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Vorwort. 
Die Zeit des unbedenklichen Wirtschaftens mit den Energiequellen und Stoff

lagem, die uns die Natur zur Verfiigung gestellt hat, wird wahrscheinlich schon 
fUr unsere Kinder nur noch die Bedeutung einer vergangenen Wirtschaftsepoche 
haben. DaB die Optimisten recht behalten, die auf die ErschlieBung ungeahnter 
neuer Wege zur Energiegewinnung und Stoffumwandlung hoffen, wollen wir 
wiinschen; als vorsichtige Wirte stehen wir aber vor der Aufgabe, uns heute 
auf lange Sicht mit den vorhandenen Mitteln einzurichten: mit unserem Ein
kommen, bestehend aus den unveranderlich flieBenden Energiequellen, vor 
allem den Wasserkraiten, und mit unserem Vermogen, den Kohle- und Ollagem 
und den hochwertigen Rohprodukten. 

Kostbare Rohstoffe kann man, wir haben es erfahren, fiir fast jeden Ver
wendungszweck durch ein als Rohstoff mehr oder weniger wertloses Material 
ersetzen; Energie ist unersetzbar. Arbeitsfahige Energie ist absolutes Gut, ist 
absoluter volkswirtschaftlicher Reichtum; sie vermag nicht nur unsere Lasten 
zu heben, unsere mechanischen Arbeiten zu verrichten, unsere Fahrzeuge zu be
wegen, sieschafftuns auch auswertloser, iiberall vorhandener Substanz begehrteste 
Edelstoffe und hochstwertige Verbindungen. Der potentielle Reichtw:,n eines 
Landes, die landwirtschaftlichen ProduktionsmOglichkeiten in gewissem Sinne 
eingeschlossen, hangt heute fast ausschlieBlich von der ibm zur Verfiigung stehen
den freien, arbeitsfahigen Energie abo 

Denken wir uns diesen ganzen potentiellen Reichtum erschlossen, alle 
Wasserkrafte ausgebaut, die Kohlen- und Ollager in einem vemiinftigen Tempo 
ausgewertet. Dann steht aber vor dem dadurch gegebenen Brutto-Wohlstand 
immer noch ein Faktor, der erst den wirklichen, den effektiven Reichtum 
bestimmt: der Wirkungsgrad der freien Energie, der inder Ausnutzung von 
Brennstoffen zur Erzeugung mechanischer Arbeit, in der Ausnutzung der Energie
quellen zur. Erzeugung hochwertiger Stoffe und Verbindungen erreicht wird. 
Eine Erhohung dieses Wirkungsgradfaktors urn 10 % steigert die wirtschaft
lichen Hilfsmittel jedes Biirgers urn 10%. Er stellt eine Intelligenzpramie dar, 
die die Natur uns gewahrt. 

"Intelligenzpramie" ist natiirlich nicht ganz richtig. Damit ein Yolk von 
den ihm verliehenen energetischen Hilfsmitteln den sachlich giinstigsten Gebrauch 
macht, muB zunachst eine Reihe von rein menschlichen und sozialen Voraus
setzungen erfiillt sein; und unendlich viele gliickliche Einfalle im groBen und 
kleinen, viel intuitive Hingabe an rein handwerkliche und fabrikatorische 
Probleme und vor allem noch eine Unsumme intensiver Arbeit wird notig sein, 
ehe das Schwergewicht der weiteren Entwicklung auf die rein geistige Seite 
verlegt ist. 

Immerhin befinden wir uns heute schon auf dem Wege zu einer solchen 
Entwicklung, und so spielt die intellektuelle Komponente, die rechnerische Vor
abschatzung zu erwartender Effekte auf gegebener Grundlage oder das Auf
suchen der optimalen Bedingungen einer gestellten technischen Aufgabe, bei 
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VI Vorwort. 

der Frage der Ausnutzung unserer Hilfsmitte1 schon heute eine bedeutende Rolle. 
Die mechanischen und elektrodynamischen Probleme des Wirtschaftslebens 
sind schon. weitgehend in der Handder Mathematiker und Theoretiker. Die 
Probleme unserer Warmekraftmaschinen, der Abwandlungen der Dampfmaschi
nen, des Gas-, Benzin- und Olmotorbaues sind es zum Teil; fiir die Aufgaben der 
okonomischen und zweckmaBigen Herstellung von Edelstoffen und wichtigen 
chemischen Verbindungen werden aber die Moglichkeiten einer quantitativen 
Vorausberechnung und einer Vorhersage der gUnstigsten Bedingungen noch 
ungeniigend ausgenutzt. Nun sind die Fragen der Brennstc.:fverwertung zur 
Arbeitserzeugung, ebenso wie die der okonomischen Stoffumwandlung, in ihren 
quantitativ zugauglichen Teilen, an denen sich die menschliche Intelligenz 
eigentlich zu erproben hat, tief verwurzelt in den Lehren der Thermodynamik. 
Es ist kaum moglich, auBerhalb der verbindenden und ordnenden Gedanken
gauge der Thermodynamik ein Problem der energetischen Auswertung oder wirt
schaftlichen Umwandlung der Stoffe mit Sicher] ~it zu lOsen; ja, es ist nicht einm~l 
mBglich, das Material richtig zu sammeln und ~u ordnen, das zur Vorausberech
nung der zu erwartenden Effekte bei neu auftretenden Problemen dienen kann. 
Die freie Handhabung dieser so hervorragend wichtigen intellektuellen Waffe 
ist jedoch heute nur einem kleinen Bruchteil der Manner moglich, die sie eigent
lich in Gebrauch haben miiBten. 

Ein Beispiel: Das Eisen der GroBtransformatoren unserer Kraftwerke hat 
immer noch zu viel Verluste. Der Kohlenstoffgehalt des Eisens ist schuld; er 
dfirfte nicht 2/100 Ofo, er diirfte nur 2/1000 Ofo betragen. Wieviel freie Energie muB 
gUnstigstenfalls aufgewandt werden, urn diese Edelraffination hervorzurufen, 
und wie sind die Aussichten, mit Sauerstoff- oder Wasserstoffeinwirkung zu 
diesem Ziel zu gelangen? Kann man auf Grund der fiber das Eisen-Kohlenstoff
Gleichgewicht bekannten Daten sowie auf Grund der Gleichgewichte Kohle
Wasserstoff-Kohlenwasserstoff oder Kohle-Sauerstoff-Kohlensaure etwas fiber 
die Aussichten der veTschiedenen Verfahren voraussagen und daraufhin ganz 
bestimmte Wege einschlagen? 

Die meisten unserer in der Praxis tatigen Wissenschaftler werden hierauf 
antworten: ,,]a, hier miiBte aus den thermochemischen Daten wahrscheinlich 
etwas zu schlieBen sein. Man mfiBte sich da mal < n einen thermodynamischen 
Spezialisten werden. Aber es ist ja noch einfacher, wenn wir einen direkten 
Versuch aufbauen." Die Versuchsbedingungen sind jedoch zu mannigfaltig, der 
Versuch bleibt in den Anfaugen stecken. 

Auf ungezahlten vorgeschobenen Posten unserer Industrie werden ahnliche 
Falle an der Tagesordnung sein. So ist denn auch, wie der Unterzeichnete in 
den vergangenen ]ahren vielfach zu beobachten Gelegenheit hatte, das Bediirfnis 
allgemein nach einer "Themwdynamik, die man versteht", einer "Thermodynamik, 
die man anwenden kann". Amerika hat uns in dem schonen WeTk von LEWIS und 
RANDALL eine solche moderne Thermodynamik geschenkt, mit wichtigen neuen 
Begriffsbildungen und Methoden, und schon mit dem dringenden Hinweis, daB 
Thermodynamik kein Luxus, kein Spezialgebiet der Theoretiker ist, sondern eine 
Sache, die jeden praktisch tatigen Physiker und Chemiker, jeden Frontkampfer 
an der Phalanx unseres Wirtschaftslebens auf das dringendste angeht. 

In Deutschland sind wir nicht arm an klar und urnfassend denkenden, 
produktiven und schulebildenden Thermodynamikern. Ich brauche nur auf drei 
unter den Lebenden hinzuweisen, auf MAX PLANCK, den klassischen Thermo
dynamiker der verdiinnten Losungen, der galvanoelektrisclien und thermo
elektrischen Prozesse, des Entropiebegriffes und der charakteristischen Funk
tionen; auf WALTHER NERNST, den Entdecker des Warmetheorems, den Thermo-
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dynamiker des Massenwirkungsgesetzes, del' Losungstension und Verteilungs
koeffizienten; endlich auf FRITZ HABER, del' durch seine Thermodynamik del' 
technischen Gasreaktionen ein wissenschaftliches Standardwerk geschaffen, 
gleichzeitig abel' auch an del' Entwicklung unserer heutigen Stickstoffindustrie 
bahnbrechend mitgewirkt hat. 

Wenn trotz solcher Namen und Werke und trotz manch anderer modemer 
Darstellungen von hohem Rang die Anwendung del' Thertnodynamik bei uns 
nul' in beschrankter Form und auf wenigen Gebieten eigentlich popular ge
worden ist; wenn, fiber die gedanklich-sachlichen Schwierigkeiten hinaus, fiir 
unsere jungen Leute das Eindringen in dies Gebiet zu einem so domenreichen 
Wege Wird, so lassen sich dafiir vielleicht doch einige Griinde angeben. Einer 
del' Griinde ist ohne Zweifel del' Zwiespalt del' verschiedenen thermodynamischen 
Richtungen. Einer Thermodynamik del' Kreisprozesse, del' chemischen Reak
tionen, Arbeitswerte und Warmetonungen, die auf Gasreaktionen und manche 
Losungs- und Festkorperumsetzungen so gut anwendbar ist, steht die Thermo
dynamik del' charakteristischen Funktionen und chemischen Potentiale sowie 
neuerdings del' "Aktivitaten" gegenfiber, die im Grunde auf GIBBssche Ge
dankengange zurUckgeht. Wenn zu diesem Dualismus dann noch als Tertium 
eine modeme Axiomatik hinzutritt, die in del' Untersuchung statistischer Ge
samtheiten odeI' in del' Diskussion von PFAFFschen Differentialausdriicken das 
Heil erblickt, so wird sich del' Lemende nur allzu leicht entmutigt von dem ver
wirrenden Bilde abwenden. 

Dieses Neben- und Gegeneinander del' verschiedenen Richtungen ist zum 
groBten Teil historisch bedingt; man kann sagen, daB die Entwieklung einfach 
bisher noch nicht zu einer entscheidenden Auswahl und Synthese des Vorhandenen 
gefiihrt hat. Abel' bei dem in Wirklichkeit vorliegenden groBen Bedarf nach einer 
solchen Synthese miissen wir doch wohl noch nach einem anderen Grunde suchen, 
del' auch die jiingste Generation einen allgemein brauchbaren Ausweg aus diesen 
Schwierigkeiten noch nicht hat finden lassen; und da spielt, wie mil' scheint, del' 
alte Zwiespalt von ()ber- und Unterordnung hinein. Die Lehren del' Thermo
dynamik stellen ein so umfangreiches und mannigfach in sich gegliedertes ~rchitek
tonisches Kunstwerkdar, daB die gedankliche Beschaftigung damit den Forschem, 
die sich darin zurechtzufinden odeI' gar das Werk noch weiter auszubauen gelemt 
haben, zwar zu einer Konigswiirde in den einsamen Gefilden des Geistes ver
helfen, abel' damit zugleich auch einer Einstellung zufiihren kann, del' die Forde
rungen des allgemeinen technischen und wirtschaftlichen Fortschrittes als Fragen 
von minderer Bedeutung erscheinen. Del' lebensfreundlich gesinnte junge Wissen
schaftler und Forscher straubt sich jedoch instinktiv, hier die Rechte einer 
absoluten "Herrscherin Thermodynamik" anzuerkennen, wahrend er doch bereit 
ware, einer Helferin und Dienerin auch auf schwierigem Wege zu folgen. 

Wenn ich nach diesel' Einleitung behauptete: "In del' Thermodynamik, die 
wir hier vorlegen, sind alle diese Fehler vermieden, alle diese Wiinsche erfiillt", 
so ware das wedel' sehr bescheiden noch sehr einsichtsvoll. Zunachst haben diese 
Gedankengange nul' das mit unserem Werk zu tun, daB sie uns,meine beiden 
Mitarbeiter und mich, durch schwere Jahre del' Arbeit hindurch bei del' Stange 
gehalten und ermutigt haben, wenn wir unsere schone Arbeitszeit Stunde urn 
Stunde und Jahr urn Jahr dahinrinnen sahen. Wie weit uns eine mehr als formale 
Synthese del' bisherigen Behandlungsmethoden, wle weit uns eine rein sachlich 
orientierte, keine Schwierigkeiten verschleiemde und doch auf dem geradesten 
Wege zu den Anforderungen del' Praxis hinfiihrende Darstellung gelungen ist, 
werden die alteren und jiingeren Manner del' Technik und del' Hochschulen zu 
entscheiden haben, die das Buch lesen und daraus Nutzen ziehen odeI' es ver-
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weden, ebenso wie die, die es nicht lesen und verwerfen. Uber einige methodisch 
oder sachlich wichtige Punkte sowie uber die Lucken des Buches werde ich nachher 
noch Einiges sagen miissen. Vorher aber m&hte ieh hervorheben, daB unsere 
Arbeit wenigstens insofem eine wirkliche Gemeinschaftsarbeit darstellt, als 
jeder von uns sieh ffir das Ganze kaum weniger verantwortlich fiihlte als ffir die 
Beitrage, die urspriinglich seiner eigenen Feder entfiossen waren. 

Damit bin ieh bei der Aufgabe angelangt; den Anteil meiner beiden Mit
arbeiter, HERMANN ULICH und CARL WAGNER, an der Entst~hung, Durch
fiihrung und Vollendung des Buches zu ~hildem. ULlCH, Schiller und Assistent 
von WALDEN in Rostock, hatte im Sommer 1923 eben seine Doktorpromotion 
hinter sieh, als wir uns durch meine thertnodynamische Vorlesung kennenlemten 
und gemeinsam den Plan zu einer Buchveroffentlichung faBten, ffir die uns in 
dem urspriinglich geplanten engen Rahmen durch Vermittlung ULICHS sogleieh 
ein Verlagsangebot von TH. STEINKOPFF, Dresden, zuging. Es folgen vier Arbeits
jahre in Rostock bis September 1927, in.denen jeder von uns seine ganze Arbeits
zeit, die Dienst und ge1egentliche eigene Veroffentliehungen ubriglieBen, an unsere 
Aufgabe wandte, eine Aufgabe, die sich besonders in der Bearbeitung der chemi
schen Thermodynamik als weit umfangreicher erwies, als wir gedacht hatten. 
ULICH war mir in dieser Zeit zugleieh Schiller und Lehrer. Er ersetzte durch 
seine Sach- und Literaturkunde meine fehlenden chemischen Kenntnisse; da 
er mit den Rostocker Chemiestudenten dauemd in engster Fiihlung war, ihr Wissen, 
ihre Fahigkeiten, ihre Standpunkte kannte, stellte er zugleich die vox populi dar, 
die auf unsere Soli antwortete. Wo es noch an Klarheit fehlte, wo unnotige Ab
weichungen von ublichen brauchbaren Formulierungen vorlagen, konnte er auch 
als unerbittlicher Kritiker und Opponent auftreten; wie oft sanken ganze Kapitel, 
ja zweite und dritte Bearbeitungen auf diese Weise wieder in sieh zusammen! 
Am wertvollsten waren aber wohl die Aussprachen mit ULICH uber noch schwe
bende Fragen; das "Denken zu Zweien" ist ja etwas kaum zu Ersetzendes. 

An schriftlichen Formulierungen verdankt das B~ch ULICH die erste 
·Fassung der meisten Paragraphen des II. Teiles (Physikalische Thermodynamik), 
femer verschiedener Teile von Kapite1 A, D und E des III. Teiles sowie endlich die 
Zusammenstellung und groBtenteils neue Durchrechnung samtlicher chemischen 
Anwendungsbeispiele in III, Kapitel H. 

Auch von der anstrengenden und verantwortungsvollen Arbeit des Korrektur
lesens hat ULICH die Hauptlast auf sieh genommen. Endlich kann ieh an dieser 
Stelle erwahnen, daB Herr Dr. ULICH im Verlage TH. STEINKOPFF eine etwas 
kfirzere, noch mehr auf die Anwendungen zugeschnittene Fassung unserer gemein
samen Arbeit herausbringen wird, wahrend das Hauptwerk an den Verlag 
JULIUS SPRINGER ubergegangen -ist. 

CARL WAGNER wurde mein Mitarbeiter in Berlin, nachdem ich im Oktober 
1927 den Ubergang vom Rostocker Katheder zum Schreibtisch des Industrie
wissenschaftlers vol1zogen hatte. Damals war unsere Thermodynamik im groBen 
ganzen fertig bis auf die beiden schwersten Kapitel der chemischen Thermo
dynamik: die Lehre von den Gleichgewichtsbedingungen hOherer Ordnung und 
von den "Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht" koexistenter Phasen. 
Da ich diese Teile nicht mehr selbst schreiben konnte, hatte ieh die Aufgabe, in 
Berlin einen jungen Wissenschaftler zu finden, der Spezialkenntnisse auf diesem 
Gebiet, femer aber groBte Anpassungsfahigkeit, Freude an klaren Formulierungen 
und VOl:" allem neben seinen eigenen Arbeiten die notige Zeit hatte, um sich det 
selbstandigen Bearbeitung dieser Teile auf Grund von Rucksprachen und skiz
zierten Unterlagen widmen zu konnen. Ich bin heute noch glucklich uber den 
Zufall, der uns beide, WAGNER und mich, im Kolloquium bei HABER in Dahlem 
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zusammenfiihrte. Eine Diskussionsbemerkung WAGNERS zu einem Vortrag iiber 
Schmelzkurven binarer Systeme veranlaBte mich, ihm nach dem Kolloquium so
gleich meinen Antrag zu machen, ohne daB ich von seiner Stellung - er war damals 
in Miinchen fiir angewandte Chemie habilitiert und fiir ein Jahr an das BODEN
STEINsche Institut in Berlin beurlaubt - oder von seinen Veroffentlichungen 
(auf dem Gebiet der Gleichgewichtsbeeinflussung binarer Systeme durch dritte 
Stoffe, der Reaktionskinetik und der analytischen und angewandten Chemie) 
etwas gewuBt hatte. Nach einigem Schwanken entschloB sich WAGNER und sagte 
zu. Auch er hat sich in der Folge flir das ganze Werk eingesetzt und mitverant
wortlich geflihlt; vor allem aber griff er die vorhandenen Ansatze iiber die Thermo
dynamik geordneter Mischphasen auf und iibertrug sie von den geordneten Gitter
phasenaufMolekiilphasen (§§ 2I und 22 des III. Teils). In den von ihm verfaBten 
Kapiteln Fund G des III. Teils, die dann selbstverstandlich wieder von ULICH 
und mir zensuriert wurden, wird man immerhin noch deutlich die W AGNERSche 
Art erkennen: Neigung zu allgemeinen Uberlegungen, die mathematisch elegant 
formuliert sind, aber intensives Mitdenken yom Leser verlangen, ebenso aber 
Anpassungsfahigkeit der ausgebildeten Methoden an die gestellten Spezial
probleme. Die symmetrische Ableitung und Formulierung der Gleichgewichts
bedingungen hoherer Ordnung flir benachbarte Zustande, ihre ebenso allgemeine 
Anwendung zur Ableitung des LE CHATELIER-BRAUNschen Prinzips sind in 
diesen Kapiteln wissenschaftliche Beitrage W AGNERS; ferner graphische Dar
stellungen der Phasenstabilitatskriterien und der Restarbeiten der geordneten 
Mischphasen. Einige weitere Beitrage WAGNERS sind in dem weiter unten an
geschlossenen Verzeichnis der Originaluntersuchungen enthalten. 

Es bleibt mir jetzt noch iibrig, iiber den Aujbau des Werkes einiges Not
wendige zu sagen. Es kann sich dabei nicht urn eine gedrangte Zusammenfassung 
des Gedankenganges handeln; hieriiber orientiert wohl am besten das dem Buch 
vorangestellte ausfiihrliche Inhaltsverzeichnis. Ich mochte nur einige Punkte 
hervorheben, besonders wo Abweichungen voniiblichen Darstellungen zu be
griinden sind. 

Einen Wanderer, den wir zum freien Durchstreifen und Beherrschen eines 
reizvollen, aber schwierigen und uniibersichtlichen Gelandes ermutigen wollen, 
diirfen wir nicht mit verbundenen Augen an verschiedene der landschaftlich 
schons ten Punkte fiihren und ihm dabei die dazwischenliegenden unwegsamen 
Sttecken verbergen. Wir diirfen ihn auch nicht auf einem oder einigen aus
getretenen Pfaden das Gelande durchqueren lassen, auf denen er sich an nichts 
zu halten braucht als an die FuBtapfen seiner Vorganger. Wenn wir ihm Frei
heit und Sicherheit geben wollen, miissen wir ihn vielmehr mit Zweierlei bekannt 
machen: mit dem Grund undBoden, auf dem er steht, auf dem er zumarschierenhat, 
und mit dem Ziel oder den Zielen, die erreichbar sind, die erreicht werden miissen. 

Der: Grund und Boden, auf dem jede exakte Wissenschaft und auch die 
Thermodynamik steht, ist natiirlich die Erjahrung. Erfahrungen kann man nur 
sammeln, indem man handelt; tut man das nicht in Wirklichkeit, so mull man es 
wenigstens in Gedanken tun, und dazu ist es notig, daB man unmiBverstandliche 
Vorschriften oder sagen wir Befehle erhalt, was man zu tun, was man zu beob
achten hat. Nur die auf diese Weise gewonnene Erfahrung ist etwas, worauf man 
sich verlassen, auf der man weiterbauen kann. Wir haben uns bemiiht, die ganze 
Thermodynamik in dieser Weise aufzubauen; indem wir jedoch die zugrunde 
liegenden Erfahrungen sogleich in ihrer vollen Aligemeinheit formulieren und 
suggerieren, sind wir nicht genotigt, mit Analogieschlussen und Verallgemeine
rungen weiterzubauen, die mitzumachen oder nicht von dem guten Willen des 
Lesers abhangt. 
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Bei dem Versuche eines solchen Aufbaus ergab sich von selbst eineAb
spaltung der als "iiufJere Thermodynamik" zu bezeichnenden Begriffe und Satze 
von den Begriffsinhalten der "inneren Thermodynamik". Ftir die auBere Thermo
dynamik grundlegend .sind die als reine Erfahrungsergebnisse zu wertenden 
thermodynamischen Hauptsatze in ihrer KreisprozeBformulierung; fUr die 
Prozesse der Warmekraftmaschinen und der Kraftkaltemaschinen ziehen sie 
die Bilanz zwischen den Arbeitseffekten eines vollzogenen Kreisprozesses, den 
ausgetauschten Warmemengen und den zu diesen Warmemengen gehorigen 
"Austauschtemperaturen". Dies sind denn auch im Grunde die drei einzigen 
Begriffe, die hier gebraucht werden, die so erlautert werden mtissen, daB jeder 
lernt, wo sie anwendbar und wie sie meBbar sind. . 

Der Ubergang zu den inneren Veranderungen der thermodynamischen 
Systeme zwingt sodann von selbst dazu, die weiteren Voraussetzungen tiber die 
inneren BestimmungsgroBen dieser Systeme (Systemtemperatur, Arbeits
koordinaten usw.) herzuleiten, die fUr di~ Anwendung der beiden Hauptsatze auf 
nicht kreisformig geschlossene Prozesse notwendig sind. Bei der Anwendung auf 
chemische Systeme, z. T. aber schon bei der Formulierung eines aligemeinen Ab
laufsatzes (I, § 3), der die Begriffe der Irreversibilitat, der zeitlich ablaufenden 
Veranderungen und des therrnischen Gleichgewichtszustandes miteinander kop
pelt, erwies sich hierbei eine neue Herausarbeitung des Begriffes der Hemmung 
als notwendig; nur von dem Satz ausgehend, daB Systeme mit inneren chemischen 
Veranderungsmoglichkeiten stets gehemmte Systeme sind (III, § 2), kann man 
den tiblichen Begriff der virtuellen chemischen Veranderungen und Gleich
gewichtsbedingungen auf eine ganz klare empirische Basis steUen. 

Fast noch mehr Schwierigkeiten als die Erkennung der Grundlage pflegt dem 
Lernenden die Erkennung des Zieles der thermodynamischen Uberlegungen und 
aufgesteliten Gesetze zu bieten. Als allgemeines Ziel der inneren Thermodynamik 
haben wir das herausgestelit: aus einem MindestmaB von vorzunehmenden Mes
sungen eine volistandige Voraussage tiber das Verhalten von materielien Gleich
gewichtssystemen bei ihren physikalischen oder chemischen Veranderungen ab
zuleiten. Das Ziel ist also eine Ersparnis an MeBarbeit; dazu dient letzten Endes 
die Anwendung alier Differentialbeziehungen, alier inneren Gleichgewichts
bedingungen der Thermodynamik. In der Physikalischen Thermodynamik 
(II. Teil), die die Vorgange bei Veranderungen innerlich ungehemmter oder un
veranderlich gehemmter Systeme untersucht, ergibt sich so eine ganz klare 
Richtlinie fUr die Behandlung der thermodynamischen Eigenschaften der Gase 
und festen K6rper; je nach den am beqemsten zuganglichen Ausgangsdaten ist es 
eine Angabe tiber die Zustandsgleichung und eine tiber diespezifische Warme, 
oder ein "wesentlich thermisches Bestimmungsschema", das zur volistandigen 
Voraussage alier Arbeits- und Warmeeffekte des Systems die Grundlage liefert. 
Besonderen Wert legten wir darauf, nicht nur Druck und Volum als Indikatoren 
thermodynamischer Arbeitsleistungen erscheinen zu lassen; vielmehr sind die 
Grundtiberlegungen so aligemein gehalten, daB sich die volistandige thermo
dynamische Untersuchung von Systemen mit (physikalischen) Oberflachen
veranderungen, von Systemen mit elektrischem Stromdurchgang und von einer 
Kombination beider, den elektrokapillaren Systemen, vollig zwanglos an die 
Untersuchung der homogenen Systeme anreiht. 

Auf chemischem Gebiet erfahrt das aufgestelite Ersparnisprinzip insofern 
noch eine . Erweiterung, als die thermodynamische Diskussion tiberhaupt erst zu 
einem volien Uberblick tiber die moglichen Veranderungen der Systeme, tiber 
die zu untersuchenden MefJgrofJen fiihrt und so zu einer Sammlung, Tabellierung 
und Fruchtbarmachung der an vielen Stelien gemachten Erfahrungen erst die 



Vorwort. XI 

notwendigen Richtlinien liefert. Hier haben wir des groBen Einflusses zu ge
denken, den das 1923 erschienene Buch von LEWIS und RANDALL, auf das wir 
zu gelegener Zeit aufmerksam wurden, auf unsere Uberlegungen gewonnen hat; 
gem sind wir den VorschHigen dieser Autoren zu einer Standardisierung der 
wichtigsten thermodynamischen Reaktionsgr6Ben gefolgt und haben weitere 
schon vorhandene Ansatze im engeren AnschluB an die amerikanischen Verfahren 
weiter verfolgt. So den Aufbau der Reaktionsgr6Ben bei yom Standard ab
weichenden Temperaturen und Drucken; vor allem aber die Behandlung der 
Mischphasen, der verdiinnten und konzentrierten L6sungen, der Legierungen 
und sog. ,,testen chemischen Verbindungen". Hier erwies sich fiberall die von 
LEWIS in etwas spezieller Form propagierte Abtrennung der konzentrationsabhan
gigen Glieder als das natiirliche, das erl6sende Ordnungsprinzip; statt jedoch die 
konzentrationsabhangigen Glieder im AnschluB an die Theorie der verdilnnten 
L6sungen durchweg durch "Aktivita:'n" zuerfassen, haben wir auch hier die 
Reaktionsgr6Ben selbst, die Arbeits- und Warmeeffekte der sich abspielenden 
Reaktionen, als Bestimmungsgr6Ben eingefiihrt und jene konzentrationsabhangi
gen Glieder als "Restgr6Ben" von den auf Normalzustande der Konzentration 
bezogenen "Grundgr6Ben" abgetre'lnt. In der konsequenten Auseinanderhaltung 
von konzentrationsabhangigen und nur druckabhangigen Restgliedem, in der 
Vermeidung des etwas schillemden Begriffes der "Fugazitat", glauben wir einer in 
Deutschland schon unbewuBt vollzogenen Auslese aus dem Reichtum der LEWIS
schen Begriffsbildungen entgegengekommen zu sein. Alles in allem erscheint jetzt 
in der chemischen Thermodynamik als das Ziel der Forschung die empirische Be
stimmung jener Standard-Reaktionsgr6Ben, die zugleich die Rolle der chemischen 
Konstanten in den Reaktionsgleichungen und Gleichgewichten spielen, nebst 
der Untersuchung von deren Temperatur- und Druckabhangigkeit, sowie endlich 
die Bestimmung der konzentrationsabhangigen Restglieder. Ein ffir alle wichtigen 
Reaktionen zusammengestelltes Archiv dieser Daten, zu dem in den physikalisch
chemischen Tabellen unserer Konstantensammlungen nur eben die ersten Ansatze 
vorliegen, wird eins der wichtig<;ten theoretischen Besitztfimer der Menschheit dar
stellen; unter Benutzung dieser Angaben und mit Hilfe der exakten Beziehungen der 
Thermodynamik sowie unter Heranziehung von erprobten Annaherungsgesetzen 
wird es m6glich sein, die energetischen Effekte und chemischen Ausbeuten auch 
noch nicht direkt untersuchter Stoffumsetzungen vorauszusagen und so auf wirt
schaftlich fruchtbarem Wege vorwarts zu schreiten. 

Soviel in kurzen Andeutungen fiber die Grundlage und die proklamierten 
Ziele unserer Darstellung. Ich komme jetzt zu einer Frage, die praktisch fast die 
wichtigste ist: der Frage der Eingliederung unserer Formulierungen in die der 
bisher ausgebildeten Systeme und damit auch ZU der Frage der Bezeichnungen. 
Hier muB ich etwas naher auf einige fachliche Zusammenhange eingehen. Wie schon 
erwahnt, gibt es besonders in der chemischen Thermodynamik zwei ganz ver
schiedene Darstellungsweisen und Sprachen. Die eine ist die der Reaktions
thermodynamiker, die mit den Begriffen der Warmet6nung, der maximalen Arbeit, 
allenfalls der HELMHOLTzschen Freien Energie operieren und deren wichtigstes 
thermodynamisches Handwerkszeug der KreisprozeB zwischen unendlich be
nachbarten Temperaturen ist (HELMHOLTZ-VAN,tHoFF-NERNsTsche Schule). 
Auf der anderen Seite stehen die Stotfthermodynamiker, denen die Existenz einer 
von den unabhangigen Bestandteilen des Systems abhangigen Entropie, Energie 
und der daraus abgeleiteten chemischen Potentiale und charakteristischen Funk
tionen eine Selbstverstandlichkeit ist (CLAUslUs-GIBBs-PLANcKsche Schule). 
Hier verwischen sich freilich dem unerfahrenen Adepten allzu leicht die Unter
schiede zwischen wirklich meBbaren und nur gedanklich konstruierten Gr6Ben, 
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zwischen priifbaren Folgerungen und mathematischen SelbstversHindlichkeiten. 
Und doch sind diese Begriffsbildungen zum Studium aller aligemeineren und 
hoheren Fragen, vor allem zur Ableitung der allgemeinen Typeneigenschaften 
von Koexistenzkurven sowie zur bequemen Einordnung statistischer und quan
tenstatistischer Ergebnisse au.Berordentlich zweckma.J3ig. ja fast unentbehrlich. 

Wir haben durchweg danach gestrebt, uns auf einer noch volikommen an
schaulichen und schon ganz aligemeinen Basis zu bewegen, indem wir die Arbeits
und W iirmekoeffizienten der thermodynamischen Systeme als aligemeinste und 
anschaulichste MeJ3groJ3en der inneren Thermodynamik unserer Darstellung 
zugrunde gelegt haben. Der Arbeitskoeffizient K2: , multipliziert mit der Anderung 
dx der betreffenden Variabeln, gibt die bei der Anderung von x (z. B. dem Volum) 
an dem System geleistete Arbeit an; er ist eine (veraligemeinerte) "Kraft". Der 
Waimekoeffizient L2: gibt entsprechend die bei der Anderung dx aufgenommene 
Warme ("latente Warme") an. KT ist gleich Null, LT ist der Warmekoeffizient 
nach der Temperatur, d. h. die Warmekapazitat des Systems, proportional der 
spezifischen Warme. Die quantitativen Beziehungen der inneren Thermo
dynamik stellen sich dar als Beziehungen zwischen den ersten und zweiten Differen
tialquotienten der Arbeits- und Wiirmekoeflizienten zueinander und zu der Tempera
tur. Diese Differentialbeziehungen, ihrer quantitativen Bedeutung nach ffir 
jeden mit den Anfangen der hoheren Mathematik Vertrauten unumstritten, sind 
es, die die sonst im ganzen Umfange notwendige Messung der Arbeits- und Warme
koeffizienten zum Teil ersparen, die die besprochene okonomische Mission der 
Thermodynamik erfiillen. 

Die Diskussion der aligemeinen Differentialbeziehungen zwischen den K 
und L wiirde sich kaum lohnen, wenn sie nur, auJ3er auf die Veranderungen von 
Volum und Temperatur, auf Anderungen der Oberflache oder den Durchgang 
einer elektrischen Ladung durch das System angewandt werden sollten. Wir 
haben aber mit groJ3ter Deutlichkeit die Konsequenzen aus der an sich nicht 
unbekannten Tatsache herauszuarbeiten gesucht, daJ3 auch auf chemischem Gebiet 
die Arbeits- und Warmekoeffizienten eines Systems die zur Charakterisierung 
seines thermodynamischen und stofflichen Verhaltens am besten geeigneten, 
anschaulichsten und allgemeinsten GroJ3en sind. In der Tat erweisen sich diese 
GroJ3en mit den chemischen Arbeiten und WarmetOnungen der Reaktions
thermodynamiker als volikommen identisch, wenn man - und dieses "Wenn" 
hat uns zur Einfiihrung einer neuen Art von Variabeln ermutigt - diese 
GroJ3en als Arbeits- und Warmekoeffizientennach der "Laufzahl" chemischer 
Reaktionen auffaJ3t. Diese Laufzahl A. ist nichts anderes, als der in Mol gerechnete 
Umsatz der betreffenden Reaktion; die Division durch dA. bedeutet also die 
bekannte Bezugnahme auf den einfach molaren Umsatz gemaB einer gegebenen 
Reaktionsformel, und im iibrigen kann man mit Veranderungen von einer oder 
mehreren voneinander unabhangigen Laufzahlen in chemischen Systemen jetzt 
genau so operieren wie mit Veranderungen des Volums oder der Oberflache in 
physikalischen Systemen; auch die Differentialbeziehungen zwischen und zu 
den neuen Arbeits- und Warmekoeffizienten sind gBnau dieselben, demgemaB 
auch die moglichen Ersparnisse bei der-volistandigen Durchmessung des Systems 
und die verschiedenen moglichen Bestimmungsschemata. 

Die Arbeits- und Warmekodfizienten K und L, die wir ffir chemische Reak
tionen mit deutschen Buchstaben ~ und .2 bezeichnen, stehen aber nicht nur zu 
den RechengroBen der Reaktionsthermodynamiker in engster Beziehung, sondern 
auch zu denen der Funktional- und Stoff-Thermodynamiker. Die Existenz einer 
Freien Energie und anderer charakteristischer Funktionen, aus denen sich alle 



Vorwort. XIII 

Arbeits- und Warmekoeffizienten durch Differentiation nach den Variabeln 
ableiten lassen, folgt unmittelbar aus q,en als giiltig nachgewiesenen Differential
beziehungen zwischen diesen Koeffizienten. 1st z. B. die Bedeutung der Freien 
Energie als Funktion von Volum, Temperatur und den Laufzahlen der moglichen 
Reaktionen auf diese Weise klargestellt, so erscheinendie Bestimmungsschemata 
fUr s;i.mtliche Arbeits- und Warmekoeffizienten als Anweisung, eine Funktion aus 
einem Minimum von A ngaben uber ihre partiellen Di//erentialquotienten zn bestimmen; 
umgekehrt sind jedoch die je nach ihren Variabeln verschieden zu wahlenden 
charakteristischen Funktionen die bequemsten'mnemotechnischen Hil/smittel, um 
siimtliche Di//erentialbeziehungen zwischen den Arbeits- und Wiirmekoe//izienten 
mit einem Schlage zu ubersehen (Tabelle fiir den F- und G-"Stammbaum" am 
Ende des Buches). Die chemischen Arbeits- und Warmekoeffizienten schlagen 
aber auch eine Brticke zu den GIBBsschen chemischen Potentialen der Einzelstoffe 
in einem zusammengesetzten Stoff, zu den partiellen molaren Entropie- und' 
Warmeeffekten; aIle diese GraBen stellen die Arbeiten oder Warmemengen dar, 
die man zufiihren muB, urn Tei1chen einer bestimmten Sorte von einem passend 
gewahlten Zwischenzustand auf bestimmtem Wege in die Mischphase zu bringen. 
Die dadurch bestimmten Arbeitskoe//izienten nach den Teilchenzahlen sind aber 
gerade die GIBBsschen chemischen Potentiale, die entsprechenden Warme
koeffizienten aber die mit der Temperatur multiplizierten partiellen molaren 
Entropien. Durch die doppelte Parallele: "Teilchenzahlen = Laufzahlen einer 
bestimmten Zwischenreaktion" und "Laufzahl = Arbeitskoordinate" ist es nun 
moglich, ohne gedankliche Schwierigkeiten auch die Teilchenzahlen neben dem 
Volum, der Temperatur usw. als thermodynamische Variabeln eines Systems zu 
betrachten, die dazugehorigen charakteristischen Funktionen aufzustellen und die 
Differentialbeziehungen zwischen allen physikalischen und chemischen Arbeits
und Warmekoeffizienten nach den Tei1chenzahlen, dem Volum, der Temperatur 
usw. abzuleiten. 

Eine derartige effektmaBige Prazisierung in der Deutung der chemischen 
Potentiale, der partiellen molaren Entropien sowie der ihnen tibergeordneten 
charakteristischen Funktionen hat jedoch noch eine besondere Bedeutung infolge 
einer neben der klassischen Thermodynamik einhergehenden modemen Ent
wicklung, die die Begriffe der Energie und Entropie auf dem Boden statistischer 
Gesamtheitsbetrachtungen in unabhangiger und scharfster Weise zu definieren 
gestattet und hierdurch mit den "unbestimmten Konstanten" der friiheren Stoff
thermodynamik in erwiinschtester Weise aufraumt. Diese statistischen Resultate 
gestatten, z. T. tiber das NERNsTsche Theorem hinaus, eine theoretische Bestimmung 
gewisser chemischer Konstanten, die Bestillldteile der erwahnten Reaktions
konstanten sind, und haben somit, ahnlich wie die empirischen Gesetze tiber 
ide ale Gase, verdiinnte Losungen usw. die Mission, weitere thermQdynamische 
Messungen an den untersuchten Systemen zu ersparen. Urn nun diese statistischen 
Resultate mit einem Minimum von mathematische~ Aufwand begriinden und 
fiir unsere Zwecke nutzbar machen zu konnen, haben wir uns bemiiht, zu zeigen, 
daB man den obenerwahnten, fUr die Zwischenreaktion eingefiihrten Bezugs
zustand der betrachteten Stoffe so· wahlen kann, daB er im Sinne der Statistik 
und Atomphysik zu einem 'absoluten Bezugszustflnd wird; einem Zustand volliger 
Ordnung mit der Entropieo, und andererseits einem Zustand mit der physikalisch 
wohldefinierten Energie o. In Ver£olgung derartiger Gedankengange gelingt es 
verhaltnismaBig leicht, deh Zusammenhang zwischen den theoretisch wichtigsten 
Entropiekonstanten und den Quantengewichten un4 T ermdarstellungen der Atome 
und Molekille einschlieBlich der Elektronen- und Kemdra:lleffekte zu konstru
ieren' (III, § 13). 
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Die Rolle der PLANcKschen charakteristischen Funktion ~, die im wesent
lichen eine Freie Energie 4i,vidiert durch die absolute Temperatur darstellt, laBt 
sich in unserer Ausdrucksweise dahin festiegen, daB diese Funktion sich als 
Mutterlunktion eines Stammbaumes und als Leitfaden zur Aufstellung eines 
zweckmaBigen Bestimmungsschemas dann von selbst darbietet, wenn unter den 
gegebenen chemischen ReaktionsgroBen vorwiegend solche sind, die Messungen 
i".eversibler-WtirmetOnungen bei konstantemDruck (oder konstantem Volum) ent
halten. In dem ~-Stammbaum tritt namlich iiberall da, wo sonst die Entropie 
steht, die durch ']"S dividierte GIBBssche Warmefunktion Wauf, deren Anderung 
pro Anderung dl einer Reaktionslaufzahl die bekannte irreversible Warmetonung 
der Reaktion bedeutet, die im Sinne einer Warmeaufnahme von uns mit m (in 
Analogie zu se und .\3) bezeichnet wird. mist mit se und·.\3 durch die Bez~ehung 
m = se +.\3 verbunden; es ist neben se die am meisten direkt gemessene und 
tabellierte GroBe. 

Wir sind scheinbar von unserem letzten Thema: Stellungnahme zu bish~r 
iiblichen Begriffsbildungen und Bezeichnungen, abgewichen. Doch muBten wir 
diese Zus~enhlinge hier schon aus dem Grunde in ihren wichtigsten Momenten 
hervorheben, weil wir darauf angewiesen sind, daB der Leser den neuen Begriffen 
und Bezeichnungen unserer Darstellung eine innere Berechtigung zuerkennt. 
Die Einfiihrung neuer Bezeichnungen in eine schon weit durchgebildete und 
erprobte Wissenschaft bedeutet ja an sich eine ungeheuerliche Zumutung an die 
schon an andere Bezeichnungen gewohnten a.J.teren wie an die auf friihere Literatur 
angewiesenen jiingeren Leser, und nur das el/ektive Fehlen einheitlicher und uni
'Versell brauchbarer Bezeichnungen kann einen solchen Schritt rechtfertigen. In 
dieser Lage aber, so glauben wir, befindet sich die heutige chemische Thermo
dynamik in der Tat; und wir wiiBten wirklich nicht, wie wir anders als durch 
Einfiihrung neuer Begriffe und Bezeichnungen die auBerordentliche Verein
fachung in die Literatur einfiihren konnten, die uns die einheitliche Zuruck
fiihrung aller thermodynamischer Effekte auf die physikalischen und chemischen 
Arbeits- und Warmekoel/izienten darzustellen scheint. Keines z. B. der ffir den 
chemischen Arbeitskoeffizienten st bisher benutzten Symbole, sei es die "che
mische Arbeit" A, sei es die Anderung der Freien Energie dF, seien es Speziali
sierungen Af), AI" dF(f) usw., bringt die doppelte Eigenschaft dieses Koeffi
zienten zum Ausdiuck: einerseits unabhlingig von jeder Wahl der Variabeln 
und jeder gewablten charakteristischen Funktion den rein chemischen Anteil 
der bei dieserReaktion zu leistenden (maximalen) Arbeit zu bestimmen, anderer
seits nicht eine Arbeit selbst darzustellen, sondern eine Arbeit bei einer un
endlich kleinen chemischen Anderung, dividiert durch die Anderung der fUr 
die chemische Reaktion charakteristischen Variabeln, unserer Laufzahl J.. Die 
physikalische und chemische Thermodynamik laBt sich nur dann einheitlich zu
sammenfassen, wenn man die chemischen Arbeiten ebenso wie die physikalischen 
durch das Produkt aus einem Arbeitskoeffizienten K~ mit der Anderung einer 
Arbeitskoordinate (dx) darstellt, analog derDarstellung (- p. dV) ffir dieVolum
arbeit. In diesem Sinne hat man es bei den chemischen ReaktionsgroBen nicht 
mit "Arbeiten", sondern mit "Kriiften", nicht mit Warmeeffekten, sondern mit 
Warmekoeffizienten (m oder .\3) zu tun. (Vgl. zu den Bezeichnungsfragen auch 
S. 173-176.) 

Nicht ohne Bedenken haben wir uns zu der Einfiihrung von Bezeichnungen 
entschlossen, die ihren mnemotechnischen Zusammenhangen und Buchstaben
typen nach vorwiegend ffir deutsche Leser berechnet sind. Doch fanden wir keine 
irgendwieeinheitliche internationale Bezeichnungsweise vor, der wir uns hatten 
anschlieBen konnen; wir hoffen, daB bei einer etwaigen 'Obernahme in die 
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auslandische Literatur geeignete Transponierungen unserer Zeiehen gefunden 
werden1. 

Ich mu13 jetzt noch von verschiedenen LUcken unserer Darstellung sprechen. 
Zunachst von den sieher sehr zahlreichen und bedenklichen Lucken, die wir bei 
der Autoren-Zitierung vieler bei uns wiedergegebener Gedankengange gelassen 
haben. Soweit wir deren Urheber kannten, haben wir sie angefiihrt; ein voll
standiges Studium der bisherigen Quellen- und Lehrbuchliteratur uberstieg unsere 
Krafte, und wir bitten von vornherein wegen solcher Unterlassungssiinden urn 
En tschuldigung. 

In sachlicher Beziehung ist unsere Arbeit insofern ein Torso geblieben, als 
wir im wesentlichen nur die Thermodynamik homogener und aus homogenen 
Phasen zusammengesetzter Systeme bringen konnten. Die schon bei GIBBS aus
fiihrlich behandelten ,Systeme, in denen die Einwirkung del' Schwerkraft eine Rolle 
spielt, ebenso wie die Systeme, in denen resultierende elektrische Ladungsverschie
bungen stattfinden, konnten wir nicht mehr angliedern; allerdings hatte ich in 
der Zwischenzeit Gelegenheit, gemeinsam mit HORST ROTHE im WIEN-HARMS
schen Handbuch der Experimentalphysik (Bd. XIII, 2) eine _schon mit den Be
griffsbildungen unserer Thermodynamik operierende Elektrothermodynamik in 
ihren Grundzugen festzulegen und auf die Verdampfung von Elektronen und 
lonen im Vakuum anzu~enden. Am meisten bedaure ich, daB die wichtige 
chemische Thermodynamik dey Oberflachenvorgange an Phasengrenzflachen und 
Oberflachen kolloidaler Teilchen, fiir die ebenfalls GIBBS die Fundamente ge
geben hat, nicht verarbeitet werden konnte. Hier konnen wir jedoch auf gute 
moderne Spezialdarstellungen verweisen: so z. B. auf H. FREUNDLICH, Kapillar
chemie (Leipzig 1923) ; E. RUCKEL, Adsorption und Kapillarkondensation (Leipzig 
1928) und fiir den Zusammenhang mit Elektrokapillarvorgangen auf die Mono
graphie von A. FRUMKIN in den Erg. der exakten Naturw., 7, 235-273, Springer, 
Berlin 1928. 

Jeder von uns hat wahrend der jahrelangen Beschaftigung mit dem Buch 
hier und da Uberlegungen und Berechnungen in den Text verarbeitet, die nach 
wohlbegriindetem wissenschaftlichen Brauch den Fachgenossen in kleinen, nur 
das Neue und Wesentliche enthaltenden Publikationen in einer der Fachzeit
schriften hatten vorgelegt werden miissen. Urn fiir diese Sonderdarstellungen, 
zu denen uns die Zeit fehlte, eine Art von Ersatz zu schaffen und urn auch vondem 
gebrachten Gesamtmaterial nicht mehr fUr uns zu beanspruchen, als was unseres 
Wissens bisher noch nicht in dieser Form vorgetragen worden ist, geben wir hier 
eine Zusammenstellung der nach unserer Ansicht originalen Teiluntersuchungen 
unseres Buches. 

Zuruckfiihrung der Theoreme von CLAUSIUS und THOMSON auf einen 
allgemeinen Ablaufsatz fur thermodynamische 'Systeme (S.I8-27, 29-30). 

Die verschiedenen Bestimmungsmoglichkeiten eines thermodynamischen 
Systems aus thermodynamischen Messungen (S.77-'18, 102-103, 126-127, 
171- 172). 

Allgemeingiiltigkeit der Elektrokapillarbeziehung, Einschrankung ihrer 
Bedeutung fiir die Berechnung von Einzelpotentialen (S. 121-123). 

Die "Stammbaurne" thermodynamischer Funktionen (S. 127, 129, 160, 162, 
171, 172 und SchluBtafel). 

1 Gewisse Abweichungen von unseren Druckbezeichnungen werden auch wohl bei der 
"Obertragung in die Schriftform notwendig sein. z. B. werden die fetten Typen filr die 
"Grund"-GrO.I3en (S.227) wohl durch andereHervorhebungen (z. B. durch Unterstreichen. 
Einklammem [ ] oder dergleichen) zu ersetzen sein. Uns erschien jedoch eine sinnfiUlige 
Zeichenwahl im Druck fiir den Leser zunachst als das Allerwichtigste. 
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Der Begriff der "resistenten Gruppe" als thermodynamischer Ersatz des 
Molekiilbegriffes (S. 140--144, 179. 192-195). 

Die "Reaktionslaufzahlen" als Arbeitskoordinaten chemisch veranderlicher 
Systenie (S. 151-154). 

Phasenregel und Variationsmoglichkeiten in engeren und erweiterten. 
Systemen (S.200--202). 

Uber die Absolutbedeutung und Effektbedeutung der thermodynamischen 
Funktionen (S.205-212). 

Eine Zerlegung der chemischen Reaktionen in Grund- und Restreaktionen 
(S. 22~228). 

Zur statistischen Deutung des NERNsTschen Theorems (S.240-250). 
Quantengewichte, Elektronen- und Kemdrall bei ein- und zweiatomigen 

Gasmolekiilen (S.262-269). 
Die Rolle des Kemdralls in Gas- und Heterogengleichgewichten (S. 317-319). 
Zur Aktivitatstheorie geordrieter Mischphasen (S. 370--379). 
Thermodynamisch bedingte GiUerfehler in unaren Kristallen (S.380). 
Uber die Dampfdrucke geordneter Mischphasen in Abhangigkeit von der 

Fehlkonzentration· (S. 388-391). 
. Zur Theorie der liquidus- und solidus-Kurven geordneter Mischphasen 

(S. 399-410). 
Theone der Gleichgewichte geordneter Mischphasen mit anderen festen 

Phasen (S.4II-413). 
Neue Formulierung der Gleichgewichtsbedingungen 2.0rdnung gegenuber 

unendlich benachbarten Zustanden (S.447-458). 
Stabilitatsuntersuchung geordneter Mischphasen (S.481-484). 
Ableitung des LE CHATELIER-BRAuNschen Prinzips aus den Gleichgewichts

bedingungen hOherer Ordnung (S. 48~491). 
Reaktionen ohne Konzentrationsanderung und CLAUSIUS-CLAPEYRONSche 

Gleichungin binaren und temarep. vollstandigen Systemen (S. 520-522; 538-539). 
EinfluB des nichtidealen Verhaltens komprimierter Gase auf das Ammoniak

gleichgewicht (Kap. H, Beisp. 9; methodisch abnlich auch S. 305 und Kap. H, 
BeisP·3)· . 

Ableitung einer vollstandigen Gleichung fur die Berechnung maximaler 
Verbrennungstemperaturen (Kap. H, Beisp. II). 

Zum SchluB darf ich hier noch zweier Manner gedenken, die fliT die Ent
stehung des Werkes, jeder in seiner Art. ausschlaggebend gewesen sind: meiner 
verehrten Berliner Universitatslehrer Geheimrat Prof. Dr. MAX PLANCK und 
Geheimrat Prof. Dr. WALTHER NERNST. Sie waren es, die mir in den Jahren 
1905-1908 durch ihre Vorlesungen und ihre so ganz verschiedenartige Dar
stellung die erste Anregung zu einer intensiven Beschaftigung mit thermod)rna
mischen und besonders thermochemischen ·Fragen gaben. Bei NERNST hatte 
ich den besonderen Vorzug, die erste einstiindige Vorlesung uber sein soeben ent
decktesneues Warmetheorem im Winter 1905/1906 zu horen; die dabei ge
wonnenen starken Eindriicke fiihrten mich spater zu der Beschaftigung mit 
der quantenstatistischen Deutung dieses Theorems und mit den dynamischen 
Quantengewichten . gebundener und freier Atome. 1m Einverstandnis mit 
meinen Mitarbeitem habe ich es gewagt, unser Werk diesen beiden deutschen 
Meistem der Thermodynamik zu widmen; mogen ihre Namen unser Unter
nehmen gluckvoll auf seinem Wege begleiten! 

Charlotten burg, im Marz 1929. 

WALTER SCHOTTKY. 
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Einleitung. 
Entwicklung und Aufgabe der Thermodynamik. 

"Jedermann weiB, daB die Warme die Ursache der Bewegung sein kann, 
daB sie sogar eine bedeutende bewegende Kraft besitzt: die heute so verbreiteten 
Dampfmaschinen beweisen dies fUr jedermann sichtbar. - Indem die Natur uns 
allerorten Brennmaterialliefert, hat sie uns die Moglichkeit gegeben, stets und 
iiberall Warme und die aus dieser folgende bewegende Kraft zu erzeugen. Der 
Zweck der Warmemaschine ist, diese Kraft zu entwickeln und sie unserem Ge
brauch anzupassen. Das Studium dieser Maschinen ist von hochstem Interesse, 
denn ihre Wichtigkeit ist ungeheuer und ihre Anwendung steigert sich von 
Tag zu Tag. Sie scheinen bestimmt zu sein, eine groBe Umwalzung in der 
Kulturwelt zu bewirken" usw. 

Mit diesen Worten, die SADI CARNOT seiner 1824 veroffentlichten Abhandlung: 
Reflexions sur la puissance motrice du feu 1 vorausschickt, konnen wir auch heute 
noch eine der Hauptaufgaben der Thermodynamik zutreffend kennzeichnen. 
Thermodynamik bedeutet, ihrem Namen und ihrer Entstehung nach, zunachst die 
Lehre von den "Warmekraften" (die heutige "technische Thermodynamik") die 
Lehre, die uns zeigt, wie man die von der Natur" gelieferten Warmequelle~ aus
zunutzen hat, urn mit ihnen moglichst viel "Kraft" oder, in modemerer Aus
drucksweise, "Arbeit" zu erzeugen. Sie ist in den Kopfen von CARNOT (1824) und 
CLAPEYRON (1834)2 zunachst nur eine Theorie, die den praktischen Erfolgen 
eines JAMES WATT nachzuhinken scheint; nach der Entdeckung der Aquivalenz 
von Arbeit und Warme (I. Hauptsatz, ROBERT MAYER, L. A. COLDlNG," J. P. 
JOULE, 1840-42) erhalt sie jedoch ihre endgiiltige wissenschaftliche Formulierung 
durch ROBERT CLAUSIUS (1850) und WILLIAM THOMSON (Lo~D KELVIN 1851), 
und wird dadurch zu einem gewaltigen Faktor der fortschreitenden technischen 
Entwicklung. Die groBen technischen Thermodynamiker RANKINE, ZEUNER 
und HIRN sind hier die Wegbereiter. Von der Dampfmaschine mit ihren ver
schiedenen Verbesserungen zur Dampfturbine, von der Dampfturbine zum 
Vetbrennungsmotor mit fliissigem Brennstoff (Dieselmotor) geht die Entwick
lung weiter, standig kontrolliert und beherrscht von der Idee des thermo
dynamischen Idealprozesses. Auch heute ist die fiir feste Brennstoffe noch 
bestehende Spannung zwischen dem praktisch "erreichten und dem thermo
dynamisch idealen Arbeitsgewinn ein Hauptanspom fiir die Erfinder auf diesem 
fiir die Weltwirtschaft so fundamental wichtigen Arbeitsgebiet. Noch ausschlieB
Hcher als die Warmekraftniaschine steht ihr jiingeres Gegenstiick, die Kraft
kaltemaschine. vom Anfang ihrer Entwicklung an unter dem EinfluB der tech
nischen Thermodynamik. Die von C. LINDE 1875 veroffentlichte Abhandlung 

1 Deutsch: OSTWALDS Klassiker, Nr. 37. 
I .. Sur la puissance motrice de la chaleur." 

Schottky, Thermodynamik. I 



2 Einleitung. 

"Theorie der Kalteerzeugung", in der der giinstigste ArbeitsprozeBder Kom
pressionskaltemaschine aus thermodynamischen Prinzipien abgeleitet wird, findet 
sogleich ihre praktische Nutzanwendung und Bestatigung in der danach konstru
ierten Ammoniakkompressionsmaschine; ebenso bedeutet die auf einem alteren 
thermodynamischen Versuch aufgebaute Luftverflfissigungsmaschine von LINDE 
einen unmittelbaren Erfolg der "technischen Thermodynamik". 

Gleichwohl ist mit allen diesen Stichworten nur die eine, weniger urnfassende 
Seite des Anwendungsgebietes der modemen Thermodynamik gekennzeichnet. 
Sind es doch im Grunde nur die drei Begriffe "Arbeit", "Warmemenge" und 
"Temperatur" sowie die zwischen ihnen geltenden allgemeinen Beziehungen, 
die den Inhalt dieses Tells der Thermodynamik ausmachen. Wir konnen diesen 
Teil als "Au/3ere Thermodynamik" bezeichnen, die nur nach den Arbeits- und 
Warmewirkungen der Korper auf die AuBenwelt fragt, aber nicht nach den 
inneren Veranderungen, die in den Korpem vor sich gehen und die Ursache 
dieser Wirkungen sind. Schon in der ~echnischen Anwendung tritt jedoch so
gleich die Frage nach dem individuellen thermodynamischen Verhalten ganz 
bestimmter in den Warmekraftmaschinen verwendeter Korper auf; es wird er
ortert, wie sich der Wasserdampf oder ein fiberhitztes Gas ausdehnen muB, urn 
eine gewisse Quantitat von Arbeit zu leisten, wie weit sich seine Temperatur er
niedrigen muB, urn eine bestimmte Warmemenge abzugeben und ahnliches. 
Sobald die Thermodynamik auch diese Fragen in ihr Untersuchungsbereich ein
zuschlieBen beginnt, erweitert sich das Gebiet ihrer Begriffsbildung wie der von 
ihr untersuchten Erscheinungen und Gesetze mit einem ScWage zu groBter 
Mannigfa1tigkeit und Weite. Anstatt der einheitlichen Begriffe Arbeit und Warme 
erscheinen jetzt die speziellen Arbeits- und Warmeeffekte, die mit den verschie
denen individuellen Veranderungen des Systems verknfipft sind. Die all
gemeinen Beziehungen zwischen den auBeren Arbeits- und Warmeeffekten und 
der Temperatur erzeugen, auf verschiedene Typen von Korpem und auf ver
schiedene Veranderungen dieser Korper spezialisiert, eine Fillle von thermo
dynamischen Beziehungen zwischen diesen inneren individuellen Arbeits- und 
Warmeeffekten. Sogleich zeigt sich aber, daB die thermodynamisch abzuleitenden 
Beziehungen zwischen diesen GroBen und der Temperatur keineswegs aus
reichen, urn aIle zur vollstandigen Kenntnis des Systems notwendigen Gesetze 
fiber sein dynamisches und thermisches Verhalten bei seinen verschiedenen 
Veranderungen ausfindig zu machen. Wenn also die Thermodynamik die wich
tigsten Gesetze fiber die Arbeits- und Warmeeffekte von thermischen Systemen 
in vollem Umfange zurn Gegenstand ihrer Untersuchung macht, so kann sie 
sich nicht mit den aus den beiden Hauptsatzen abzuleitenden GesetzmaBig
keiten begnfigen, sondem muB MeBergebnisse und theoretische Aussagen, die 
aus anderweitigen Untersuchungen stammen, in bestimmtem Umfang zu Hilfe 
nehmen (Zustandsgleichung von Gasen, von festen Korpem; Gesetze fiber 
spezifische Warme usw.). 

Soweit hierbei nur etwa die Temperatur, die Ausdehnung der untersuchten 
Systeme, gegebenenfalls ihre Ob~rflache, endlich vielleicht gewisse auBere Krafte, 
z. B. elektrischer Art, verandert werden, sprechen wir von "physikalischen" 
Veranderungen eines S:"stems und bezeichnen den Zweig der ("inneren ") Thermo
dynamik, der sich mit diesen qesetzmaBigkeiten beschaftigt, als "Physikalische 
Thermodynamik" . 

Eine im letzten Drittel des vorigen Jahrhunderts einsetzende Entwicklung 
hat uns jedoch gelehrt, auch chemische Prozesse, die nur durch Warme- oder 
Arbeitsaustausch auf die Umgebung wirken, unter denselben thermodynamischen 
Gesichtspunkten zu betrachten; die ersten derartigen Untersuchungen stammen 
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wohl von A. HORSTMANN (I869, I872/77)1. Eine sehr allgemeine, aber zugleich 
etwas abstrakte Behandlung hat das mit der Frage der chemischen Arbeiten 
zusammenhangende Problem des chemischen Gleichgewichts durch WILLARD 
GIBBS I876/782 erfahren, und etwas spater entwickelt H. v. HELMHOLTZ3 aus 
Untersuchungen iiber die Temperaturabhangigkeit der elektromotorischen Krafte 
den Begriff der Freien Energie, der sich schneller als die noch urnfassenderen 
GIBBsschen Oberlegungen auch in der Praxis Eingang verschafft. 

Bei allen diesen Betrachtungen, die dann spater u. a. durch VAN'T HOFF, 
PLANCK, NERNS-X: mit so groBem Erfolge fortgefiihrt wurden, handelt es sich 
methodologisch, gleichwie in der physikalischen Thermodynamik, urn eine Ariwen
dung der allgemeinen auBenthermodynamischen Beziehungen auf individuelle Ar
beits- und Warmeeffekte des Systems. Der einzige Unterschied besteht darin, daB 
es jetzt die Arbeits- und Warmeeffekte bei einer chemischen Umsetzung, nicht 
mehr nur bei einer physikalischen Veranderung, sind, die der thermodynamischen 
Untersuchungunterzogen werden. Jedoch, ebenso wie in d~r "Physikalischen 
Thermodynamik", liefert auch in der "Chemischen" die Anwendung der auBen
thermodynamischen satze auf die verschiedenen chemischen Veranderungen nur 
einen Bruchtell der zur volligen Kenntnis der Arbeits- und Warmeeffekte benotig
ten Aussagen, und ebenso wie dort sieht sich der Forscher auch hier dem Problem 
gegeniiber, die thermodynamisch nicht ableitbaren Gesetze fiir die spezifischen 
Arbeits- und Warmeeffekte auf anderem Wege zu gewinnen: durch Empirie, 
molekularkinetische Betrachtungen, Statistik. Als konsequenter Pfadsucher auf 
diesem Gebiet ist z.B. I.P. VAN DERWAALS zunennen', derimmervon neuemauf 
die Erganzungsbediirftigkeit der rein thermodynamischen Beziehungen hinweist. 
Ein Theorem, dessen allgemeiner Charakter nur durch gewisse Bedingungen in 
derWahl derihmunterworfenen Systeme eingeschrankt wird (III, § I2), verdanken 
wir W. NERNsr, I906, und in neuester Zeit ist es die statistisehe Meehanik und 
Quantentheorie, die weitere Einsichten und Aufschliisse in Richtung des von 
NERNST beschrittenen Weges versprechen. 

Dabei darf man nicht vergessen, daB die Begriinder der chemischen Thermo
dynamik, voran W. GIBBS, noch einen groBen Tell ihrer Gedankenarbeit einem 
Problem zuwenden muBten, das zwar schon in Angriff genommen, aber noch 
nicht gelost worden war: dem Problem der quantitativen Erfassung chemischer 
Vorgange iiberhaupt, dem Problem der MeBgroBen, durch welche der Fortschritt 
einer chemischen Umwandlung angegeben werden konnte, mathematisch ge
sprochen, dem Problem der "unabhangigen Variabeln" des Systems. Auch heute 
nocb tritt die Frage naeh der Wahl und Bestimmung dieser MeBgroBen an keiner 
anderen Stelle mit derartiger Scharfe auf, wie in der chemischen Thermodynamik, 
und so ist denn die Darstellung einer chemischen Thermodynamik auch noch mit 
diesem Problem beschwert, das nieht ohne tiefes Eingehen auf das Wesen del' 
chemischen Umsetzungen, insbesondere yom molekulartheoretischen Standpunkt 
ans, gelost werden kann. 

GroB ist aber dafiir auch der praktische Gewinn, den die Beherrschung einer 
so griindlich angefaBten chemischen Thermodynamik dem chemischen Forscher· 

1 OSTWALDS KJassiker, Nr. 137. Nachtrll.glich wird- man (l.uch den Gedankenkreis des 
BERTHELoTSchen Prinzips (1867: ll.hnlich schon J. THOMSON 1854), das einen Zusammenhang 
zwischen Reaktiouswl1rme und chemischer Affinitat herzustellen sucht, als thermodynamisch
chemischen charakterisieren kOnnen, da, wie die spatere FOISchung gezeigt hat, der Begriff 
der Affinitat Iuit der ArbeitsflUrigkeit der betreffenden Reaktion aufs engste zusammenbangt. 

I TbermodynaIuische Studien, deutsch von W. OsTWALD. Leipzig: Engelmann 1892. 
a Ber!. AkadeIuieber. 1882. OSTWALDS KJassiker, Nr. 124. 
~ VAN DER WAALS-KoHNSTAMM: Lehrbuch der Tbermodynamik. Leipzig und Amster

dam 1908. 1 Nachr. d. Ges. d. Wiss. GOttingen, Math.-physik. KI. 1906, H. I. 

I· 



4 Einleitung. 

und Praktiker bietet. Auch hier bedeutet ja Thennodynamik nicht weniger 
als das Studium samtlicher Veranderungen, die fiberhaupt mit dem System vor 
sich gehen konnen, und der damit verbundenen Arbeits- und Wanneeffekte, 
allerdings eingeschrankt, auf "unendlich langsame" Veranderungen; die Un
tersuchung von Reaktionsgeschwindigkeiten usw. gehort in ein anderes Ge
biet. Kennt man aber z. B. den Arbeitswert einer chemischen Umsetzung, so ist 
damit nicht nur ffir den technischen Thennodynamiker, der aus der Umsetzung 
(etwa der Verbrennung der Kohle) das groBte MaB von Arbeit herausholen will, 
die wichtigste Frage beantwortet, sondern auch ffir den Chemiker, der nur die 
Aufgabe hat, bestimmte Stoffe (z. B. NH3) mit moglichst groBer Ausbeute aus 
anderen herzustellen. Denn die Reaktion wird, wie die Anwendung der allgemeinen 
thennodynamischen Prinzipien zeigt, nur so weit von selbst ablaufen, als sie noch 
Arbeit zu leisten imstande ware; der Arbeitswert Null bedeutet das Aufhoren der 
Umsetzung, das Eintreten des Gleichgewichts. Dieser Zusammenhang zwischen 
Arbeitsfiihigkeit und Reaktionsablauf fiihrt dazu, den Arbeitswert einer Reaktion, 
bezogen auf die Einheit der molekularen Menge, als MaB der sie antreibenden 
chemischen Kraft, der sog. chemischen Affinitat, zu betrachten. Allerdings vennag 
man aus der GroBe dieses Arbeitswertes nicht zu folgern, ob unter gegebenen 
Bedingungen die Reaktion fiberhaupt ablauft und mit welcher Geschwindigkeit; in 
dieser Hinsicht ist die Art der etwa vorhandenen Reaktionshemmungen ent
scheidend. Jedoch kann man ffir den Fall, daB die betreffende Reaktion praktisch 
fibe~haupt zum Ablaufen zu bringen ist, durch das Studium ihres Arbeitswertes 
und seiner Abhangigkeit von den auBeren Bedingungen (Stoffmengen, Tempera
tur, Druck) alles Wissenswerte fiber die Lage des Gleichgewichtes, bei dem die 
Reaktion schlieBlich zum Halten kommt, erfahren und damit fiber die mogliche 
Ausbeute an Reaktionsprodukten. 

Doch das ist nur ein Beispiel; fiberaus mannigfaltig sind die Fragestellungen 
und Anwendungsmoglichkeiten chemisch -thermodynamischer Untersuchungen 
und Erkenntnisse. Es erweist sich deshalb hier eine Darstellung als zweckmaBig, 
die nicht von bestimmten praktischen Fragen ausgeht, sondern zunachst die all
gemeinen thennodynamischen und nichUhennodynamischen GesetzmaBigkei ten 
des Gebietes in systematischer "Obersicht darstellt; von hier aus kann dann leicht 
zu den Einzelfragen fortgeschritten werden. 

Gliederung des Stoffes. 
Die Einteilung des Stoffes, soweit wir ihn in diesem Werke behandeln konnen, 

ergibt sich aus der vorausgeschickten Darstellung mit einer gewissen Notwendig
keit. Wir werden in einem ersten Teil, den wir "Allgemeine Thermodynamik" 
fiberschreiben wollen, vorzugsweise solche- GroBen untersuchen, die die thermo
dynamischen Wirkungen eines Systems auf seine Umgebung angeben, namlich 
die in bestimmtem MaBe und auf vorgeschriebene Weise gemessene Arbeit, 
Wiirme und Temperatur, und zwar diese GroBen nicht als individuelle Lebens
auBerungen der betrachteten Systeme, sondern gleichsam losgelost von ihnen, 
unpersWlich, nur beim Vbergang yom System zur Umgebung gemessen. 

Der zweite und dritte Teil beschaftigt sich dann mit den inneren Verande
rungen,die in stofflich gegebenenthennodynamischen Gleichgewichtssystemen zu 
einem Arbeits- und Wanneaustausch mit der Umgebung AnlaB geben, und umfaBt, 
in "Physikalische" und "Chemische Thermodynamik" gegliedert, die Untersuchung 
der GesetzmaBigkeiten, die ffir die mannigfaltigen individuellen Arbeits- und 
Warmeeffekte eines Systems maBgebend sind. Eine vorlaufige "Obersicht fiber die 
niihere Einteilung des Stoffes gibt das vorangeschickte Inhaltsverzeichnis. 



Erster Teil. 

Allgemeine Thermodynamik. 
§ I. Grundfeststellungen und Defmitionen der au.l3eren 

Thermodynamik. 
Den Ausgangspunkt ffir alle in diesem Tell zu behandelnden Begriffe, MeB

methoden und GesetzmaBigkeiten bildet die Erfahrung. Von einer Theorie kann 
man nur insofern sprechen, als die Zusammenfassung eines sehr ausgedehnten 
und mannigfaltigen Beobachtungsmaterials unter einige wenige Begriffe und 
GesetzmaBigkeiten eine theoretische Leistung darstellt. 

Das thermodynamische System. Wir beginnen mit einer Grundfeststellung, 
die zugleich aus der ungeheuren Fiille der physikalischen und chemischen Vor
gauge eine gewisse Gruppe herausgreift, mit der wir uns vorderhand (§ r und 2) 
allein beschaftigen. 

Grundfeststellung: "Es gibt in der Natur Systeme, deren Wirkung aUf ikre 
Umgebung nur in der Form von Arbeits- und Warmeabgabe oder -au/nakme vcr 
sick gent." Solche Systeme bezeichneIi wir als "tkermodynamiscke Systeme". 

Beispiel: ein zusammengepreBtes heiBes Gas in einem Metallzylinder, der 
durch einen verschiebbaren Stempel abgeschlossen wird. Wird der Metallzylinder 
mit kalter Luft oder mit Wasser in Beriihrung gebracht, so wird dem Gas Warme 
entzogen; wird der Gegendruck auf den Stempel verringert, so wird von dem Gas 
Arbeit geleistet. 

Gegenbeispiel: die Antikathode einer in Betrieb befindlichen R6ntgenr6hre. 
Auf die Front der Antikathode treffen Elektronen auf, die infolge ihrer Ent
stehungsart eine gewisse ungeordnete Geschwindigkeit, auBerdem aber auch eine 
groBe "geordnete Geschwindigkeit" besitzen. Die Wirkung, die die Front der 
Antikathodenplatte erfahrt, ist, auch abgesehen davon, daB ein Austausch von 
materiellen Teilchen mit der Umgebung stattfindet, keineswegs eine reine Warme
zufuhr; ebensowenig laBt sie sich (man denke an die katastrophalen Vorgauge in 
den voil den Elektronen. getroffenen Atomen) als Summe von Arbeits- und 
Warmezufuhr auffassen. Ferner wird in den Atomen der Oberflache Rontgen
strahlung verschiedener WellenIange ausgel6st, die die Antikathode wieder ver
laBt; diese Energieabgabe ist keineswegs als Warmeabgabe zu deuten. 

Um in allen Fallen eine sichere Entscheidung dariiber zu ermoglichen, ob 
ein System ein thermodynamisches ist oder nicht, bedienen wir unS eines Ver
fahrens, das uns ganz von selbst dazu fiihrt, genau anzugehen, was wir unter 
"Arbeit" und "Warme" verstehen und wie wir diese Gr6Ben messen wollen. Wir 
stellen uns in Gedanken Vorrichtungen her, mit denen wir alle vom System 
auf seine Umgebung ausgeiibten Wirkungen gewissermaBen "filtrieren". Wir 
schaffen uns so ein "Arbeitsfilter", das zugleich zum Messen der Arbeit benutzt 
werden kann, und ein ebensolches "Warmefilter". Wirkungen des Systems auf 
seine Umgebung, die, nicht durch Vermittlung dieser beiden Filter ebensogut wie 
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auf direktem Wege iibertragen werden konnen, fallen auGerhalb des Rahmens 
unserer Betrachtungen, lassen uris erkennen, daG das System in bezug auf seine 
Wechselwirkungen mit der Umgebung kein "thermodynamisches" ist. 

Das "Arbeitsfilter". Die Frage, wann eine von einem stofflichen System auf 
seine Umgebung ausgeiibte Wirkung als Arbeit aufzufassen und wie diese Arbeit 
rationell zu messen ist, wird der mit den Begriffen der Mechanik Vertraute auch 
ohne die im folgenden zu Hilfe genommene Gedankenkriicke beantworten konnen. 
Wer aber im allgemeinen oder zur Beurteilung zweifelhafter FaIle diese Fragen 
mit einem moglichst handgreiflichen Gedankenexperiment zu entscheiden 
wiinscht, dem wird eine so1che kleine Hilfe doch vielleicht gute Dienste leisten, 
urn so mehr, als ihre allgemeine Verwendbarkeit den stets gleichen Charakter und 
die Existenz eines gemeinsamen }}la/3es fUr aIle Arten von ausgetauschter Arbeit 
unmittelbar erkennen la13t. 

Die gebrauchlichsten Effekte, an die man denkt, wenn man es sinnfaIlig 
machen will, daG bei irgendeinem ·ProzeG Arbeit geleistet worden ist, sind das 

Heben eines Gewichtes oder das Spannen einer Feder. 
Urn einen beliebigen arbeitleistenden Mechanismus 

H zurn Heben eines Gewichtes zu verwenden, sind Rollen
iibertragungen notig, die auch fiir das Gedanken
experiment etwas unbequem. sind; wir wahlen daher 
lieber als Vorrichtung zur Aufnahme und Dbertragung 

Arbeitsfilter. von Arbeit eine Spiralfeder, die mittels eines durch 
ihre Achse hindurchgehenden Hebels H gespannt werden 

k~nnl, wahrend der Stiitzpunkt St der Feder und die Lagerpunkte A', A" der 
Achse festgehalten werden (Abb. r). 

Wir setzen willkiirlich eine Einheit der Arbeitsleistung fest, die durch eine 
bestimmte Drehung der Achse und des Hebels, etwa urn rO, dargestellt werden 
moge 2• Haben wir nun ein System vor uns, das wir auf seine Arbeitsleistung hin 
prlifen wollen, z. B. ein heiGes Gas, das auf einen beweglichen Stempel driickt, 
so verbinden wir die Achse A I A" und den Stiitzpunkt St unserer Feder fest mit 
dem das Gas einschlieGenden Zylinder, lassen den Kolben in so1cher Entfernung 
von der Achse auf den Hebel driicken, daG er die Gegenkraft der Feder gerade 

aufhebt, und lassen so die Feder urn die Ein
heit (rO) vom Stempel zuriickdriicken (Abb.2). 

~H--------~1 1st auf diese Weise eine Arbeitsein-
H ,f heit geleistet, so lassen wir die Feder sich 

Sf wieder unter Arbeitsleistung entspannen; 
hierbei konnen wir sie - bei geeigneter An

Abb.2. t.'bertragung einer Arbeitseinheit von griffsweise - dieselben Wirkungen auf die 
einem komprimierten Gas auf das Arbeitsfi!ter. 

"Umgebung" ausiiben lassen, die andernfalls 
d~r Stempel unmittelbar ausgeiibt hatte. Wir setzen nun fe.st, da/3 wir aUe 
AU/3erungen eines Systems, die sich durch Vermittlung einer derartigen Vorrichtung 
mit demselben Endresultat ubertragen lassen, wie bei direkter Einwirkung des 
Systems aut seine Umgebung, als "Arbeit" bezeichnen wollen. 

Ais Nebenresultat bei Anwendung unseres Apparates erhalten wir iibrigens 
einen aus der Mechanik bekannten Satz. Wenn das Gas mit groGer Kraft auf 

1 Den Zusammenhang einer bestimmten Drehung mit einer bestimmten Arbeitsleistung 
mage man sich etwa durch Drehen am Knopf seiner Taschenuhr versinnbildlichen. 

a Die Dimensionen dieses Apparates sind ganz beliebig zu denken; doch besteht eine 
natiirliche unte"e Gren:te fur die GraBe des Apparates und die ubertragbaren Arbeitseffekte 
insofem. als bei extrem kleinen Dimensionen die spontanen thermischen Schwankungen 
den zu messenden Effekt uberdecken. Das ist jedoch eine naturgegebene Grenze fur die 
Anwendbarkeit der klassischen Thermodynamik iiberhaupt. 
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den Stempel driickt, miissen wir nfunlich, urn den richtigen Widerstand gegen 
diesen Druck zu haben, den Stempel sehr nahe der Achse am Rebel angreifen 
lassen. Eine ganz geringe Verschiebung des Rebels geniigt, urn die Achse urn 
1° zu drehen. Wenn aber das Gas schon weit entspannt ist, miissen wir es, urn 
den I:.~htigen Gegendruck der Feder zu haben, an einem langen Hebelarm wirken 
lassen; der Kolb~n muB dann verhaltnismaBig weit verschoben werden, bis die 
Achse die verlangte Drehung ausgefiihrt hat. Wir konnen aus dieser Erfahrungs
tatsache entnehmen, daB das, was wir Arbeit genannt haben und was wir durch 
die Drehung der Federachse maBen, dem Produkt aus Kraft und Weg propor
tional ist: je kleiner die Kraft, desto groBer der Weg, langs dessen sie wirken 
muB, urn ein bestimmtes Arbeitsquantum zu leisten, und umgekehrt. 

Mit Hilfe des Arbeitsfilters konnen wir nun, ohne weitere Begriffe und Kennt
nisse zu benotigen, feststellen, daB zahlreiche Vorgange mit Arbeitsabgabe oder 
-aufnahme verbunden sind und daB viele Systeme arbeitsfahig sind. Arbeit wird 
z. B. offenbar von jedem gasformigen, fliissigen oder festen Korper geleistet oder 
aufgenommen, der sich gegen Druck oder einseitige Spannungen ausdehnt oder 
zusammenzieht. Aber auch ohne Volumanderung ist Arbeitsleistung moglich; 
z. B. kann eine Fliissigkeitslamelle, die innerhalb eines rechteckigen Rahmens 
ausgespannt ist, von dem nur eine Querseite beweglich ist, beim Zusammenziehen 
(unter Konstanthaltung des Volums) eine Wirkung auf ihre Umgebung ausiiben, 
die mit Hilfe des Arbeitsfilters iibertragen und auch gemessen werden kann 
(Oberflachenarbeit, II § 7). Ebenso laBt sich mit Hilfe eines kleinen Kunstgriffes 
zeigen, daB der Durchgang eines elektrischen Stromes durch ein galvanisches 
Element in der Umgebung des Elementes keine Wirkungen hervorruft, die nicht 
auch durch das Arbeitsfilter iibertragen werden konnten (Elektrische Arbeit, 
vgl. II § 8). 

Die praktisch benutzten Einheiten der Arbeitsmenge, deren es entsprechend 
der mannigfaltigen Art Arbeit abgebender Systeme eine ganze Anzahl gibt, 
lassen sich aus verschiedenen Griinden nicht in unmittelbarem AnschluB an das 
eben beschriebene Gerat zur Arbeitsmessung definieren. Wir werden sie erst 
in § 2 besprechen. 

Das "Warmefilter". Urn zu priifen, ob die Wirkung eines korperlichen 
Systems auf seine Umgebung als Warmeiibergang aufzufassen ist, lassen wir die 
betreffende Wirkung durch ein "Warmefilter" hindurchgehen und untersuchen, 
ob durch Zwischenschaltung dieses Filters eine Anderung des ganzen Vorganges, 
in seiner Wirkung auf die Umgebung und seiner Riickwirkung auf das System, 
hervorgerufen wird oder nicht. Bei volliger Gleichheit der Wirkungen mit und 
ohne Warmefilter sprechen wir von Warmeiibergang, andernfalls nicht. 

Das Warmefilter denken wir uns folgendermaBen konstruiert. \Vir benutzen 
einen festen Stoff oder eine durch feste Wande begrenzte Flii?sigkeit (z. B. 
Wasser) von bestimmtem Gewicht (speziell I g) als Ubertragungskorper und ver
sehen diesen Korper auBerdem mit einem in beliebiger Weise geeichten Thermo
meterchen, dessen Masse verschwindend klein sei gegen die des Uber
tragungskorpers. Wir bringen nun diesen Ubertragungskorper erst mit dem 
System und dann mit seiner Umgebung in Beriihrung. Bei der Beriihrung mit 
dem System wird hierbei im allgemeinen ein schnelles Auf- oder AbschieBe~ des 
Thermometerfadens stattfinden. Wir vermeiden dies jedoch bei unserem Uber
tragungsversuch, indem wir durch vorherige Beriihrung unseres Ubertragungs
korpers mit anderen (sonst unbeteiligten) Korpern bewirken, daB keine merk
liche Verschiebung des Thermometerfadens bei erstmaligem Kontakt mit dem 
System stattfindet. (Die Erfahrung zeigt, daB das immer moglich ist.) Wird 
nun bei der jetzt folgenden Beriihrung mit der "Umgebung" die Fadenlange 
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z. B. ein wenig l verkfirzt, so sagen wir, nachdem der tlJertragungskorper durch 
nochmalige Beriihrung mit dem "System" seine alte Fadenlange wieder an
genommen hat, es habe eine (kleine) Warmeabgabedes Systems an die Umgebung 
stattgefunden. Und in jedem Fall, wo durch eine geeignete Zahl von derartigen 
Hin- und Hergangen mit dem Probekorper dieselbe Wirkung yom System auf 

. die Umgebung iibertragen wird, wie ohne Zwischenschaltung des Ubertragungs
korpers, sprechen wir von Warmeiibergang an die Umgebung, im anderen Falle 
nicht. Wird bei jedesmaliger Beriihrung mit der Umgebung der Thermometer
faden nicht urn kleine Betrage verkiirzt, sondern verlangert, so sprechen wir von 
einem Warmeiibergang von der Umgebung an das System. 

Eine allgemeinere Begriindung ffir die in dieser Weise festgesetzte Definition 
von j,Warmeiibergang" werden wir erst in anderem Zusammenhang geben konnen 
(s. § 4, S. 38ff.). Hier moge man diese Definition zunachst als reine Untersuchungs
vorschrift, als ein Rezept auffassen; in 'allen naturwissenschaftlichen Disziplinen 
muB ja die Einfiihrung der zweckmaBigsten MeBgroBen (kartesische Koordinaten, 
elektrische und magnetische Feldstarke usw.) durch derartige rezeptartige Vor
schriften erfolgen, wenn beabsichtigt ist, die GesetzmaBigkeiten des betreffenden 
Gebietes sogleich in ihrer einfachsten Formulierung hervortreten zu lassen. Durch 
die Einfachheit und Allgemeinheit der auftretenden GesetzmaBigkeiten wird dann 
hinterher die Einfiihrung der Priif- und MeBvorschriften gerechtfertigt. 

Wir wollen also zunachst ohne weitere Kritik mit der angegebenen Definition 
des Warmeiiberganges arbeiten und Teilinhalte dieser Definition noch in etwas 
anderer Ausdrucksweise formulieren. Wir wollen durck die Einstellung des Tker
mometerfadens, die zu einem bestimmten Warmeiibergang gehort und die, bis 
auf kleine Unterschiede, ffir System und Umgebung gleich sein muB, eine ffir den 
Warmeiibergang charakteristische GroBe festlegen, die wir als "Temperatur des 
Warmeiiberganges" oder "Austauschtemperatur" bezeichnen wollen2• Die Er
fahrung zeigt, daB diese (System und Umgebung gemeinsame) Austauschtempe
ratur in verschiedenen Fallen verschiedene Werte haben kann. Wie sie zur ein
fachsten Formulierung der auftretenden GesetzmaBigkeiten am giinstigsten quan
titativ zu definieren ist, d. h. welche MeBzahlen den verschiedenen Einstellungen 
des Thermometerfadens theoretisch am zwec\rnlaBigsten zuzuordnen sind, werden 
wir erst spater (§ 4) besprechen; vorlaufig wollen wir uns der iiblichen, wie bekannt 
rein konventionellen, Celsiusskala bedienen. [Diese Skala stellt man sich be
kanntlich in folgender Weise her: man bringt ein Thermometer, in dem Queck
silber als Thermometersubstanz benutzt wird, erst in gefrierendes, dann in (bei 
Atmospharendruck) sie~endes Wasser, markiert die erste Stellung mit 0, die 
zweite mit 100 und teilt den Volurnunterschied oder, bei gleichem Kapillaren
querschnitt, den Langenunterschied zwischen diesen Stellungen in 100 gleiche 
Teile, welche Einteilung man dann noch nach oben und unten fortsetzt. Wenn 
der Quecksilberfaden dann auf dem xten Skalenteile steht, sagt man, das Thermo
meter zeige eine "Temperatur von XO CIt an.] 

1 Wie wenig, werden wir erst spll.ter diskutieren. 
2 Wir sind uns bewuBt, mit dieser Art der Einfiihrung des Wll.rme- und Temperatur

begriffes von der neueren Axiomatik abzuweichen, die die Temperatur zunll.chst als innere 
Eigenschaft eines Systems, speziell als Funktion von Druck und Volum eines homo
genen Korpers einfiihrt (vgl. z. B. die Darstellung bei K. F. HERZFELD: Handb. d. Physik IX, 
S.6-8. Berlin 1926). Wir begriinden diese Abweichung mit dem Wunsche, den von den 
inneren Sys.temeigenschajten unabhangigen Charakter des ersten und zweiten Hauptsatzes 
moglichst klar hervortreten zu lassen (vgl. hierzu auch § 8, S. 76), wobei wir noch auf 
die obige Bemerkung iiber den rezeptartigen Charakter aller solcher Vorschriften hin
weisen, durch die in einer Disziplin eine vorher unbekannte GroBe eingefiihrt wird; es geniigt 
in solchem Fall vollkommen, wenn angegeben wird, durch welche Manipulation man sich 
iiber die MeBwerte der neu einzufiihrenden GroBen zu orientieren hat. 
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Mit dem Begriff der Austauschtemperatur Hi.Bt sich ein Teil unseres 
Kriteriums des Warmeaustausches folgendermaBen formulieren: .. I eder W iirme
ubergang ist durch eine bestimmte Austauschtemperatur charakterisiert." 

Das MaB der Warmemenge. Wir besprechen nunmehr die M epvorschrift fiir 
die ubergehende W iirmemenge. Wir konnen diese MeBvorschrift zunachst nur 
fUr eine bestimmte Austauschtemperatur geben; urn den AnschluB an die ubliche 
Definition der Warmeeinheiten zu finden, wahlen wir hierfiir die Austausch
temperatur von ISo C. 

Wir setzen dann die bei einem Obertragungsprozep uoergegangene W iirme
menge proportional der (klein en) Fadenliingeniinderung des Thermometerchens des 
Obertragungsk6rpers. Speziell setzen wir fest, daB die Einheit der ubergegangenen 
W iirme durch eine F adenliingeniinderung des Quecksilberthermometerchens von 141/ a 
auf 151/ 2 0 C definiert sei, zvenn als ObertragungskOrper 1 g Wasser (mit verschwin
dend kleiner Wand- und Thermometermasse) gewiihlt wird. Auf dem Wasser 
ruhe dabei ein konstanter auBerer Druck von einer Atmosphare. Diese Warme
einheit bezeichnen wir als kleine Kalorie oder Grammkalorie (abgekiirzt cal). 

Wiirde sich die Thermometereinstellung bei dem DbertragungsprozeB wirk
lich urn 1° C andern, so waren die beiden Kontakttemperaturen von System und 
Umgebung endlich verschieden, wir konnten dann nicht von einer bestimmten 
Austauschtemperatur und nach. unserer Definition auch nicht streng von einem 
Warmeubergang sprechen. Das hindert uns aber nicht, bei Dbergangen, wo die 
.Anderung der Thermometereinstellung wirklich genugend klein ist, diese Einheit 
zu benutzen; denn da wir ffir kleine Fadenlangendifferenzen die ubertragene 
Warmemenge der FadenJ1l.ngenanderung proportional setzen wollten, wiliden 
wir z. 13,. bei einer solchen Fadenlangenanderung urn 1/100° C 1/100 cal ubertragen 
haben usw. 1, Haben wiederholte Dbergange des Dbertragungskorpers statt-. 
gefunden, so setzen wk die gesamte ubertragene Warmemenge gleich der Summe 
der ubertragenen Einzelmengen. 

Wenn diese Definition einer ubertragenen Warmemenge brauchbar sein soll, 
so muB sie natiirlich die Bedingung erfiillen, daB in allen Fallen, wo es sich urn 
Warmeubergang (bei ISo C) handelt, und wo eine bestimmte Wirkung vom 
System auf die Umgebung ubertragen worden ist, bei den verschiedenen nach 
unserer Vorschrift noch moglichen Zahlmethoden auch die gleiche MeBzahl her
auskommt. Die Erfahrung zeigt, daB dies in der Tat der Fall ist; es wird z. B. 
dieselbe Wirkung ubertragen, wenn 1000 Dbergange mit je 1/1000° C Langen
anderung stattgefunden haben, wie bei 100 Dbergangen mit je 1/100° C Langen
anderung. Doch zeigt es sich, daB die Substanz des Probekorpers hierbei nicht 
beliebig gewahlt werden kann; wiirde man z. B. I g Kupfer statt I g Wasser als 
Dbertragungskorper nehmen, so wiirde bei derselben Fadenlangimanderung des 

1 In dieser ganzen Betrachtung stecken zwei verschiedene Unsicherheiten beziiglich 
der noch zulassigen Temperaturdifferenz. die der nbenragungskorper bei dem Austausch 
zeigen darf. Einmal ware anzugeben. innerhalb welcher Grenze Proportionalitat zwischen 
iibertragener Warmemenge und Fadenlangenanderung des Thermometers angenommen 
wird; diese Grenze hangt. wie wir spater sehen werden, von dem Temperaturgang der spezi
fischen Warme des nbertragungskorpers und dem Temperaturgang des Ausdehnungskoeffi
zienten der Thermometerfliissigkeit abo Ferner ware aber auch festzusetzen. innerhalb 
welches Bereiches der Fadenlangenanderung des nbertragungskorpers wir unserer Definition 
nach noch von einem Warmeiibergang sprechen wollen und wann hier die zulassigen Grenzen 
iiberschritteri sind. Diese zweite Frage hangt mit der Frage der Umkehrbarkeit eines Warme
iibergangs zwischen verschieden temperierten Korpem zusammen und kann ebenfalls erst 
spater besprochen werden. Als praktische Angabe moge hier geniigen, da.6 in bezug auf 
beide Fragen ein Temperaturunterschied von 10 C bei 15° enoch zulassig ist, d. h. bei 
den Genauigkeitsgrenzen thermischer Messungen kaum zu beobachtbaren Fehlresultaten 
fiihren wird. 
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Thermometerchens eine andere Wirkung iibertragen werden. Wir miissen also 
die einmal gewahlte Obertragungssubstanz in allen Fanen beibehalten. 

Urn das Vorzeichen. der ausgetauschten W iirmemengen festzulegen, bestimmen 
wir, daB die vom System aus der Umgebung aulgenommenen Warmemengen, also 
solche, bei denen das Probethermometerchen in Verbindung mit der Umgebung 
die groBere Lange gezeigt hat, positiv zu zahlen sind. Abgegebene Warmemengen 
versehen wir mi5 negativem Vorzeichen; sind bei einer bestimmten Austausch
temperatur x Warmeeinheiten von dem System aufgenommen und " abgegeben, 
so sagen wir also, es sei die Warmemenge x - "Kalorien 3.ufgenommen oder 
" - x Kalorien abgegeben. 

Wie sollen wir nun aber Warmemengen bei versckiedenen Austauschtempe
raturen vergleichen? Da das Thermometer des Probekorpers sich hierbei an 
anderen Stellen seiner Skale befindet, konnen wir nicht darari denken, mit den 
bisherigen Differenzstellungen des Thermometerfadens zu arbeiten. Versuchen 
wir aber, die Warmeeinheit auch fiir die 'neue Austauschtemperatur nach den
selben Gesichtspunkten festzulegen wie bisher, namlich durch eine Langen
anderung des Thermometerfadens, die einer bestimmten Langeneinheit, speziell 
einem Grad der Celsiusskala entspricht, so erweist sich unsere Warmemessung, 
die doch fiir aIle Warmemengen ein universelles MaB festlegen solI, als belastet 
mit zwei ganz speziellen zufanigen Eigenschaften unseres Probekorperchens, 
n1imlich: einerseits der sog. spezifischen Warme des Probekorpers (vgl. § 8), 
andererseits dem sog. thermischen Ausdehnungskoeffizienten der Thermometer

. fliissigkeit (des Quecksilbers, vgl. II § 4). Nun ist allerdings prinzipiell nicht 
einzusehen, warum man bei einer Temperatur in der Definition der Warmeein
heit willkiirliche Eigenschaften des Probekorpers gelten lassen solI und bei der 
ganzen Skala der iibrigen Temperaturen nicht. In der Tat ware auch eine 
Formulierung der auBenthermodynamischen GesetzmaBigkeiten moglich unter 
Zugrundelegung eines fiir jede Temperatur willkiirlich festzulegenden MaBes fiir 
die Warmeeinheit (vgl. § 2, S. IS, Anm.). Wir wollen uns jedoch den Gedankengang 
vereinfachen, indem wir schon hier eine Vorschrift geben, wie wir von einer bei 
einer Temperatur willkiirlich festgelegten Warmeeinheit aus zu rationellen Fest
setzungen der Warmeeinheit bei allen ubrigen Austauschtemperaturen gelangen 
konnen. Die ZweckmaBigkeit dieser Vorschrift wird sich hinterher offenbaren 
durch die besonders einfache Formulierung des I. Hauptsatzes, die sich bei 
ihrer Innehaltung ergibt. 

Wir benutzen einen ProzeB, bei dem das betraehtete System nur bei zwei 
Temperaturen Warme austauscht, keine Arbeit abgibt nnd sich schlieBlich wieder 
in demselben Zustand befindet wie am Anfang. Ein solcher ProzeB liegt vor, 
wenn wir einen Metallstab mit seinem einen Ende in ein Bad von der urspriing
lichen Temperatur (ISO C), mit seinem anderen Ende in ein Bad von der neuen 
Austauschtemperatur tauchen und den stationaren Zustand abwarten, d. h. den
jenigen, in dem an· jeder einzelnen Stelle des Stabes keinerlei beobachtbare 
Zustandsanderungen mehr vor sich gehen, was nach einiger Zeit der Fall sein 
wird. Gleichwohl nimmt der Stab dauernd am einen Ende Warme auf und 
gibt sie am andern Ende wieder ab; und wir definieren die Warmeeinheit bei 
der neuen Austauschtemperatur so, daB wir jedesmal dann bei dieser Aus
tauschtemperatur den iJbergang dner Warmeeinheit annehmen, wenn an 
dem anderen Ende, bei der urspriinglichen Austauschtemperatur (ISO C), eine 
Warmeeinheit (der urspriinglich festgesetzten Art) im umgekehrten Sinne iiber
gegangen ..ist. Fiihren wir in diesem ProzeB beide Warmeiibergange mit Hilfe 
unseres Ubertragungskorpers aus, so ist durcI! diese Festsetzung auch die 
FadenIangenanderung des Probethermometers, die bei der neuen Tempe-
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ratur dem 'Obergang einer Warmeeinheit entspricht, festgelegt. Eine erste Recht
fertigung fiir diese Festsetzung ergibt sich dadurch, daB diese neue Wanneeinheit 
unabhangig davon ist, aus welchem Material, von welcher Fonn und Lange wir 
den wanneleitenden Stab nehmen. Ferner stellen wir fest, daB, wenn wir mittels 
dieses Verfahrens von der urspriinglichen Temperatur zu einer neuen und dann 
mit demselben Verfahren von der neuen zu einer dritten Temperatur ubergehen, 
die Wanneeinheit durch dieselbe MeBgroBe (Fadenlangendifferenz) festgelegt wird 
wie bei direkter Anwendung des Verfahrens zwischen der ursprunglichen und der 
dritten Temperatur. Alles weist also schon auf den rationellen Charakter dieser 
MeBvorschrift hin. 

Um die 'Obersieht gleieh etwas zu erweitern, wollen wir noch bemerke]1, daB 
man statt dieses Verfahrens auch noch ein anderes wahlen kann, das darin be
steht, daB man eine bestimmte Menge von Reibungsarbeit, z. B. durch Umdrehen 
eines Riihrers, an einem mit Fliissigkeit gefiillten System aufwendet und dabei 
die Arbeitsmenge so wahlt, daB sie in einem GefaB von der urspriinglich zugrunde 
gelegten Temperatur (ISO C) gerade die Wanneeinheit Hefert (d. h. das System 
solI nach Zufuhr der betreffenden Aibeit und Abgabe der Wannemenge I cal 
wieder in dem urspriinglichen Zustand sein). Setzt man dann die Wannemenge, 
die durch dieselbe Arbeit in GefaBen mit anderer Temperatur "erzeugt" wird, 
als Wanneeinheit fiir die neue Austauschtemperatur fest, so ge1angt man wieder 
zu denselben rationellen Einheiten, wie bei dem oben von unsgewahlten Ver
fahren, und die produzierte Warmemenge erweist sieh, ebenso wie" dort, als un
abhangig von der Art des Riihrens. der Riihrfliissigkeit usw. All dies verstiirkt 
weiter das Zutrauen zu dem rationellen Charakter der gewahlten Einheiten. 

1m Einklang mit den hier ausgefiihrten Gedankengangen steht es auch, daB 
die kalonsche Einheit, \vie sie speziell durch die Erwannung eines Probekorpers 
von I g Wasser u~ 10 C dargestellt wird, in der Praxis auf eine genau bestimmte 
Temperatur, jetzt meist ISo C, bezogen wird. Fur alle anderen Temperaturen 
gilt eine solche autonome Festsetzung, wie sie die "ISo-Kalorie" definiert, nieht 
mehr; es handelt sieh hier nieht mehr urn die Wannemenge, die I g Wasser von 
der neuen Temperatur bei Erwarmung urn 1° C aufnimmt, sondern immer wieder 
urn die Iso-Kalorie, auf die die neue Warmemenge durch Vergleiehung mit Hilfe 
eines Prozesses der erwahnten Art bezogen wird. 

'Obrigens gibt es eine, nach unseren 'Oberlegungenzwar theoretisch anfechtbare, 
aber praktisch sehr einfache Festsetzung, wie man die Warmeeinheit bei einer 
von IS° abweiehenden Temperatur festlegen kann: man bringt einfach zwei 
gleiehe Probekorper, den einen von IS°, den anderen von der zu untersuchen
den Temperatur, fiir einen Moment in Beriihrung, und zwar so lange, daB, nach 
Trennung und Wiedererreiehen des Gleiehgewichtszustandes, das Thermometer 
des Iso-Korpers gerade die Aufnahme bzw. Abgabe einer Warmeeinheit an
zejgt; die Anderung der Fadenliinge, die in dem anderen Probekorper als End
ergebnis eingetreten ist, bestimmt dann die Warmeeinheit bei der anderen Aus
tauschtemperatur. DaB dieser ProzeB zu derselben Einheit fiihrt, wie der oben 
angewendete, vorsichtigere, der mit Zwischenschaltung eines warmeleitenden 
Korpers arbeitet, beruht darauf, daB in diesem Faile zwischen den beiden Probe
korpern zwar nieht reine "Warme" ubergeht, aber doch eine Wirkung, welche 
sich nach sehr kurzer Zeit (gewissermaBen zufiillig) in Warme umwandelt ~nd 
als solche - nach einiger" Zeit - wie eine aufgenommene oder abgegebene reine 
Wannemenge wirkt. 

Wie bei dem Arbeitsfilter, hatten wir zurn SchIuB atich fiir das Wannefilter 
noch eine Ubersicht uber die wichtigsten Fane zugeben, in denen ein reiner 
Wanneubergang stattfindet. Eine solche 'Obersieht ist jedoch in rationeller 
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Weise nicht ohne Eingehen auf den inneren Zustand der Systeme und ihrer 
Nachbarschaft mOg"lich; es stellt sich heraus, daB System und Umgebung in 
der Nahe der tlbergangsstelle in sich und auch (nahezu) untereinander im "Wanne
gleichgewicht" sein miissen, welchen Begriff wir erst spater (§ 3) allgemeiner ein
fiihren konnen. Wir denken uns also vorlaufig die Frage, ob Warmeiibergang oder 
nicht, durch die angegebene Priifungsvorschrift rein experimentell von Fall zu 
Fall entschieden und wenden uns nunmehr der Frage zu, welches die wichtigsten 
speziellen Prozesse sind, die auftreten konnen, wenn es erwiesen ist, daB die 
Wechselwirkungen eines Systems mit seiner Umgebung als rein thermodynamische, 
also entweder als Arbeitsaustausch oder als Wanneiibergang aufzufassen sind. 

Thermodynamische Prozesse spezieller Art. Kreisprozesse. Gewisse Vor
gange spezieller Art, die tells praktische, tells theoretische Bedeutung haben, 
werden aus der Menge der moglichen thermodynamischen Vorgange durch be
sondere Bezeichnungen herausgehoben. 

Adiabatische Prozesse nennt man solche, die ohne Warmeaustausch mit der 
Umgebung vor sich gehen, also "warmelose". Die Bezeichnung "adiabatisch" 
bedeutet, daB in diesen Fallen keine Warme durch die Begrenzung des Systems 
"hindurchschreitet". Allgemeiner spricht man von adiabatischen Prozessen auch 
dann, wenn zwar Warme "hindurchschreitet", aber nur in solcher Weise, daB 
bei jeder Austauschtemperatur die Zahl der abgegebenen jeweils gleich der zahl 
der aufgenommenen Warmeeinheiten ist. Adiabatische Vorgange sind' unter 
anderem alle· Prozesse der reinen Mechanik, in der Natur also namentlich die 
elastische Formanderung (Zerrung, Pressung) eines Korpers durch seine Umgebung 
oder seine Beeinflussung dllrch Gravitationswirkungen oder elektrische Fernkrafte. 

Arbeitslose Prozesse sind z. B. Warmeleitung und Warmestrahlung. Da in 
der Thermodynamik Arbeitsleistung meist in Form von VolumausdehIWllg auf
tritt, kann man die arbeitslosen Prozesse auch spezieller als "isochore" ("mit 
gleichbleibendem Volumen ") bezeichnen. 

Isotherme Prozesse sind solche, bei denen Warme nur bei einer einzigen Aus
tauschtemperatur umgesetzt wird. Das kann entweder an einer oder gleichzeitig 
an verschiedenen Stellen des Systems geschehen, und zwar in gleichem oder ent
gegengesetztem Sinn; ferner kann gleichzeitig Arbeit von dem System auf
genommen oder abgegeben werden. 

Eine besondere Art von Prozessen, der eminente Bedeutung zukommt, sind 
die "Kreisprozesse". Wir sagen, ein System habe einen thermodynamischen Kreis
prozep durchlau/en, wenn es nach Arbeits- und Warmeaustausch mit seiner Um
gebung wieder in den An/angszustand zuruckgekehrt ist. Hierbei soIl die Einschran
kung gelten, daB der zweite Teil des Prozesses nicht in einer einfachen Riick
gangigIPachung des ersten Teiles bestehen soIl. Der Zustand der Umgebung nach 
Ablauf des Vorganges is.t gleichgilltig, soweit nicht etwa die aus der Umgebung 
heriiberwirkenden Fernkrafte eine Anderung erfahren haben, die unser System 
beeinfluBt. Wenn also keine Fernkrafte wirksam sind (oder das in Betracht 
kommende Kraftfeld homogen ist), so konnen Ortsveranderungen, die der be
trachtete Korper durchgemacht hat, uns nicht daran hindern, von einem Kreis
prozeB zu sprechenl. Wir wollen ferner festsetzen, daB die Vertauschung vollig 

1 Wenn Wechselwirkungen von Systempunkten mit entfemten AuJ3enpunkten vor
handen .sind. erfordert die Abgrenzl,lng des Systems gegen die AuJ3enwelt besondere Fest
setzungen; insbesondere muJ3 man sich dariiber klar sein. ob man in der Ausdrucksweise 
der Mechanik die .. potentielle Energie zwischen System und AuJ3enwelt" noch mit zum 
System rechnen will oder nicht. In den Festsetzungen des obigen Textes ist diese Energie 
niche mit zum System gerechnet. es kommt nur die kinetische und die potentielle Wechsel
energie der Systempunkte selbst in Betracht. 
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gleichartiger Teilchen innerhalb des Systems oder Ersatz solcher durch vi:illig 
gleichartige aus der Umgebung ebenfalls nicht als Verschiedenheit zwischen dem 
neueri und dem aIten Zustand aufgefaBt werden solI. Diese Festsetzung ist 
ubrigens mit dem Sprachgebrauch in Einklang, sofern wir unter "verschiedenen" 
Zustanden nur solche zu verstehen pflegen. die auf unsere Sinne oder MeBinstru
mente irgendwie verschieden. wirken 1. 

Kreisprozesse sind erfahrungsgemaB z. B. folgende : das U mriihren einer Flussig
keit (unter Arbeitsleistung), falls gleichzeitig fUr Warmeausgleich mit der Um
gebung unter Konstanthaltung der Austauschtemperatur gesorgt wird (isothermer 
KreisprozeB); dann der ebenfalls schon betrachtete Fall eines Metallstabes, der 
mit seinen beiden Enden in verschieden heiBe Flussigkeiten eintaucht und dabei 
Warme an der einen Seite aufnimmt und an der anderen abgibt, ohne seinen Zu
stand dabei zu ver~ndern (arbeitsloser KreisprozeB). Endlich als allgemeineres, 
technisch wichtiges Beispiel: der fortwahrende Umlauf des Dampfes einer Dampf
maschine, wobei siedendes Wasser unter Warmeaufnahme bei hoher Temperatur 
verdampft, dann unter Ausdehnung Arbeit leistet, im Kondensator bei tieferer 
Temperatur Warme abgibt und sich kondensiert, dann wieder erwarmt wird usw., 
ohne nach vollstandigem Durchlaufen des Prozesses irgendeine dauernde Ande
rung seines Zustandes erlitten zu haben. 

§ 2. Die beiden Hauptsatze der auBeren Thermodynamik. 
Der I. Hauptsatz fUr Kreisprozesse. N achdem wir sowohl den Begriff eines 

thetmodynamischen Systems wie bestimmte MeBvorschriften fur die mit der 
Umgebung ausgetauschten Arbeits- und Warmemengen kennengelernt haben, 
ki:innen wir den allgemeinen Tatsachenkomplex, der unter dem Namen des 
ersten Hauptsatzes (fUr Kreisprozesse) zusammengefaBt wird, sogleich in Form 
einer zahlenmaBigen GesetzmaBigkeit aussprechen. Als Ergebnis einer un
gezahIten Reihe von Versuchen unter den verschiedenartigsten Bedingungen ergibt 
sich die Aussage: 

"Wenn ein thermodynamisches System einen KreisprozelJ durchlau/en hat, so 
stehl die Gesamtzahl der dabei au/genommenen Arbeitseinheiten zu der Gesamtsumme 
der au/genommenen Wiirmeeinheiten (beide in willkurlichem GrundmaIJ) in einem 
stets gle..ichen, und zwar negativen Verhiiltnis, das von der Art des Prozesses unab
hiingig und nur durch die Wahl der willkurlichen Einheiten bestimmt ist." 

Die bei einem ProzeB von dem System aufgenommene Arbeit, genauer die 
Zahl der bei dem ProzeB auf das System ubertragenen Arbeitseinheiten, be
zeichnen wir kiinftig mit A, die Zahl der aufgenommenen Warmeeinheiten mit Q. 
Abgegebene Arbeits- und Warmeeinheiten zahlen wir negativ. Die Gesamtzahl 
der bei einem KreisprozeB aufgenommenen Arbeitseinheiten (die aufgenommenen 
zueinander addiert, die abgegebenen davon subtrahiert, sog. "algebraische 
Summe") bezeichnen wir mit ~ A, wobei wir durch das Summenzeichen aus
driicken, daB die Arbeit fiir gewi:ihnlich in verschiedenen Stufen des Prozesses 
aufgenommell wird. Ebenso bezeichnen wir die algebraische Summe der auf
genommenen Warmeeinheiten mit ~Q2. Dann druckt sich unser Gesetz durch 
die zahlenmaBige Beziehung aus: 

~A =-IX~Q, 

1 Wodurch der "Zustand" eines Systems im einzelnen charakterisiert wird, kann 
erst spater (§ 6) besprochen werden. 

2 Wir deUken uns hierbei, falls die Austauschtemperatur sich bei dem Warmeaustausch 
stetig andern sollte, die Einzelbetrage der aufgenommenen Warmemenge so weit unterteilt, 
daB jeder Betrag sich nur auf eine einzige Austauschtemperatur bezieht. 
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wobei £X die von der Wahl der Arbeits- und Warmeeinheiten abhangige Verhaltnis
zahl ist (£x positiv). 

Der Faktor £x laBt sieh nach Festlegung willkiirlieher Arbeits- und Warme
einheiten durch einen einzigen KreisprozeB, bei dem die Arbeit und Warme in 
diesen Einheiten gemessen wird, feststellen; jeder andere KreisprozeB, unter Be
nutzung der gleichen Einheiten, wfirde nach dem ersten Hauptsatz die gleiche Ver
haltniszahl ergeben. 

Die grundlegenden Experimente, die den Wert dieser VerhaItniszahl £x ffir 
das Meterkilogramm als Arbeitseinheit und die groBe Kalorie (gleieh 1000 kleine 
Kalorien) als Warmeeinheit festgelegt haben, stammen von JOULE und sind 
unter anderem mittels des Riihrverfahrens (s. S. II und 16) ausgefUhrt. Es er
gab sieh, daB nach Umriihren unter Arbeitsleistung und Riickkehr in den An
fangszustand unter Warmeaustausch mit der Umgebung jedesmal 426,9 mkg 
Arbeit zugefiihrt werden muBten, urn eine groBe Kalorie an Warme abgeben zu 
konnen. Es wird also bei diesen Einheiten: 

426,9 = £x. I 

mkg 
£x = 426,9 kcal . 

Man kann demnach die GroBe £x auch als das "Mechanische Aquivalent der be
treffenden Warmeeinheit" , kiirzer als "Mechanisches Warmeaquivalent" fUr die 
betreffendert Einhei ten bezeiehnen 1. 

Werden andere Arbeits- und Warmeeinheiten zugrunde gelegt, so andert 
sieh der Faktor £x entsprechend. 

Es liegt nun offenbar nahe, die Arbeits- und Warmeeinheiten speziell so zu 
wahlen, daB dieser Faktor£x gerade = I wird; man erreicht das beispielsweise, in
dem man nach Feststellung des Faktors £x bei Messung mit willkfirlichen Arbeits
und Warmeeinheiten die Warmeeinheit £x mal kleiner wahlt, wobei die Zahl, 
die die aufgenommenen Warmeeinheiten angibt, und die wir jetzt etwa mit Q' 
bezeiehnen, £x mal groBer wird: 

.IQ' = .I£xQ =£x.IQ. 

Die in diesen neuen Einheiten gemessene Warmemenge bezeiehnet man als 
die in "mechanischem MaB gemessene Warmemenge", wobei natiirlieh die ZahlQ', 
die die bei einem bestimmten ProzeB iibergegangene Warmemenge in diesen Ein
heiten angibt, noch davon abliangt, was fiir eine Arbeitseinheit der Messung zu
grunde gelegt wurde. 

Wir kehren nunmehr zu der Grundgleiehung des ersten Hauptsatzes zuriick, 
die, wenn man £x.IQ durch .IQ' ersetzt, die Form erhaIt: 

.IA =-.IQ'. 
Bezeiehnen wir jetzt die in den neuen Warmeeinheiten gemessene Austausch
zah1 wieder mit Q statt Q' und bringen .IQ auf die linke Seite, so erhalten wir: 

.IA + .IQ= o. (I) 
Wir konnen demnach den ersten Hauptsatz ffir Kreisprozesse auch folgender
maBen aussprechen: 

Wenn ein thermodynamisches System einen Kreisprozep ausgefuhrt hat, so 
ist, falls die Warme in der angegebenen Weise in mechanischem M ape gemessen 
wird, die algebraische Summe der gesamten abgegebenen Arbeits- und Warmemengen 
gleich Null. 

1 Die in der Literatur iiblichen Buchstabenbezeichnungen dieser GroCe schwanken. 
Sie wird oft als "JOuLEsche Zahl" mit J bezeichnet. 426.9 ist der jetzt angenommene 
beste Wert. 
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Urn anzudeuten, daB wir A und Q in unend1ich viele sehr kleine Teilbetrage 
zerlegen oder zerlegt denken kannen, schreiben wir auch manchmal: 

J'oA+ J'oQ=o, (2) 
'0 '0 

wobei wir das gotische'o verwenden, da es sich hier, wie wir spater sehen werden, 
nicht urn Differentiale irgendwelcher Funktionen, sondern einfach urn sehr kleine 
GraBen handelt. Durch das Symbol '0 geben wir zu erkennen, daB sich die 
Summierung uber den ganzen KreisprozeB zu erstrecken hat. 

Anwendung des I. Hauptsatzes auf spezielle Kreisprozesse. Wir wollen nun 
zunachst solche Kreisprozesse naher betrachten, bei denen im ganzen keine Arbeit 
ausgetauscht worden ist, also .I A = 0 ist. Dann muB nach dem 1. Hauptsatz 
.IQ = 0 sein. Einen Spezialfall eines solchen Kreisprozesses baben wir in dem 
Beispiel des Warme aufnehmenden und am anderen Ende abgebenden Warme
leiters vor uns, wenn wir einen bestimmten Zeitabschnitt, z. B. I sec, heraus
greifen. (Bei einem solchen Kreisproze13 ist offenbar nicht nur .IA = 0, sondern 
auch in jedem Einzelrnoment A = 0.) Bei diesem ProzeB wird Warme nur bei 
zwei Temperaturen, sagen wir Tl und T 2, ausgetauscht (T2 sei die "hahere" 
Temperatur, die dem langeren Quecksilberfaden entspricht). Bezeichnen, wir die 
wahrend I sec ubertragenen Warmemengen bei diesen Temperaturen mit Ql 
und Q2' beide als aufgenommene Warmemenge gezahlt, so muB also gelten: 
Ql + Q2 = 0, Ql = - Q 2' (Das gilt auch unabhangig davon, ob wit die Warme 
in mechanischem MaB messen oder nicht.) Die aus dem 1. Hauptsatz folgende 
Allgemeingilltigkeit dieser Beziehung - unabhangig von Material und Form 
des Warmeleiters und der Bader -' rcchtfertigt nachtraglich unsere Methode, 
die Warmeeinheiten bei verschiedenen Temperaturen mit Hilfe dieses Prozesses 
festzulegen (§ 1)1. 

Fur wiirmelose Kreisprozesse (.IQ = 0) folgt in derselben Weise aus dem 
1. Hauptsatz: .I A = o. Und zwar gilt diese Aussage nicht nur, wenn bei jeder 
einzelnen Austauschtemperatur im Effekt kein Warmeaustausch stattfindet 
(adiabatische Prozesse), sondern auch fUr Prozesse, bei denen nur in Summa bei 
den verschiedenen Austauschtemperaturen ebensoviel Warme abgegeben wie auf
genommen wurde. ,Beispiele fUr den ersten Fall, adiabatische Kreisprozesse, sind 
in beliebiger Zahl aus der reinen Mechanik zu entnehmen; z. B. stellt die Ver-

1 Ubrigens ist es hinterher auch nicht schwierig. die Formulierung des I. Hauptsatzes 
anzugeben, die er bei fur alle Temperaturen willkurlich festgesetzten Warmeeinheiten an
nehmen wurde. Wir wurden dann offenbar schreiben mussen 

2'A + 2'OI(T)' Q(T) = o. 

wobei die Temperaturindizes bei 01 und Q darauf hinzuweisen hatten, daB", fiir jede Aus
tauschtemperatur einen anderen Welt hat, und daB die MeBzahl fiir die jeweils bei einer 
Temperatur ausgetauschte Warmemenge (in willkiirlichen Einheiten) immer mit der Ver
haltniszahl 01' fur die betreffende Temperatur multipliziert in die Gesamtbilanz einzu
setzen ist. Die GesetzmaBigkeit wiirde dann darin bestehen, daB man bei den verschie
densten Prozessen. die man mit den eingefiihrten willkiirlichen Warmeeinheiten miBt. 
eine Erfiillung der obigen Bilanzgleichung immer mit den gleichen Verhaltniszahlen OI(T) erreicht. 
Eine einmalige Versuchsreihe, bei der Warme jeweils nur bei einer Normaltemperatur und 
einer anderen Temperatur ausgetauscht wird. wiirde geniigen, urn das Verhaltnis von OI( T) 

zu einem "'( T.) fiir aIle diese anderen Temperaturen festzustellen; damit ist aber zugleich 
die Festlegung einer rationellen Einheit relativ zu der ursprunglich gewahlten Einheit bei To 
gegeben. Dnd es ist damit z. B. auch die Fadendifferenz des Quecksilbers, die, bei Wasser 
als Probesubstanz und Zugrundelegung der 150-Kalorie. der rationellen ,Einheit bei den 
anderen Temperaturen entspricht, gegeben. - Man erkennt, daB unsere Eichvorschrift 
fiir "Warmeeinheiten bei verschiedenen Temperaturen" (S. Io/II) als direkte Anwendung 
dieser aus der allgemeinen FormulieTl,mg des 1. Hauptsatzes sich ergebenden Vorschrift 
anzusehen ist. 
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groBerung der Oberf1ii.che einer Fliissigkeit unter Konstanthaltung des Volums, 
darauffolgende VergroBerung des Volums unter Konstanthaltung der Ober
fiachengroBe und Riickgangigmachung beider Prozesse in umgekehrter Reihen
folge einen solchen adiabatischen KreisprozeB dar. Prozesse der zweiten Art 
konnen z. B. durch Zusammensetzung von adiabatischen Kreisprozessen mit 
reinen Wanneaustauschprozessen erhalten werden. 

1m allgemeinen Falle endlich wird weder Z A noch Z Q -;- 0 sein, sondem 
diese Summen werden beliebig groB, aber, bei mechanischem WarmemaB, ent
gegengesetzt gleich sein, d. h. wenn bei einem KreisprozeB im ganzen Arbeit vom 
System geleistet wird (I A negativ), so muB ebensoviel Warme aufgenommen 
sein, und wenn Arbeit aufgenommen ist, so muB ebensoviel Warme abgegeben 
sein. Man kann also in diesem allgemeinen Fall von einer "Verwandlung" von 
Warme in Arbeit, und umgekehrt von Arbeit in Warme, durch den KreisprozeB 
eines thermodynamischen Systems sprechen, wodurch offenbar die Vorstellung 
von dem stofflichen Charakter (d. h. deri Unzerstorbarkeit) der Warme, die noch 
von CARNOT festgehalten wurde, dahinfillt. 

Ein Beispiel ffir die "Verwandlung" von Arbeit in Warme bietet das schon 
erwahnte Umriihren einer Fliissigkeit mit nachfolgender Warmeabgabe. Wir be
merkten schon (S. II), daB wir auch diesen ProzeB zur temperaturunabhangigen 
Eiehung der Warmeeinheit verwenden konnen, indem wir die Warmemenge, die 
beim Umriihren verschieden temperierter Fliissigkeiten unter dem jeweiligen Auf
wand der Arbeitseinheit zur Wiederherstellung des Anfangszustandes abgegeben 
werden muBte, als Warmeeinheit (dann gleieh in "mechanischem MaB") ein
fiihrten. 

Die Bedingungen, unter denen umgekehrt Warme in Arbeit verwandelt 
werden kann, werden wir spater kennenlernen. 

Die Behauptung, daB dort, wo Arbeit verschwindet, Warme entsteht, und 
zwar immer in aquivalentem Betrage, hat als erster der Arzt J. R. MAYER 1842 
klar ausgesprochen; den experimentellen Nachweis erbrachte unabhangig von 
Mayer der Englander JOULE 1843-1849. 

Zum SchluB noch eine Bemerkung. Der 1. Hauptsatz der Thermodynamik 
kann als eine Verallgemeinerung des aus der Mechanik bekannten Satzes von der 
"Unmoglichkeit eines Perpetuum mobile" aufgefaBt werden: des Satzes, daB es 
unmoglich ist, mit Hilfe von Kreisprozessen Arbeit "aus niehts" zu· gewinnen. 
In der Tat verlangt der I. Hauptsatz fUr jede bei einem KreisprozeB vom System 
nach auBen abgegebene Arbeit die Aufnahme einer aquivalenten Warmemenge 
aus der Umgebung, und wenn im ganzen, gleiehviel auf welchem Umweg, bei 
dem KreisprozeB ebensoviel Warme wieder abgegeben wie aufgenommen wurde, 
so ist auch Z A = 0, es resultiert keine Arbeit. 1m Gegensatz zu einer noch weiter 
reichenden Folgerung des 2. Hauptsatzes spricht man hier von der Unmoglichkeit 
eines "Perpetuum mobile erster Art", und man kann auch umgekehrt diese Fest
stellung zum Ausgangspunkt nehmen, urn, durch Vergleieh der 'Bilanz mehrerer 
Kreisprozesse, die allgemeine Form des 1. Hauptsatzes apzuleiten. An dessen 
empirischem Charakter wird nat\irlieh durch diese Ableitung aus einer negativen 
Formulierung des gleiehen Tatbestandes niehts geandert. 

Die Beziehung des I. Hauptsatzes und der darin auftretenden Arbeits- und 
Warmequantitaten zu der "Energie" des Systems werden wir erst spater (§ 6), 
bei Diskussion seiner inneren Eigenschaften, zu besprechen haben. 

Der 2. Hauptsatz fUr Kreisprozesse. Dem Erfahrungsergebnis J'oA + J'oQ 
o () 

= 0 des I: Hauptsatzes steht eine weitere erfahrungsmaBige Beziehung zwischen 
A, Q und den Austauschtemperaturen zur Seite, die allerdings in Form einer 
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Gleichung nur fUr eine gewisse Klasse von Kreisprozessen, sog. umkehrbare 
Kreisprozesse, gilt. Diese Beziehung HiBt sieh, wie wir spater, § 4 und 5, sehen 
werden, ebenfalls zu einem gewissen Grade aus etwas einfacheren negativen Aus
sagen "ableiten"; niehtsdestoweniger tragt sie, ebenso wie der 1. Hauptsatz, rein 
erfahrungsmaBigen Charakter, und wir wollen sie daher, unbeschadet der spateren 
mehr analytischen Untersuchungen, hier schon einmal formulieren. Sind bei 
einem KreisprozeB die Warmemengen bQ bei jeweils verschiedenen Austausch
temperaturen aufgenommen, so gilt, falls der KreisprozeB umkehrbar ist, und 
falls die Austauschtemperaturen in einer bestimmten, spater noch festzulegenden 
\Veise ("absolute" Temperatur T) gemessen werden, die Beziehung: 

fbJ =0. (3) 
'0 

Fur Kreisprozesse, dei denen nur bei zwei Temperaturen Tl und T2 Warme aus
getauscht wird - soIche Prozesse werden den Ausgang unserer "Ableitung" des 
2. Hauptsatzes bilden - spezialisiert sich diese Form auf: 

Qz + 9! = 0 
T2 Tl . 

und in diese Gleichung kann durch die Beziehung des 1. Hauptsatzes auch die 
Arbeit A = - (Q2 + Ql) eingefUhrt werden, so daB man in der Tat eine zweite 
Beziehung zwischen A, den ausgetauschten Warmemengen und den Austausch
temperaturen erhalt, die der des 1. Hauptsatzes zur Seite tritt. 

Eine dritte allgemeingiiltige Beziehung zwischen A, Q und T, die durch das 
NERNsTsche Theorem gegeben ist, werden wir mit Rucksicht auf die nur vom 
innerthermodynamischen Standpunkt verstandlichen Vorschriften, die bei ihrer 
Anwendung geboten sind, erst im dritten Teil (§ 12) dieses Buches behandeln. 

Die MaBeinheiten fUr Arbeit und Warme. Nach der historischen Entwicklung 
gibt es fUr Arbeits- und Warmemengen mehrere voneinander unabhangige Ein
heiten. An der Spitze steht das "wissenschaftliche" MaBsystem (cgs-System). 

Arbeitseinheiten. Durch Spiralfedern definierte Arbeitseinheiten, wie wir 
sie bei unseren Gedankenexperimenten verwandten, wurden wegen ihrer un
geniigenden Konstanz und Reproduzierbarkeit nicht benutzt. 

Die "wissenschaftliche" Einheit ist das erg. I erg ist diejenige Arbeit, die 
auf I em Weg von einer Kraft geleistet wird, weIche einer Masse von I g in I sec 
einen Geschwindigkeitszuwachs von I em/sec erteilen wurde. Die hierbei ver
wendete Kraft ist zugleich die wissenschaftliche Krafteinheit, genannt I dyn. 

Die "technische" Einheit ist das Meterkilogramm (mkg). I mkg ist die Arbeit, 
die auf einem Wegvon 1m von einer Kraft geleistet wird, die gleich derim mittleren 
Schwerefelde der Erde auf eine Masse von 1000 g ausgeubten Kraft ist. I mkg 
ist also gleich 981.1000.100 dyn X em = 9,81 . 107 erg (genauer 9,80665 . 107), 
da das mittlere Schwerefeld der Erde in I sec jedem frei beweglichen Korper einen 
Geschwindigkeitszuwachs von 981 em pro Sekunde erteilt, die Kraft, die das 
Schwerefeld auf die Masse I g ausubt, demnach 981 dyn betragt. 

Die elektrotechnische Einheit ist I Wattsekunde = I Joule (Wattsec oder j). 
I Wattsec oder I jist die Arbeit, die an einem elektrischen System geleistet wird, 
wenn bei einer Spannungsdifferenz von I Volt die Elektrizitatsmenge von I Cou
lomb = I Ampsec durch die Grenzflache des Systems hindurchgegangen ist. 
Diese Arbeit ergibt sich, der Definition der elektrotechnischen Einheiten nach, 
zu 107 erg (genauer 1,0005.107 erg). 

Fur die Technik wichtiger als die Arbeit ist vielfach die Leistung, d. h. die 
Arbeitsmenge, die in der Zeiteinheit abgegeben wird. Die hier gebrauchlichen 
Einheiten sind die Pferdestarke (PS; IPS = 75 mkg/sec) und das Watt {I W 

Schottky, Therroodynamik. 2 
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= I Voltamp), sowie das Kilowatt gleich IOOO W. Von die sen werden riickwarts 
wiederum die Arbeitseinheiten Pferdekraftstunden und Kilowattstunde abgeleitet, 
auch die obengenannte Einheit Wattsekunde. 

Eine in der Wissenschaft oft gebrauchte Arbeitseinheit ist femer die Liter
atmosphiire, d. h. die Arbeit, die geleistet wird, um einen leeren Hohlraum gegen 
den Druck der Atmosphare von dem Volumen 0 auf I Liter auszudehnen. Diese 
Arbeit konnten wir entweder mit einem in erg geeichten Arbeitsfilter messen 
oder aus dem Produkt Kraft X Weg berechnen, wobei dann als Kraft das Pro
dukt Druck X Oberflache einzusetzen ware, so daB im ganzen die Arbeit auch 
als Produkt von Druck und Volumen (= Oberflache X Hohe) zu berechnen ist. 
Der Druck (Kraft pro Quadratzentimeter) der Atmosphare ist gleich dem Druck 
einer Quecksilbersaule von 76 em Hohe und betragt etwa I,OI3' 10' dyn, eine 
Literatmosphare ist also = I,OI3 . w' . woo, = I,OI3' 10' erg (genauer I,oI325 ·WS). 

Warmeeinheiten. Fiir die in "mechanisch€m MaB" gemessene Warme kann 
jede der soeben definierten Arbeitseinh~iten als Einheit benutzt werden. Die 
"wissenschaftliche" Einheit ist auch hier das erg. 

Die technisch bequeme, aber sonst willkiirliche sog. "kalorische" Einheit ist 
die kleine Kalorie oder Grammkalorie (cal). I calist diejenige Warmemenge, die den 
Effekt hat, I gWasser von I4,5 auf 15,5° C zu erwarmen. Eine grope Kalorieoder 
Kilogrammkalorie (kgcal oder Cal) ist diejenige Warmemenge, die woo g Wasser 
von I4,5° C auf 15,5° C zu erwarmen vermag. Es ist also I Cal = woo cal .. 

Die Versuche von JOULE und spateren Beobachtem haben, wie erwlihnt, 
ergeben, daB I cal 0,4269 mkg = 4,186 . w 7 erg entspricht. 

§ 3. Irreversible Vorgange und thermisches Gleichgewicht. 
Das thermische Gleichgewicht aIs ZieI der Naturprozesse. Obgleich die Be

trachtungen unseres I. Teiles sich im wesentlichen auf die thermodynamischen 
Effekte an der Grenze zwischen System und Umgebung beziehen sollen, ist es doch 
notwendig, daB wir jetzt einmal diese Betrachtungsweise verlassen und unser 
Augenmerk auf die Gesamtheit der Vorgange innerhalb des Systems richten. 

Uber den Ablauf der Vorgange in materiellen Systemen machen wir eine 
allgemeine Wahrnehmung, deren Inhalt fiir die Warmetheorie, insbesondere 
fiir die Axiomatik des 2. Hauptsatzes, von grundlege~der Bedeutung ist, 
die aber nicht auf das Bereich der Thermodynamik beschrankt ist, sondem fiir 
ganz beliebige Vorgange gilt. Denken wir uns zunachst ein materielles System, 
das bis zu einem gewissen Zeitpunkt beliebigen Eiilwirkungen von auBen 
unterworfen war, dann aber sich selbst iiberlassen bleibt, z. B. eine in Zir
kulation versetzte Fliissigkeit, ein einseitig erhitztes Metallstiick, ein eben zur 
Explosion gebrachtes Gasgemisch in einem festen Hohlzylinder usw. Bei einem 
solchen System beobachten wir eine ausgesprochene Einseitigkeit der ablaufen
den Vorgange: die Fliissigkeit kommt zur Rube und erwarmt sich dabei ein 
wenig, das Metall gleicht seinen Warmezustand aus, das Gas erfiillt sehlieBlieh in 
gleichmaBiger Zusammensetzung. und Temperaturden ganzen Hohlraum. Eine 
freiwillige Umkehr solcher in einem abgeschlossenen System, ohne weitere auBere 
Einwirkung, von selbst ablaufender Vorgange beobachten wir nie, wenigstens 
nicht in makroskopischsichtbarenDimensionen. Andererseits schreiten aber aueh 
die beobachteten Vorgange nieht standig zu neuen Veranderungen fort, sondem 
nach kiirzerer oder langerer Zeit bietet das abgesehlossene System auBerlieh 
das Bild der Rube: es sind dann keine sichtbaren Bewegungen mehr vorhanden, 
aIle Eigenschaften des Systems bleiben unverandert, und die Untersuehung der 
Temperatur mit einem an verschiedenen Stellen angelegten Probethermometer 
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zeigt uns auch eine iiberall gleiehe Fadenliinge des Thermometers, eine iiberal] 
gleiehe Temperatur. Diesen Endzustand bezeiehnen wir als thermischen Gleich
gewichtszustand des Systems. Wir konnen dann die gesamten Erfahrungsergeb
nisse in folgender Weise formulieren: 

,,] edes sich selbst uberlassene System strebt unter einseitig ablaulenden Vor
giingen einem thermischen Gleichgewichtszustand zu." 

Um, besonders von seiten der Chemiker, keinem Widerspruch zu begegnen, 
miissen wir allerdings darauf hinweisen, daB ein solcher endgiiltiger Gleiehgewichts
zustand in manchen Fallen, z. B. bei sieh selbst iiberlassenen hoheren organischen 
Verbindungen, nur auBerordentIich langsam erreieht wird; es konnen hier nach 
Jabrzehnten und Jahrhunderten, ja selbst nach geologischen Zeitraumen 
noch fortschreitende Veranderungen nachweisbar sein. Solche Effekte gehoren 
in das Gebiet der unvoUkommenen (chemiscben) Hemmungen, von denen in § 7 
ausfiihrlieh die Rede sein wird. Sind die durch solche unvollkommenen 
Hemmungen verursachten Einstellzeiten des Gleichgewichts kurz gegen die 
Beobachtungsdauer der beabsiehtigten Versuche, so wird man erst nach 
Ablauf der betreffenden Vorgange das System als thermisches Gleich
gewiebtssystem betrachten konnen; sind sie dagegen lang gegen die Ver
suchsdauer, so wird man in jedem Augenblick das System als "thermisches Gleich
gewicbtssystem mit (praktiscb) vollkommenen inneren Hemmungen" ansehen 
konnen. Solche Systeme benehmen sieb, solange nieht kiinstlich durch innere 
Eingriffe die Hemmungen aufgeboben werden, wie Systeme ohne jede inneren 
Variationsmoglichkeiten (vgl. den folgenden Abschnitt). Schwierig sind nur die 
lJbergangsfalle, die jedoch durch geeignete Wahl der Beobachtungszeiten ver
mieden werden konnen. 

Wir fiigen fiir das Fo]gende noch hinzu, daB wir hier zunachst von Hem
mungen absehen, die sich auf den Warmeaustausch innerhalb des Systems be
zieben; da alle Warmeiibertragungsvorgange verhaItnismaBig schnell vor sieh 
gehen, wird man ja bei Systemen, die man als einheitliche und gegen ihre Um
gebung abgeschlossene zu betrachten AnlaB hat, den Endzustand des inneren 
Warmeausgleiehs ohne groBen Zeitaufwand abwarten konnen. Doch steht 
prinzipiell niehts im Wege, auch den Warmeaustausch zwischen verschiedenen 
Teilen des Systems wahrend kfirzerer Beobacbtungsarten als vollkommen ge
hemmt anzunehmen. Dann wiirde die gleieh zu besprechende eindeutige Charakte
risierung durch die Systemtemperatur sieh jeweils auf einen einzelnen in dieser 
Weise warmeisolierten Tell des Systems beziehen. 

BestimmungsgroBen des thermischen Gleichgewichtszustandes. Die nunmehr 
auftretende Frage ist: wieviel verschiedener thermischer Gleicbgewichtszustande. 
ist ein sieb selbst iiberlassenes System fahig? 1st es nur einer, ist es eine einfache 
oder mehrfache Mannigfaltigkeit? Die Erfahrung lehrt, daB, unbeschadet der viel 
groBeren Mannigfaltigkeit der Anfangszustande, ein sieh selbst iiberlassenes 
System, an dem keine auBeren Krafte angreifen, und in dem keine unvollkom
menen inneren Hemmungen oder Warmeisolationen vorhanden sind" nur einer 
einfachen Mannigfaltigkeit von verschiedenen Endzustiinden fahig ist. Das be
quemste Unterscheid'ungsmerkmal dieser verschiedenen Zustande ist die durch 
unser Gefiihl ffir "warm" und "kalt", genauer durch die Fadenlange eines an
gelegten Thermometers, meBbare, an allen Punkten des Systems gleiche Tempe
ratur, die wir nunmehr als "Temperatur des Systems" bezeiehnen wollen1• Zugleieh 

1 Auch hier haben wir, wie in § I, S. 8. darauf hinzuweisen, daB unsere Darstellung, 
in dem Wunsche nach Vermeidung von unnotigen Spezialisierungen. von der jetzt vielfach 
iiblichen Axiomatik abweicht, welche die Temperatur als Funktion zweier anderer. unab
hll.ngi.g gegeben gedachter, Variabeln 4es Systems. z. B. Volum und Druck; einfilhrt. 

2· 
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mit der Temperatur sind allerdings auch andere Eigenschaften des Systems je 
nach dem gewahlten Anfangszustand im EndzustaI 1 verschieden, so z. B. die 
Raumerfiillung, fernet elastische, dielektrische, auen chemische Eigenschaften 
des Systems l • AIle diese Eigenschaften sind aber, solange keine unvollkommenen 
Hemmungen innerhalb des Systems vorhanden sind (wir kommen hierauf gleich 
zuriick), bei einem und demselben System durch die Temperatur eindeutig be
stimmt; es kommt bei einem gegebenen ungehemmten oder vollkommen ge
hemmten System nicht vor, daB die Temperatur gleich einem friiher be
obachteten Wert, irgendwelche andere Eigenschaften aber verschieden gefun
den werden. 

Diese eindeutige Bestimmtheit des thermischen Gleichgewichtszustandes 
eine$ sich selbst iiberlassenen Systems durch die Temperatur ist wohl die wich
tigste Grundtatsache der inneren Thermodynamik, auf der wir spater zu fuBen 
haben. Man hat ffir diese Tatsache eine mechanisch-statistische Erklarung 
gesucht und auch gefunden, indem -man darauf hinwies, daB die kleinsten Teil
chen des materiellen Systems, die gegeneinander frei beweglich sind, innerhalb 
kurzer Zeit alle iiberhaupt moglichen Arten von Bewegungen und gegenseitigen 
Anordnungen (Konfigurationen) durchlaufen werden 2, so· daB das beobachtete 
Gesamtbild bereits einen Mittelwert aus einer sehr groBen Mannigfaltigkeit von 
Einzelbildern darstell t 3• Verschiedene Gesamtbilder sind nach dieser Vorstellung 
nur dadurch moglich, daB etwas verandert wird, was sich bei dem gegenseitigen 
Bewegungsaustausch der kleinsten Teilchen im ganzen nicht andern kann, nam
lich die Summe von kinetischer, potentieller (und Strahlungs-) Energie des 
Systems. Die einfache Mannigfaltigkeit der verschiedenen Energiewerte ist es 
also, welche hier zu der von uns durch die Temperatur charakterisierten Mannig
faltigkeit in Parallele zu setzen ist; und in der Tat werden wir nach Einfiihrung 
des Energiebegriffs bestatigen konnen (§ 7 und 8), daB mit der Veranderung der 
Energie eines abgeschlossenen Systems eine Veranderung der Temperatur Hand 
in Hand geht und umgekehrt. 

Nach diesen nur zur Erlauterung eingefiigten Bemerkungen statistischer 
Art wollen wir nun von dem "sich selbst iiberlassenen" System zu den - uns schon 
bekannten - Systemen iibergehen, die mit ihrer Umgebung in rein thermodyna
mischer Wechselwirkung stehen und auch ffir diese Systeme zunachst die Frage 
nach der moglichen Mannigfaltigkeit der Endzustiinde zu beantworten suchen. An 
einem solchen System greifen nach unserer Definition nur an gewissen Stellen des 
Systems auBere Krafte an, und auBerdem ist die Moglichkeit einer Warmeiiber
tragung durch Warmeiibertragungskorper gegeben. Man sieht zunachst, daB bei 
festgehaltener Lage der von auBeren Kraften angegriffenen Stellen des Systems 
(Stempel in einem Zylinder, beweglicher Rahmen einer Fliissigkeitslamelle, 
gegenseitige Lage groBerer fester Teile des Systems) alle sonst beliebig gegebenen 

1 Man denke etwa an Joddampf, der infolge teilweiser Dissoziation der Jodmolekiile 
teils aus J,-Molekiilen, teils aus freien J-Atomen besteht; der Dissoziationsgrad ist eine 
Funktion der Temperatur. 

a Ahnlich die in dem System vorhandene Strahlung. 
a Bei der sog. BRowNschen Bewegung mikroskopisch kleiner fester Teilchen in einer 

Fliissigkeit ist es bekanntlich moglich gewesen, die von der statistischen Theorie an
genommeneMannigfaltigkeit der Einzelbilder, aus denen sich das Gesamtbild des thermischen 
Gleichgewichtszustandes zusammensetzt, der Beobachtung zugll.nglich zu machen; ebenso 
- indirekt -,- durch die Opaleszenz von Gasen in der NlI.he des kritischen Punktes (EINSTEIN). 
Fiir derartige Zustll.nde und Beobachtungsmethoden trifft der oben ausgesprochene Satz 
von der Eindeutigkeit des Endzustandes, seiner zeitlichen Unverll.nderlichkeit. und der 
Einseitigkeit aIler ablaufenden Vorgll.nge nicht zu; es miissen dann diese Aussagen mehr 
im Sinne der Statistik formuliert werden. Beschrll.nken wir uns jedoch auf grobere Unter
suchungen, so gelten die obigen SlI.tze aIlgemein zu Recht. 
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Anfangszustande des Systems (bei fehlenden oder "vollkommenen" Hemmungen) 
derselben einfachen, nur durch die verschiedene Temperatur charakterisierten 
Mannigfaltigkeit von Endzustanden zusteuem miissen wie in einem sieh selbst 
iiberlassenen System. Denn man kann das System ja z. B. durch starre, mit 
auBeren Fixpunkten verankerte Verbindungen mit beliebig kleiner Masse, odie 
die Lage der Kraftangriffspunkte fixieren, zu einem sieh selbst iiberlassenen 
erganzen und nach Ablauf des Prozesses diese Stiitzen, ohne weitere Wirkung 
auf den Systemzustand, wieder durch von auBen angreifende Krafte passender 
GroBe ersetzen. Die Tatigkeit der Wiirmeiibertragungskorper, die unserer Fest
setzung nach erst dann in Tatigkeit treten konnen, wenn die Temperatur des 
Systems und die der angrenzenden Umgebung sieh beliebig wenig unterscheiden, 
kann an dieser Tatsache - der eindeutigen Bestimmtheit aller Eigenschaften des 
Systems durch die Temperatur - auch niehts andem; die Warmeiibertragungs
korper konnen zwar durch Warmeentziehung oder -zufuhr die Temperatur des 
Systems andem, aber nachdem dies geschehen ist, hat ihre Entfemung ebenfalls 
keinen EinfluB auf den Zustand des Systems, es kann als sich selbst iiberlassen 
angesehen und demnach durch die Temperatur eindeutig charakterisiert werden. 

Eine weitere Mannigfaltigkeit der thermischen Gleiehgewiehtszustande nieht 
abgeschlossener thermodynamischer Systeme der betrachteten Art kommt nun 
aber offenbar dadurch zustande, daB die Lage der Angriffsstellen der auBeren 
Krafte verschieden gewiihlt wird, und offen bar sind hier so viel unabhangige 
Veranderungen moglich, als voneinander unabhangige Verschiebungen der An
griffspunkte auBerer Krafte vorhanden sind. Wir kommen darauf im § 6 zuriick 
und stellen hier nur fest: 

"Ein nicht abgeschlossenes thermodynamisches System (mit lehlenden oder 
1Jollkommenen inneren Hemmungen) sst in seinem thermodynamischen Gleich
gewichtszustand durch seine Temperatur und dUTCh die Lage der Angrilfsstellen der 
iiuperen K ralte eindeutig bestimmt." 

Irreversible Prozesse. Den Satz: ,,]edes sieh selbst iiberlassene System strebt 
unter einseitig ablaufenden Vorgangen einem themlischen Gleiehgewicht zu" 
kann man, mit etwas anderer Betonung, zum Ausgangspunkt einer weiteren Reihe 
von Uberlegungen machen, die diesen Satz auch ffir die auBere Thermodynamik 
fruchtbar zu Machen gestatten. Man kann etwa folgende Formulierung wahlen: 

"Vorgiinge, die in einem sich selbst uberlassenen System von selbst ablaulen, 
sind einseitige, verlaulen (solange das System sich selbst uberlassen bleibt) nie 
von selbst im entgegengesetzten Sinne." 

(Statt "sieh selbst iiberlassen" k6nnen wir hier auch sagen: in einem System 
"unter konstanten auBeren Bedingungen", indem wir hierunter die Festhaltung 
der Angriffspunkte der auBeren Krafte verstehen und an jene Hilfskonstruktion 
denken, die ein soIches System zu einem sieh selbst iiberlassenen macht.) 

Durch diese Fonnulierung wird eine Eigenschaft der auf dem Wege zum 
thermischen Gleichgewicht ablaufenden Vorgange in den Mittelpunkt des Inter· 
esses geriickt, die bei den meisten sonstigen physikalischen Betrachtqngen kein€ 
Rolle spielt, ja sogar ihnen zu widersprechen scheint: die Einseitigkeit, das nicht 
Riickwartslaufen derin diesem Falle eintretenden Vorgange. Der Versuch, dies 
Verhalten ffir ein System von Teilchen, die mechanischen Siitzen gehorchen, aus 
den mechanischen Bewegungsgesetzen abzuleiten, hat in der Tat der Forschnng 
lange Zeit Schwierigkeiten bereitetl, und die LOsung ist schlieBlich in der Weise 
gefunden worden, daB im strengen Sinne eine Einseitigkeit der Vorgange in der 

1 tJ"ber deren Aufkla.rung durch BOLTZMANN. ESRENFEST. SMOLUCSOWSKI u. a. siehe 
NAheres in den Darstellungen der statistischen Mechanik von P. und T. ESRENFEST: Enz. 

d. math. Wiss .• Bd.4; HERZFELD: Miiller-Pouillets Lehrb. d. Physik. Bd.3. 2 USW. 
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Tat nicht besteht. Eine Ubersicht iiber die Chance, die der thermische Gleich
gewichtszustand gegeniiber den davon abweichenden Zustanden hat, ergibt je
doch, daB (von gewissen Extremfallen abgesehen) die Wahrscheinlichkeit des 
Riickwartslaufens der thermischen Ausgleichprozesse praktisch zu vemach
lassigen ist, wenn man es mit Systemen zu tun hat, deren beobachtbare Eigen
schaften als Mittelwerte uber eine grofJe Zahl von Elementareigenschajten oder Ele
mentarakten anzusehen sind. Mit solchen Systemen hat es aber die Thermo
dynamik zu tun, sobald sie sich mit materiellen Korpem beschaftigt, die aus sehr 
vielen molekularen Bestandteilen zusammengesetzt sind, oder mit Strahlungs
vorgangen, die eine groBe Anzahl verschiedener Elementarvorgange enthalten1. 

Wir wollen nun zunachst zeigen, daB diese Einseitigkeit der von selbst ab
laufenden Prozesse etwas ist, was nicht nur irgendein betrachtetes System, sondem 
in gewissem Sinne das ganze Universum betrifft und demnach eine recht emste 
Angelegenheit ist. Man konnte namlich zunachst daran denken, den betreffenden 
Vorgang dadurch ungeschehen zu machen, daB man ohne nennenswerten Auf
wand, durch geschickte Veranderung der auBeren Bedingungen des Systems, es 
wieder in den urspriinglichen Anfangszustand zuriickfiihrt, also die umgeriihrte 
Fliissigkeit wieder abkiihlt und in Rotation versetzt, den gleichmaBig temperierten 
Metallkorper wieder auf ungleiche Temperatur bringt, das explodierte Gas in 
seinen Anfangszustand unmittelbar nach der Ziindung zurlickversetzt. Wenn dies 
jedoch ganz ohne Aufwand, d. h. ohne riickbleibende Veranderung in der Um
gebung, moglich ware, so hie Be das, daB flir ein System, welches aus dem urspriing
lichen System und seiner Umgebung zusammen besteht, ein Zurlicklaufen von 
selbst abgelaufener Vorgange doch moglich ware, und da System und Umgebung 
zusammen dann wieder ein sich selbst iiberlassenes System darstellen, so wider
spricht das unserer Grundaussage. 

Es kann sich also nicht urn die Frage handeln, ob liberhaupt ein Aufwand 
seitens der Umgebung flir die Riickversetzung in den alten Zustand notwendig 
ist, sondem nur - falls die Rlickversetzung liberhaupt gelingt - wie grofJ dieser 
Aufwand sein muB. Auf diese Frage laBt sich zwar keine ganz allgemeine Antwort 
geben; wohl aber ist, wie wir sehen werden, eine solche Antwort unter gewissen 
Bedingungen flir thermodynamische Systeme moglich - es ist moglich, hier ein 
MaB flir den zum Rlickgangigmachen irreversibler Prozesse notwendigen Auf
wand anzugeben, das mit den thermodynamischen Effekten des Systems im 
Zusammenhang steht (§ 7). 
. Vorderhand geniige jedoch die Feststellung, daB die Einseitigkeit der unter 
konstanten Bedingungen von selbst ablaufenden Vorgange auch unter Zuhilfe
nahme der Umgebung auf keine Weise aus der Welt zu schaffen ist. Solche 
Prozesse sind, wie man sagt, "nich tumkehrbar" oder "irreversibel". 

Da man femer ieden zeitlich ablaufenden Vorgang durch Hinzunahme eines 
geeigneten Teils seiner Umgebung zu einem zeitlichen Vorgang "unter konstanten 
auBeren Bedingungen" ausgestalten kann, so konnen wir allgemein behaupten: 

,,] eder uberhaupt zeitlich ablaujende V organg ist irreversibel." 
Reversible Veranderungen. Damit ergibt sich von selbst die Frage: gibt es 

iiberhaupt Veranderungen in der Natur, die umkehrbar, "reversibel", sind? Wenn 

1 Da die K5rper und Erscheinungen, mit denen die anderen physikalischen Disziplinen 
arbeiten, meist von derselben Art sind, kann der Unterschied zwischen der thermodyna
miscben und nichtthermodynamischen Untersuchung nicht eigentlich auf den Eigenschaften 
der untersuchten Systeme beruhen, sondern er liegt mehr in der Art der Abgrenzung (atomi
stische und makroskopische Betrachtungsweise) oder in der Untersuchung verschiedener 
Phasen der sich abspielenden Prozesse. Die Thermodynamik untersucht vorzugsweise 
Systeme, die gentigend lange Zeit unter bestimmten unveranderlichen au13eren Bedingungen 
stehen, und untersucht sie speziell im Endzustand des thermischen Gleichgewichts. 
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es .solche Veranderungen gibt, diirfen sie nach dem zuletzt aufgestellten Satz 
offenbar nicht "zeitlich ablaufen", sie konnen also nur unendlich langsam (oder 
wenigstens "geniigend langsam") erfolgen. Da ferner jedes nicht im thermischen 
Gleichgewicht befindliche System unter "zeitlich ablaufenden Vorgangen in den 
Gleichgewichtszustand iibergeht, konnte es sich nur um Veranderungen handeln, 
bei denen in iedem Moment das betrelfende System im thermischen Gleichgewicht ist. 

Das ist zunachst allerdings nur eine negative Feststellung. DaB aber unter 
diesen Bedingungen reversible Veranderungen positiv moglich sind, ergibt sich 
ohne Zuhilfenahme wesentlich neuer Erfahrungstatsachen. Beschrankt man sich 
auf thermodynamische Systeme und betrachtet ausschlieBlich Veranderungen, die 
durch Veranderungen der auBeren Bedingungen, also durch Wirkungsiibertragung 
mittels Arbeits- und Warmefilter hervorgerufen werden, so folgt hier die Reversi
bilitat aller durch Arbeitsaustausch hervorgerufenen Veranderungen schon aus den 
Eigenschaften mechanischer Gleichgewichtssysteme. Wir betrachten ein thermo
dynamisches System, das mit seiner Umgebung im Gleichgewicht ist, so daB es 
mit dieser zusammen ein abgeschlossenes System bildet, welches keiner auBeren 
Krafte bedarf, um im Gleichgewicht zu bleiben. Insbesondere heben sich auch 
an den Angriffsstellen der auf das thermodynamische System wirkenden Krafte 
die inneren Krafte des Systems und die auBeren Gegenkrafte gerade auf. Nun 
kann man bekanntlich den Angriffspunkt von Kraften, die sich gegenseitig gerade 
aufheben, zunachst ohne irgendwelchen auBeren Aufwand verschieben, da hierbei 
im ganzen keine Arbeit geleistet zu werden braucht. Es ist also yom Gleich
gewichtszustand mit den auBeren Kr1iften ausgehend eine Verschiebung und Riick
verschiebung der Angriffsstellen dieser auBeren Krafte ohne weiteren Aufwand 
moglich, d. h. solche Verschiebungen sind reversibel. Um dasselbe"fiir den reinen 
Warmeaustausch zu zeigen, Wiirde es geniigen, eine einzige Vorrichtung nach
zuweisen, mit der ein solcher Warmeiibergang in einem Gleichgewichtssystem 
dadurch bewirkt werden kann, daB primar eine Verschiebung von Arbeitspunkten, 
an denen sich die Krafte gegenseitig aufheben, in die Wege geleitet wird. Der
artige Vorrichtungen existieren in der Tat; z. B. kann ein Gas, dessen Druck 
durch eine auBere Kraft kompensiert wird, und das einen Teil des im obigen 
Sinne erganzten thermodynamischen Systems bildet, eine Warmeabgabe und 
-wiederaufnahme aus einem anderen Teil des Gesamtsystems durch im ganzen auf
wandlose Verschiebung und Riickverschiebung seines Druckstempels hervorrufen. 

Es gibt jedoch noch eine andere, auf W. GIBBS zuriickgehende Betrachtungs: 
weise, welche die Umkehrbarkeit von kleinen Anderungen, die in Gleichgewichts
systemen vor sich gehen konnen, in viel allgemeinerem Umfange zu behaupten 
gestattet. GIBBS betrachtet1 in einem sich selbst iiberlassenen thermodyna
mischen Gleichgewichtssystem alle uberhaupt moglichen (kleinen) Veranderungen, 
d. h. alle Anderungen, die ohne Eingriff von auBen und ohne Durchbrechung der 
"Hemmungen" des Systems moglich sind. Zu diesen moglichen Veranderungen 
gehoren nach GIBBS nicht nur Verschiebungen von kraftefreien Arbeitspunkten 
oder Warmeiibergang zwischen verschiedenen (gleich temperierten) Teilen des 
Systems, sondern jede Art von Massentransport oder von chemischer Umsetzung 
innerhalb des Systems, soweit nicht diese Vorgange durch Hemmungen ("passive 
Widerstande", wie GIBBS sagt), wie Wande, Unverschiebbarkeit der Teilchen 
oder chemische Reaktionshemmungen unterbunden sind. DaB aIle diese "mog
lichen" Veranderunge~ reversibel sein miissen, ergibt sich einfach daraus, daB, 
wenn sie es nicht waren, und wenn sie zufallig einmal stattgefunden hatten, eine 
Riickkehr in den friiheren Zustand nicht moglich ware; der Ausgangszustand 

1 Thermodynamische Studien, iibersetzt von OSTWALD, S.66££. 
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ware also nicht der endgiiltige thermische Gleichgewichtszustand, sondern wiirde 
sich noch, auBerlich wahrnehmbar, zeitlich verandern mussen. Kurz gesagt: 
alle moglicken Veranderungen in einem Gleichgewichtssystem mussen deshalb 
reversibel sein, well sie gemaB der Definition des Gleichgewichtszustandes nicht 
irreversibel sein konnen. 

Dieser auBerordentlich allgemeinen Argumentation liegt offenbar schon 
die in der Molekulartheorie und Statistik spater noch weiter ausgebaute Vor
stellung zugrunde1, daB ein therrnodynamisches Gleichgewichtssystem kein wirk
lich unveranderliches Gebllde ist, sondern nur das mittlere Resultat einer sehr 
hohen Zahl von Einzellagen und Einzelbewegungen der molekularen Teilchen usw. 
Nach dieser Vorstellung wird das System, auch wenn es im Gleichgewicht ist. 
gelegentlich jede Veranderung, die mit den Elementargesetzen der Bewegung 
(und Strahlung) vertraglich ist, einmal durchmachen und von selbst wieder ruck
gangig machen. Damit ist aber gesagt, daB diese Veranderungen, auch wenn sie 
durch einen anGeren AnstoB hervorgerufen werden, von selbst, d. h. ohne auBeren 
Aufwand wieder zuruckgehen konnen, d. h. also, daB sie reversibel sind. Ubrigens 
fiihrt diese Vorstellung, wenn man sie speziell auf therrnodynamische Verande
rungen anwendet, z. B. dazu, fur ein Gas, dessen Stempel durch auBeren Druck im 
Gleichgewicht gehalten wird, eine gelegentliche kleine Verschiebung des Stempels 
unter Arbeitsleistung und darauffolgende Ruckverschiebung unter Arbeitsauf
nahme seitens des Gases anzunehmen, ebenso einen gelegentlichen Warrneuber
gang zwischen gleich temperierten Teilsystemen. Alle diese Folgerungen sind 
in der Tat von der modernen Statistik in der Theorie der "therrnodynamischen 
Schwankungen" gezogen worden und haben z. B. in der Theorie der BRoWNschen 
Bewe.~ung und ahnlichem experimentell priifbare Ergebnisse gezeitigtl. 

Uber die "Hemmungen", die in einem materiellen System vorliegen konnen, 
wird spater (§ 7) noch mehr zu sagen sein. Zunachst brauchen wir von den all
gemeinen Schlussen, zu denen die GIBBssche Betrachtungsweise fiihrt, nur den 
schonoben anders abgeleiteten, der sich auf auBere thermodynamische Verande
rungen bezieht. Soweit wir es hier mit beweglichen Arbeitspunkten des Systems 
und mit wirklichem Warmekontakt mit der Umgebungzu tun haben, handelt 
es sich ja offenbar urn ungehemmte Anderungsmoglichkeiten, auf die also die 
GIBBssche Argumentation anwendbar ist. Wir haben also den Satz: 

"Kleine tkermodynamiscke Veranderungen eines tkermiscken Gleickgewickts
systt'ms sind reversibel. ''< 

Wenn wir nun nach jeder kleinen reversiblen thermodynamischen Anderung 
des Systems die auBeren Bedingungen in jedem Moment von neuem so wahlen, 
daB das System im Kraft- und Warrnegleichgewicht mit seiner Umgebung ist, 
so ist es moglich, nicht nur unendlich kleine, sondern schlieBlich beliebig groBe 
Zustandsanderungen des thermischen Gleichgewichtssystems unter gleichzeitigem 
endlichen Arbeits- und Warrneaustausch mit der Umgebung hervorzurufen; es ist 
moglich, sarntliche Varia bien des Systems (namlich seine Temperatur und die Lage 
der Angriffsstellen der auBeren Krafte) reversibel zu verandern, das System aus 
jedem moglichen Gleichgewichtszustand in jeden anderen auf reversiblem Wege 
uberzufiihren. Speziell ist es auch moglich, das System auf solche Weise einen 
Kreisprozep durchlaufen zu lassen. Wir kommen so zu dem Begriff des reversiblen 
J(reisprozesses. 

1 GIBBS benutzt diese VorsteJIung nicht ausdriicklich, 
I Vgl. z. B. EINSTEIN: Untersuchungen iiber die Theorie der "BRowNschen Bewegung". 

OSTWALDS Klassiker, Bd. 199. - VON SMOLUCHOWSKI: Abhandlungen iiber die BRowNsche 
Bewegung und verwandte Erscheinungen. OSTWALDsKlassiker. Bd. 207. Ferner auch neuere 
Arbeiten. namentlich dieser beiden Forscher. 
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Reversibilitatund Irreversibilitatthermodynamischer Effekte. lIieran schlie Ben 
sich Uberlegungen, welche die groBe Bedeutung des Reversibilitatsbegriffes gerade 
flir thermodynamische Systeme, d. h. Systeme, die nur Arbeit und Warme mit 
ihrer Umgebung austauschen, dartun sollen. . 

Wir kehren damit wieder zu Betrachtungen zuriick, bei denen die inneren 
Eigenschaften der thermodynamischen Systeme und die sie charakterisierenden 
Variabeln nicht in den zu entwickelnden GesetzmaBigkeiten vorkommen. Wir 
betrachten also Kreisprozesse, bei denen das System schlieI31ich in den Anfangs
zustand zuriickgefiihrt ist. Es laBt sich zeigen, daB die Frage, ob ein solcher 
KreisprozeB reversibel ist oder irgendwelche irreversible Folge gehabt hat, schon 
allein aus der Art der mit ihm verbundenen thermodynamischen Effekte beant
wortet werden kann. Man kann folgendermaBen schlieBen: die bei einem thermo
dynamischen KreisprozeB mit der Umgebung ausgetauschten Arbeits- und 
Warmeeffekte konnen wir uns ihrer Definition nach der Umgebung reversibel zu
gefiihrt denken; speziell konnten wir sie uns in Arbeits- und Warmereservoiren 
(die etwa in der Art der Ubertragungskorper konstruiert gedacht werden mogen) 
aufgespeichert denken, ohne daB die sonstige Umgebung dabei eine Veranderung 
erfahrt. Die Gesamtheit der in dieser Weise verursachten Anderungen in den 
Speichern bezeichnen wir als den "Effekt des thermodynamischen Kreisprozesses". 
Gelingt es nun, einen gegebenen derartigen Effekt (der natiirlich dem r. Haupt
satz unterworfen ist) mit Hilfe eines Kreisprozesses zustande zu bringen, in dessen 
Verlauf in dem thermodynamischen System irgendwann zeitlich von selbst ab
laufende Vorgange (bei konstanten auBeren Bedingungen) stattgefunden haben, 
so tragen diese Effekte notwendig den Stempel der Irreversibilitat an sich; denn 
das System selbst ist nach dem KreisprozeB ja in seinen Anfangszustand zuriick
gekehd, und wenn etwas Irreversibles vorhanden ist, so muB es in den bei dem 
KreisprozeB in Arbeits- und Warmereservoiren (bzw. in der Umgebung) auf
gespeicherten thermodynamischen Effekten stecken. Es mussen also die bei 
einem Kreisproze/3 ausgetauschten Arbeits- und Wiirmemengen, nebst den zu diesen 
Wiirmemengen gehOrigen Austauschtemperaturen, irgendwie das Kriterium der 
Reversibilitiit oder I rreversibilitiit in sick tragen. 

Dadurch, daB wir, von einfacheren zu komplizierteren Fallen fortschreitend, 
dies Kriterium der Reversibilitat fiir Kreisprozesse aufdecken, gelangen wir zu der 
schon friiher (S. 17) als Erfahrungssatz formulierten Beziehung zwischen den 
durch die Temperatur dividierten Warmemengen, die die Aussage des 2. Haupt
satzes fiir umkehrbare Kreisprozesse enthalt (§§ 4, 5); zugleich ergibt sich aber 
eine Abweichung von dieser Bilanz als Kriterium der Irreversibilitat der be
treffenden Kreisprozesse, so daB neben der Gleichheitsbeziehung hier· eine Un
gleichheitsbeziehung steht. Zuletzt (§ 7) werden wir dann sehen, wie diese Kri
teriell von den Kreisprozessen auf Prozesse zu iibertragen sind, die zwischen 
einem gehemmten und einem nicht oder in geringerem Grade gehernrnten ther
mischen Gleichgewichtszustand als Anfangs- und Endzustand ablaufen. 

§ 4. Die thermodynamische Bilanz der Kreisprozesse zwischen 
zwei Temperaturen; die absolute Temperaturskala. 

Einfache Beispiele irreversibler Effekte; CLAUSIUS und THOMSON. Dem Ge
dankengang der groBen Thermodynamiker (R. CLAUSIUS, W. THOMSON u. a.} 
folgend, pflegt man bei der Ableitung des allgemeinen Kriteriums der Reversibilitat 
thermodynamischer Effekte von gewissen einfachsten Effekten auszugehen, deren 
Irreversibilitat allerdings gewohnlich als Theorem an die Spitze der Betrachtung 
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gestellt wird, wahrend wir sie hier bereits als Folgerung der vorausgestellten all
gemeinen Satze anzusehen haben. 

Die beiden benutzten Grundtypen von Kreisprozessen mit irreversiblen 
Effekten sind: die Verwandlung von Warme hoherer in solche tieferer Temperatur 
und die Verwandlung von Arbeit in Warme bei konstanter Temperatur. R. CLAU
SIUS benutzt den ersten, W. THOMSON (LORD KELVIN) den zweiten Grundtyp 
als Ausgangspunkt seiner Uberlegungen. Wir schlieBen uns zunachst dem Ge
dankengang von CLAUSIUS an. 

Einseitigkeit des Warmeaustauschs zwischen Korpern verschiedener Tem
peratur. Die Fassung des CLAUslUsschen Theorems, die flir die anzukniipfen
den Folgerungen am bequemsten ist, lautet: 

"Es ist unmoglich, durch einen mit einem thermodynamischen System 
vorgenommenen KreisprozeB einen thermodynamischen Effekt hervorzubringen, 
der nur darin besteht, daB Warme der Umgebung bei einer tieferen Austausch
temperatur entzogen und bei hOherer Austauschtemperatur zuriickgegeben 
worden ist." 

Dieser Satz laBt sich als Folge unseres Satzes von der Irreversibilitat aller 
zeitlich ablaufenden Veranderungen auffassen, wenn bekannt ist, daB ein Kreis
prozeB, bei dem Warme bei hoherer Temperatur aufgenommen und bei tieferer 
abgegeben wird, von Vorgangen begleitet ist, die von selbst ablaufen. Man iiber· 
zeugt sich leicht, daB dies tatsachlich del Fall ist. Nehmen wir als KreisprozeB
system einen Metallstab in demselben Zustand, wie wir ihn schon friiher (S. IO/n) 
zur Vergleichung von Warmemengen bei verschiedenen Temperaturen ver
wendeten, und betrachten wir diesen Metallstab amAnfang und Ende einer be
stimmten Zeit, z. B. einer Sekunde, so hat et, da er sich am Ende in demselben 
Zustand befindet wie am Anfang, einen KreisprozeB durchlaufen, bei dem ihm ein 
gewisses Quantum Warme Q2 bei einer hoheren 1 Temperatur,[f2 (in willkiirlicher 
Skala) zugefiihrt und ein gleiches Quantum Ql bei tieferer Temperatur ,[fl entzogen 
wurde. Dieser Vorgang ist in dem Metallstab mit einem einseitig ablaufenden 
ProzeB verbunden, namlich dem FlieBen eines Warmestromes. Allerdings vermag 
bei dieser Art der Fiihrung des Prozesses nur die molekulartheoretische Betrach
tung zu zeigen, daB es sich wirklich urn einen "ProzeB" handelt, man kann diesen 
ProzeB jedoch auch der Makrobeobachtung zuganglich machen, wenn man nicht 
einen warmeleitenden Stab, sondern zwei von~inander isolierte Metallstiicke mit 
den Temperaturen ,[f2 und ,[fl ilimmt und nach Zufiihrung der Warmemenge Q2 

bei ,[fi zu dem einen und Entziehung der Warmemenge Ql bei ,[fl von dem anderen 
die beiden· Metallstiicke (ohne irgendwelchen auBeren Aufwand) voriibergehend 
miteinander in Beriihrung bringt, dadurch gerade den Warmeaustausch herbei
fiihrt, del' den Anfangszustand der beiden Metallstiicke wiederherstellt, und so
dann die StUcke, ebenfalls ohne Aufwand, wieder voneinander entfernt. In dem 
Moment det Beriihrung der beiden verschieden temperierten Metallstiicke voll
ziehen 'sich dann deutlich meBbare Veranderungen in der Nahe der Grenzflih:he 
der beiden Korper, die bei 'konstant gehaltenen auBeren Bedingungen ablaufen und 
somit das Kennzeichender Irreversibilitat nachweisbar an sich tragen. 

Damit ist festgestellt: ,,] eder KreisprozefJeffekt, der nur in einer W iirmeauf
nahme bei hOherer T emperatur und W iirmeabgabe bei tieferer T emperatur besteht, ist 
irreversibel. " Also kann der entgegengesetzte Effekt - Warmetransport "von 

1 Als "hahere" Temperatur bezeichnen wir hier, von unseren Sinneswahrnehmungen 
ausgehend, die Temperatur des "heiBeren" Stabendes. Physikalisch brauchten wir jedoch 
bei dem hier besprochenen Versuch nur eine"Aufnahmetemperatur" und eine "Abgabe
temperatur" zu unterscheiden und zu sagen: die Aufnahmetemperatur nennen wir die hahere, 
die Abgabetemperatur die Hefere. 
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unten nach oben" ohne irgendwe1che andere Effekte - nicht realisiert werden, 
wie es das CLAusIUssche Theorem behauptet. 

Die tbermodynamische Bilanz der CARNoTschen Kreisprozesse nach CLAUSIUS. 
Auf Grund dieses Satzes treten wir nun an die thermodynamische Bilanz rever
sibler Kreisprozesse heran, bei denen Warme bei (einheitlicher) hohererTemperatur 
aufgenommen, bei (einheitlich) tieferer abgegeben wird (CARNoTsche Kreis
prozesse). Derartige reversible Kreisprozesse, die nach dem frOOeren nur mit 
im thermischen Gleichgewicht befindlichen oder, wie wir auch sagen wollen, 
quasistatischen Systemen realisierbar sind, lassen sich z. B. mit einem Gas durch
fOOren, das man bei hoherer Temperatur isotherm ausdehnt, dann durch adia
batische Expansion abkiihlt, bei tieferer Temperatur isotherm komprimiert und 
wieder durch adiabatische Kompression auf die Temperatur des Anfangszu
standes erwarmt (vgl. II, § I). Man wolle abel' unter CARNOTschem KreisprozeB 
nicht nur dieses spezielle Beispiel verstehen. Ebensogut konnten so1che Kreis
prozesse auch, wenn auch mit bedeutend geringerem Absoluteffekt, mit festen 
odeI' fliissigen Korpern ausgefiihrt werden; es konnte Verdampfung und Konden
sation dabei eine Rolle spielen usw. 

Da ein Warmeaustausch bei diesem reversiblen KreisprozeB auch nul' bei 
den beiden Temperaturen.f}l und .f}a staUfinden solI, und da beim Fehlen von 
Arbeitseffekten wieder ein KreisprozeB resultieren wiirde, del' nul' in einer Warme
aufnahme bei hoherer und einer nach dem 1. Hauptsatz gleichen Warmeabgabe 
bei tieferer Temperatur besteht, also irreversibel ware, so muB sich del' thermo
dynamische Effekt des reversiblen CARNoTschen Kreisprozesses von dem CLAU
sIUsschen irreversiblen offenbar dadurch unterscheiden, daB gleichzeitig ein 
Arbeitsaustausch mit der Umgebung stattfindet. Und zwar muB es sich bei dem an
gegebenen Urrtlaufssinn des Prozesses um eine Arbeitsabgabe an die Umgebung, 
und demnach bei dem - wegen del' Reversibilitat ebenfalls durchfOOrbaren -
umgekehrten Umlaufssinn. um eine Arbeitsaufnahme von del' Umgebung her 
handeln. Denn verliefe derletztere ProzeB, del' von einem Warmetransport "von 
unten nach oben" begleitet ist, unter gleichzeitiger Arbeitsabgabe an die Umgebung 
(die man z. B. in einer gespannten Feder aufspeichern konnte), so ware es moglich, 
diese Arbeit nachtraglich, ohne auBeren Aufwand, mit Hilfe des friiher (S. II) 
besprochenen Riihrprozesses odeI' ahnlicher Vorgange in Warme von jeder 
beliebigen Temperatur, z. B. .f}a, umzusetzen, so daB del' gesamte KreisprozeB
effekt in nichts anderem bestande als in einem Warmetransport von unten nach 
oben, womit die vorhin festgestellte Irreversibilitat des entgegengesetzten Kreis
prozesses durchbrochen ware. 

In del' Tat sind denn auch aIle reversiblen Kreisprozesse, bei denen Warme 
von oben nach unten transportiert wird, von einem Arbeitsgewinn ffir die Um
gebung begleitet, die umgekehrten Kreisprozesse abel' erfordern einen Arbeits
aufwand. Die ersteren Kreisprozesse sind die Idealprozess€: del' "Warmekraft
maschinen", die Kreisprozesse del' zweiten Art dagegen die del' "Kraftkalte
maschinen", bei denen unter Arbeitsleistung einem kiihlen Korper weiter Warme 
entzogen und bei hoherer Temperatur abgegeben wird. Prinzipiell konnen die 
letzteren Kreisprozesse einfach dadurch realisiert werden, daB man den Kreis
prozeB del' Warmekraftmaschine umkehrt; in praxi sind jedoch die Grenz
temperaturen, zwischen denen die Warmekraft- und Kraftkaltemaschinen 
arbeiten, verschieden, so daB sich z. B. ffir die Warmekraftmaschine verdampfen
des und wieder kondensiertes Wasser als KreisprozeBsubstanz eignet (Dampf
maschine), wlihre'nd die LINDEsche Kiihlmaschine mit Ammoniak arbeitet, 
schon aus dem Grunde, weil bei den iIi Frage kommenden tiefen TeIllperaturen 
Wasser bereits gefroren ware. 
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Nachdem so der Richtungssinn des Arbeits- und Wiirmeaustauschs bei rever
siblen CARNoTschen Kreisprozessen festgestellt ist, wollen wir im folgenden 
voriibergehend die Bezeichnungen Qs, Q1 ffir die bei f}s und f}1 ausgetauschten 
Wiirmemengen sowie die Bezeichnung A ffir die Arbeit ohne Vorzeichenbedeu
tung benutzen; diese GroBen sollen im ersten Teil dieses Paragraphen immer die 
absoluten Betriige der betreffenden Wiirme- und Arbeitsmengen angeben. Die 
Wiirme denken wir uns in mechanischem MaB gemessen. Der Index 2 bezieht sich 
immer auf die hohere Temperatur. 

Wir fragen nach der Beziehung zwischen Qs, Q1' f}", f}1 und A, die den rever
siblen Kreisproze/l charakterisiert. Zuniichst stellen wir fest, daB Q1 und Q" ihrem 
Absolutbetrage nach verschieden sein miissen, da ja nach dem r. Hauptsatz ihre 
Differenz = A sein 5011. Bei dem WiirmekraftmaschinenprozeB muB speziell Qz 
groBer als Q1 sein, da Qs hier eine aufgenommene, Q1 eine abgegebene Wiirmemenge 
bedeutet und, wie wir sahen, auBer der Wiirme auch Arbeit abgegeben wird. 
Wir haben also hier nach dem r. Hauptsatz: 

Ql =Qs- A. (r) 

Hiernach ist die thermodynamische Bilanz des reversiblen CARNoTSchen 
Kreisprozesses bereits dann vollstandig bestimmt, wenn z. B. Q" und A (sowie 
:Jo1 und :Jo2) gegeben sind, denn Q1liiBt sich ja nach (r) sofort als Differenz von Q" 
und A ange ben. 

Wir behaupten nun auf Grund der Reversibilitiit des Vorganges und auf 
Grund der Irreversibilitiit des reinen Wiirmeausgleichsprozesses, daB die Arbeit, 
_ _ die sich bei einem derartigen Kreis-
A A prozeB gewinnen liiBt, durch die 
E + r.1z'''' - Austauschtemperaturen:Jo1 und :Jo" ez 'Je ~z-t;z' sowie die aufgenommene Wiirme-

__ ---"_)<~ __ -- menge Qs vollstandig bestimmt, d. h. 
r.1 £2/ ~,-e/ 'Je~ unabhangig von der speziellen Art des 

Abb.3. Anwendung des Theorems von CLAUSIUS auf Kreis"""ozesses ist. Dieser Satz, der 
CARNoTSChe Krei~prozesse. /" 

uns zugleich die gesuchte Beziehung 
ffir die reversiblen KreisprozeBeffekte in diesem FaIle' liefert, wird indirekt 
bewiesen. 

Es sei ein zweiter reversibler KreisprozeB zwischen f}2 und :Jo1 gegeben, bei 
dem dieselbe Arbeit A auf Grund einer kleineren Wiirmeaufnahme Q~ gewonnen 
wird. Bei diesem KreisprozeB wird dann nach dem r. Hauptsatz auch eine kleinere 
Wiirmemenge Q: bei f}l abgegeben. Nur lassen wir beide Kreisprozesse nach
einander ablaufen, aber den ersten KreisprozeB in umgekehrtem Sinne, was wegen 
seiner Reversibilitiit moglich ist, so daB dabei die Wiirmemenge Ql bei :Jol aul
genommen, Qa bei f}s abgegeben und die Arbeit A aus der Umgebung aufgenommen 
wird. Dann ist die im ganzen mit der Umgebung ausgetauschte Arbeit = o. Die 
ausgetauschten Wiirme- und Arbeitsmengen stellen wir uns (Abb. 3) durch Pfeile 
dar, deren Langen den Wiirme- und Arbeitsmengen proportional sind, wiihrend 
ihr Richtungssinn die Aufnahme oder Abgabe bezeichnet: Pfeil nach rechts be
deutet aufgenommene Wiirmemenge, Pfeil nach links abgegebene. 

Wie man sieht, ergibt sich als Gesamtresultat dieser kombinierten Kreis
prozesse, die man auch als einen einzigen KreisprozeB betrachten kann, ein Trans
port der Wiirmemenge Q" - Q~ = Ql - Q: von tieferer zu hOherer Temperatur 
ohne Arbeitsleistung und ohne weitere Veranderung in der Umgebung, also ein 
Effekt, der nach dem CLAUSIusschen Theorem unmoglich ist. Es kann also Q~ 
nicht kleiner als Q" sein. In entsprechender Weise liiBt sich zeigen, daB Q~ nicht 
groBer als Q" sein kann. Da sich ferner bei Umkehr des Umlaufsinnes nur alle 
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Vorzeichen, aber nicht die Absolutbetrage andem, so gilt dasselbe auch fiir den 
im Sinne der Kraftkaltemaschine durchlaufenen CARNOTschen KreisprozeB. 

Also: Bei einem reversiblen KreisprozefJ, der sich zwischen den Temperaturen 
3-2 und -91 abspielt, gehiirt zu einer bestimmten Arbeit A immer ein und dieselbe 
W iirmemenge Q2 (und nach dem 1. Hauptsatz auch Ql)' Also ist auch die Arbeit A 
durch Q2 vollstandig bestimmt, d. h. es besfeht eine Gleichung zwischen A und Q2 
und den beiden Austauschtemperaturen -91 und -92 , Nach dem 1. Hauptsatz ist 
dann auch Ql durch Q2 vollstandig bestimmt, es besteht also auch eine Gleichung 
zwischen Ql' Q2' -91 und -92 , unabhangig von der speziellen Art der (reversiblen) 
Kreisprozesse. 

Wenn es gelingt, die Art dieser universellen Beziehung zwischen (A), Ql' 
Q2' -91 und -92 aufzufinden, so ist damit offenbar, wenigstens fUr Kreisprozesse 
zwischen zwei Temperaturen, das gesuchte Kriterium der Reversibilitat eines 
Kreisprozesses, rein aus den dabei ausgetauschten thermodynamischen Effekten 
gegeben. Und zugleich damit, wenn wir uns auf reversible Kreisprozesse be
schranken, eine weitere Beziehung zwischen den thermodynamischen Effekten, 
die der Gleichung des 1. Hauptsatzes an die Seite tritt. 

Irreversibilitat der Verwandlung von Arbeit in W.lirme (THOMSON). Bevor 
wir jedoch den naheren Charakter dieser Beziehung studieren, die sich dann 
leicht fUr reversible Kreisprozesse mit beliebig vielen Austauschtemperaturen 
verallgemeinern laBt, wollen wir noch auf eine andere Art der Ableitung der auf
gestellten Behauptung eingehen, die sich an den Namen W. THOMSON kniipft. 
W. THOMSON, dessen Ubedegungen unabhangig von CLAUSIUS angestellt und 
nur kurze Zeit nach diesen veroffentlicht worden sind, geht von der Irreversi
bilitat eines anderen, ebenfalls sehr einfachen Kreisprozesses aus, urn zu der sveben 
formulierten Behauptung zu gelangen. Sein Theorem lautet, auf einfachste Form 
gebracht: . 

"Es ist unmoglich, mit Hilfe von Kreisprozessen, bei denen nur bei einer 
Temperatur Warme aus der Umgebung aufgenommen wird, Arbeit zu leisten." 

Auch dieses Theorem, das man oft als den Satz von der "Unmoglichkeit eines 
Perpetuum mobile 2. Art" bezeichnet, laBt sich als Folge unserer allgemeineren 
Satze darstellen, wenn es gelingt, einen KreisprozeB zu finden, bei dem Arbeit 
aufgenommen, Warme bei einer Austauschtemperatur abgegeben wurde, und 
bei dem sich in dem KreisprozeBsystem zeitlich ablaufende Vorgange abgespielt 
haben. Ein solcher KreisprozeB. ist nun z. B. das Umriihren einer Fliissigkeit 
unter Arbeitsaufwand und mit dal'auffolgender Warmeabgabe; in den Zwischen
stadien dieses Prozesses spielen sich in der umgeriihrten Fliissigkeit jene von selbst 
ablaufenden, einseitig auf das thermische Gleichgewicht hin gerichteten Vorgange 
ab, die wir am Anfang unserer Irreversibilitatsbetrachtungen (§ 3) erwahnten. 
Es muB also die Arbeitsaufnahme und Warmeabgabe bei konstanter Austausch
temperatur ein irreversiblet Effekt eines Kreisprozesses sein, womit die Gilltigkeit 
des THOMsoNschen Theorems bewiesen ist. 

Ehe wir zeigen, wie man diese Aussage zum Nachweis der oben fonnulierten 
Behauptung benutzen kann, wollen wir darauf hinweisen, daB sie sich bereits 
als Folge des Satzes von der Irreversibilitat des Warmeaustausches zwischen 
verschi~denen Temperaturen und der Existenz CARNoTscher Kreisprozesse er
gibt. In der Tat, kombinieren wir einen reversiblen CARNOTschen Kraftkalte
prozeB mit einem einfachen irreversiblen WanneausgleichprozeB, bei dem die im 
CARNoT-ProzeB bei hoherer Temperatur abgegebene Wannemenge Q2 nunmehr 
auf die tiefere Temperatur -91 irreversibel wieder "zuriickgebracht" wird, so ist 
das Endresultat dieses kombinierten (irreversiblen) Kreisprozesses eine Arbeits
aufnahme A aus der Umgebung und eine Warmeabgabe Q2 - Ql bei der Tempe-
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ratur '&1' Die KreisprozeBsysteme sind am Ende wieder im gleichen Zustand 
wie zu Anfang; dieser thermodynamische Effekt muB also das Merkmal der Irre
versibilitat in sich tragen. Das ist aber die Aussage des THOMSON schen Theorems. 

Bilanz der CARNoTschen Prozesse nach THOMSON. Nun zur THOMsoNschen 
"Oberlegung. Es werden hier zwei CARNoTsche Kreisprozesse miteinander ver
glichen, bei denen dieselbe Warmeaufnahme Q2 bei .&S stattfindet, bei denen je
doch die Arbeit in beiden Fallen zunachst als verschieden angenommen wird. 
Beide seien reversibel. Die Kreisprozesse werden nun so kombiniert, daB der
jenige mit dem groBeren Arbeitsgewinn A (und der kleineren Warmemenge Q1) 
im Sinne des Warmekraftprozesses, der andere aber (kleinere Arbeit A', groBere 

_ _ Warmemenge Q:) im Sinne des 
A A' A-if KraftkaIteprozesses ablauft. In 

_____ :. + E analoger Darstellung wie Abb. 3 
ttz ttz erhalten wir dann das Schema 

_ der Abb.4. 
e;-e1 Das Endergebnis des Ge-

Abb. 4. Anwendung des THoMsonchen Theorems auf 
CARN o'sche Kreisprozesse. 

samtkreisprozesses ist also eine 
Warmeaufnahme bei konstanter 
Temperatur '&1' der eine Arbeits

abgabe A -A' = Q1-Q1 entspricht. Das ist nach dem THOMsoNschen Theorem 
unmoglich, also kann A nicht groBer als A' sein. Ebensowenig kann aber, wenn 
beide Prozesse reversibel sind, A I < A sein. Es folgt also die eindeutige Be
stimmtheit der Arbeit durch QI' '&2 und'&l bei reversiblen CARNoTschen Kreis
prozessen, mithin dieselbe Behauptung wie bei dem CLAUsIUsschen Gedankengang. 

Mathematische Formulierung der Bilanz der CARNoTschen Kreisprozesse. Urn 
die Art der Beziehung, die bei einem umkehrbaren KreisprozeB der betrachteten 
Art zwischen der geleisteten Arbeit A, den Warmemengen Q. und Q1 und den 
Temperaturen .&. und '&1 besteht, mathematisch zu formulieren, gehen wir am 
besten von einem im Sinne der Warmekraftmaschinen durchlaufenen KreisprozeB 
aus und legen eine in der Praxis dieser Maschinen ausschlaggebende Frage
stellung zugrunde. Wir wissen aus dem I. Hauptsatz, daB die Differenz der auf
genommenen und abgegebenen Warmemenge, also die GroBe Q2-Q1 (in mecha
nischem MaB) als Arbeitsleistung in Betracht kommt. Je groBer diese Differenz 
im VerhaItnis zu Q. ist, desto besser wird die bei der hoheren Temperatur .&. 
aufgenommene Warmemenge "ausgenutzt", desto besser ist der "Wirkungsgrad" 
der betreffenden Warmekraftmaschine. Wir werden also den Wirkungsgrad 
definieren ·durch das VerhaItnis 

A 0.-01 
1]=0. =~. (2) 

und nach der Abhangigkeit dieses Wirkungsgrades von den in dem umkehrbaren 
KreisprozeB auftretenden GroBen fragen. 

Eines wissen wir schon: A ist durch Q., .&. und '&1 vollstandig bestimmt, 

also kann auch das VerhaItnis ~2 = 1] nur von diesen drei GroBen abhangen. 

Es laBt sich aber sogleich weiter beweisen, daB A, die geleistete Arbeit, der auf

genommenen Warmemenge Q. einfach proportional sein muB, so daB also ~I 
fUr aIle Kreisprozesse mit gleichen Austauschtemperaturen gleich, also nur noch 
von '&2 und '&1 abhangig ist. Denn ware A nicht der aufgenommenen Warme
menge Q. proportional, so wiirde die Zusammensetzung einer Reihe von kleineren, 
zwischen .&a und '&1 spielenden Kreisprozessen, bei denen im ganzen die Warme
menge Q. bei .&. aufgenommen ware, ein anderes Arbeitsergebnis liefern als der 
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einzige groBere KreisprozeB. Die Summe der ·kleineren Kreisprozesse konnte 
man nun wieder als einen einzigen KreisprozeB auffassen, und da es sich immer 
urn umkehrbare Kreisprozesse handelt, so ware hier der Satz, daB A durch Q2' 
-3-2 und -3-1 vollstandig bestimmt ist, durchbrochen. Also folgt Proportionalitat 
von A mit Q2, d. h. wir haben 

1) = g (-3-2, -9-1) , (3) 
wobei g eine "Funktion" der beiden GroBen -3-2 und -3-1 bedeutet, d. h. eine Zahl, 
deren GroBe vollstandig bestimmt ist, wenn die Temperaturen -3-2 und -3-1 physi
kalisch festgelegt sind. 

Aus Gleichung (3) folgt nun sogleich auch eine entsprechende Aussage ffir 

das Verhaltnis ~! ' denn dies Verhaltnis ist nach (2) gleieh I -1), also eben falls 

durch 9-1 und -3-2 vollstandig bestimmt; das gleiche gilt fUr ~: ; dies Verhaltnis 

ist eine Funktion von -3-2 und -3-1 , die wir mit / bezeiehnen: 

QQ2 = / (-3-2, -3-1) = _I - • (4) 
1 I-Tf 

Es ist am iibersiehtlichsten, wenn wir die weitere Entwicklung an die Be-

stimmung dieser Funktion / ankniipfen, die das "WarmeverhaItnis" ~ bestimmt. 

Besprechen wir aber zunachst die physikalische Bedeutung der Gleichungen (3) 
und (4). Sie beziehen sich auf beliebige umkehrbare Kreisprozesse (z. B. den 
S.27 geschilderten ProzeB mit dem ausgedehnten und wieder komprimierten 
Gas) und sagen aus, daB ffir je zwei physikalisch (z. B. durch Schmelz- oder 
Siedepunkte bestimmter Substanzen) festgelegte Temperaturen, zwischen denen 
sich diese Kreisprozesse abspielen, der Wirkungsgrad und das WarmeverhaItnis 
immer die gleichen sind, gleiehviel mit welchem System (z. B. welcher Art von 
Gas) der KreisprozeB vorgenommen wurde, gleiehviel welche Warmemengen bei 
dem einzelnen KreisprozeB umgesetzt wurden. Dabei ist, wie wir wissen, die bei 
tieferer Temperatur ausgetauschte Warmemenge immer kleiner als die bei hoherer 

Temperatur, das WarmeverhaItnis g~ ist also, wenn -3-1 die tiefere Temperatur 

ist, immer eine Zahl groBer als I. Je groBer diese Zahl ist, desto mehr auf
genommene Warme wird bei dem WarmekraftprozeB in Arbeit umgesetzt, desto 
mehr Arbeit wird aber auch bei dem umgekehrten, dem KraftkaIteprozeB, ge
brauchtl. Die giinstigste Warmekraftmaschine ware offenbar die, bei welcher 
das Warmeverhaltnis / unendlich groB ist, der Wirkungsgrad ware dann = I. 

Wie groB nun in Wirkliehkeit das Warmeverhaltnis bei bestimmten physikalisch 
gegebenen Austauschtemperaturen ist, dariiber sagen uns die bisherigen Be
trachtungen nichts. Aber da wir wissen, daB wir jedesmal von neuem Arbeit 
gewinnen (also Warme verbrauchen) konnen, wenn wir von einem erreiehten 
unteren Temperaturniveau mit Hilfe eines Kreisprozesses, der die dod ab
gegebene Warme wieder aufnimmt, zu einem noch tieferen unteren Temperatur-

niveau iibergehen, so konnen wir sieher sein, daB das W armeverhiiltnis g~ und 

damit auch der Wirkungsgrad desto groper wird, ie weiter sick die obere Tempe
ratur von der unteren ent/emt2• 

1 Dber den Zusammenhang dieser Tatsache mit der Unerreichbarkeit des absoluten 
Nullpunktes vgl. S. 34/35. 

2 Hierbei sind, im Sinne der Anmerkung S.26, die Begriffe "oben", "unten" und 
"weiter unten" immer dadurch definiert, daB diejenige Temperatur, von der aus Wl!.rme
abgabe nach einer anderen (irgendwie gemessenen) hin "von selbst" moglich ist, relativ zu 
dieser als obere bezeichnet wird. 
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Temperaturzwischenstufen. Die Zuhilfenahme von Temperaturzwischen
stufen ist es nun auch, die uns nocheine weitere Aussage iiber die Abhangigkeit 
des WarmeverhaItnisses von den beiden Temperaturen, also iiber den Charakter 
der Funktion f (..9-1' .:ta) gestattet.Denken wir uns einen umkehrbaren Kreis
prozeB einmal zwischen den Temperaturen .:ta und .:to, das andere Mal zwischen 
.:tl und .:to spielend, und in beiden Fallen die gleiche Warmemenge bei.:to ab
gegeben. Es sei .:to < .:tl < .:ts. Dannhaben wir zwei dazugehorige Warme-

verhaItnisse QQl und QQ-~. Wir behaupten dann, daB wir ffir die Bestimmung des 
00. 

WarmeverhaItnisses eines Kreisprozesses, der zwischen .{fa und .:tl spielt, keine 
neue Messung brauchen, sondern dies VerhaItnis aus den beiden anderen Be-

stimmungen voraussagen konnen, indem es gleich dem VerhaItnis~: bei diesen 

beiden Kreisprozessen mit gleichem Qo zu setzen ist. Ware das namlich nicht 
der Fall, so wfirde, wie man sich leicht iiberzeugt, bei einem in zwei Treppen
absatzen durchgefiihrten KreisprozeB z\tischen .:ts und .:tl sowie :tl und .:to ein 
anderes WarmeverhaItnis herauskommen als bei dem ineinem Absatz durch
gefiihrten KreisprozeB zwischen.:ts und .:to. Das ist aber nach unserer allgemeinen 
Regel unmoglich; aus der Moglichkeit der Einschiebung einer thermischen 
Zwischenstufe folgt also, daB sich jedes WarmeverhaItnis zwischen je zwei 
Temperaturen .:tl und .:t2 feststellen laBt, wenn man fur siimtliche Temperaturen 
.:t einmal das W iirmeverhiiltnis fur einen KreisprozefJ zwischen der betrelfenden 
Temperatur .:t und einer Normaltemperatur .:to festgestellt hat. 

Normaltemperatur; "Bestimmungswarmen". Arbeitet mal! bei dieser MeB
reihe immer mit derselben bei .:to aufgenommenen oder abgegebenen Warme
menge Qo (der Sinn der benutzten Kreisprozesse ist gleichgiiltig), so erhalt man 
ffir jede (physikalisch definierte) Temperatur eine bestimmte zu dieser Tempe
ratur gehOrige Warmemenge Q (..9-) und ffir ganz beliebige umkehrbare Kreis
prozesse zwischen zwei TempeI'aturen .:tl und .:ta wird das Warmeverhaltnis 
immer gleich dem VerhaItnis dieser "Bestimmungswarmen": 

Q. Q (9-.) 
Q-; = Q (9-1) • 

Damit ist aber festgestellt, daB die Funktion f (.:ts, .:t1), die wir vorhin ein
gefiihrt hatten, sich immer als VerhaItnis zweier nur von .:ta und .:tl abhangiger 
GroBen Q (.{fa) und Q (.:t1) darstellen lassen muB.- Es wird also 

Q(9-I ). f (.:ta, .:t1) = Q (9-1) , (5) 

ebenso wird allgemein der Wirkungsgrad: 
I Q (9-1) 

1] = I - 7 = I - Q (9-1) . (6) 

Die absolute Temperaturskala. Urn etwas Naheres iiber die Abhangigkeit 
der Bestimmungswarme Q (.:t) von .:t aussagen zu konnen, miissen wir uns ver
gegenwartigen, daB der mathematische Ausdruck ffir diese Abhangigkeit offen
bar von der Art, in der wir.:t messen, abhangen wird. Denn Q (.:t), oder wenigstens 

das VerhaItnis g (~!) , ist ja der oben besprochenen Bedeutung nach etwas von 

der Temperaturmessung UnabJiiingiges, wahrend .:t ffir ein und dieselbe physi
kalisch gegebene Temperatur verschiedene Werte annehmen kann, je nach der 
MeBvorschrift, die wir der Temperaturmessung zugrunde legen. 

So sind wir also, urn iiber die Beziehung zwischen Q (.:t) und .:t etwas aussagen 
zu konnen, gezwungen, uns mit den MeBvorschriften fiir.:t zu beschaftigen~ Es 
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ist bekannt, daB die meisten dieser MeBvorschriften auf der Messung der Volum
ausdehnung beruhen, die irgendeine Probesubstanz, z. B. Quecksilber, Alkohol 
oder ein Gas unter Konstanthaltung des auBeren Druckes bei Anderung des Zu
standes erfahrt, den wir als Temperaturzustand bezeichneten und der ffir uns 
mit den Empfindungen "warm" oder "kalt" verknfipft ist. Insbesondere be
ruht ja die Eichung des Celsiusthermometers auf der Volumausdehnung des 
Quecksilbers. Man setzt fest, daB jeder Volumausdehnung, die den hundertsten Teil 
der zwischen Schmelz- und Siedepunkt des Wassers eintretenden Volumausdeh
nung betragt, eine Temperaturerhohung urn 1 0 der Celsiusskala entsprechen 
solI, wobei noch der Nullpunkt dieser Skala auf den Schmelzpunkt des Wassers 
bei Atmospharendruck festgelegt wird. Wendet man dieselbe Vorschrift auf 
andere Substan:ien an, so erhalt man ffir den gleichen physikalischen Tempe
raturzustand gewisse - allerdings meistens ziemlich kleine - Abweichungen 
gegenfiber den Angaben des Celsiusthermometers, und nur das Gasthermometer 
zeigt insofern ein besonders einfaches Verhalten, als hier die MaBangaben ffir 
verschiedenartige und verschieden dichte Gasffillungen desto mehr einander ahn
lich werden, je weiter von seinem Sattigungspunkt entfernt das Gas ist. Die 
experimentelle Bestimmung der Funktion Q (,'f) (durch eine einmalige MeBreihe 
ffir das Warmeverhaltnis) ergibt nun in der Tat auch den einfachsten Charakter 
der Funktion Q(,'f), wenn,'f mit dem Gasthermometer, und zwar mit einem Gase 
der bezeichneten Art, derart· gemessen wird, daB das von dem Gase bei kon" 
stantem Druck eingenommene Volum der Temperatur ,'} proportional gesetzt 
wird. Man findet dann, daB Q (,'f) mit auBerordentlich groBer Annaherung 
proportional mit :Jo wachst, wahrend nur bei Temperaturen, wo die verwen
deten Gase ihrem Sattigungszustand sich nahern, Abweichungen von dieser 
Proportionalitat auftreten. 

Diese Verhaltnisse haben schon friih dazu gefiihrl, das hier vorliegende 
Problem umzukehren und die rein thermodynamisch feststellbare und vor allen 
von speziellen Eigenschaften einer Thermometersubstanz unabhangigen Be
stimmungswiirmen Q (,'f) ihrerseits zur Festlegung einer "thermodynamischen" oder 
"absoluten" Temperaturskala zu benutzen. 

Man verfahrt hierbei so, daB man das Verhaltnis zweier in dieser Weise 
definierten absoluten Temperaturen T einfach dem Verhaltnis der dazugehorigen 
Bestimmungswarmen gleichsetzt. Insbesondere setzt man: 

T Q(8) 
To = Q(8o) 

und denkt bei der gewahlten N;ormaltemperatur :Joo bzw. To speziell an die 
Schmelztemperatur des Eises. In dieser Gleichung ist die rechte Seite (durch 
einmalige KreisprozeBuntersuchungen zwischen :Jo und :Joo) vollkommen be
stimmt; auf der linken Seite ist aber der Wert von To noch willkfirlich zu wahlen. 
Wfirde man To = 0 setzen, so wiirde, da die rechte Seite erfahrungsgemaB immer 
einen endlichen (positiven) Wert hat, T auch immer = 0 sein miissen, die Skala 
ware also auf ein unendlich kleines Zahlengebiet zusammengedrangt. Wfirde 
man To negativ setzen, so ware auch Timmer negativ, eine offenbar unzweck
maBige Festsetzung. Innerhalb aller positiven Werle zwischen 0 und 00 kann 
man aber offenbar To beliebig wahlen. 

Aus teils praktischen, teils historischen Griinden wahlt man nun To 
und damit auch die Einheit ffir die absolute Temperaturskala so, daB auf 
den Temperaturbereich zwischen Schmelz- und Siedepunkt des Wassers, wie 
bei der Celsiusskala, gerade 100 Temperatureinheiten entfallen. Dann m~, 
wenn wir mit T, die absolute Temperatur des Siedepunktes (mit To die 

Schottky, Tbennodynamik. 3 
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des Schmelzpunktes) bezeichnen, nach der reziprok geschriebenen obigen 
Gleichung sein: 

!~ = To Q (o°C) 
T. To+ 100 =Q(IOOOC)' 

Das Warmeverhaltnis der rechten Seite konnenwir auseinem umkehrbaren Kreis
prozeB zwischen 0 und 100° C bestimmen; es ergibt sich experimentelP zu 0,732, 
so daB sich To aus: 

To . 
T + =0,732 

o 100 

zu etwa 273 (genau 273,20) berechnet. Demnach erhalt der Gefrierpunkt in ab
soluter Skala die Temperaturzahl 273,20, der Siedepunkt 373,20 usw. Fiir alle 
anderen physikalisch gemessenen Temperaturen ist die daZ1lgehorige absolute 
Temperatur T dann prinzipiell offenbar in der Weise zu bestimmen, daB man 
irgendeinen beliebigen umkehrbaren KreisprozeB zwischen der zu untersuchenden 
Temperatur und einer bereits festgelegtep Temperatur, z. B. To, durchfiihrt, die 

aufgenommene und abgegebene Warmemenge miBt und T = To' g «~:) setzt. 

Irgendeine durch ein willkiirliches Me13verfahren gegebene Temperaturskala kann 
man dann nachtraglich an diese absolute Skala anschlieBen,· indem man fiir die 
ganze Skala der physikalisch gegebenen Temperaturen sowohl T wie .3- besti~t 
und so eine Funktion T = p(.3-) erMlt, die das Umrechnen jederzeit gestattet2. 

Die zuganglichen T-Werte. Der absolute Nullpunkt. Unabhangig von der 
zugrunde gelegten willkiirlichen Temperaturskala (.3--Werte) kann man jedoch 
nach dem Bereich der in der Natur realisierten T-Werte fragen;· dieser Bereich ist 
ja nach unserer Bestimmungsmethode der T gegeben durch die Gesamtheit der 
verschiedenen Warmeverhaltnisse, die bei CARNoTschen Kreisprozessen zwischen 
den in der Natur beobachteten (physikalischen) Temperaturen und der gewahlten 
Fixtemperatur Tomoglich sind. Eine bestimmte obere Grenze fiir That sich hier
bei bekanntlich nicht ergeben; auf der Erde sind Absoluttemperaturen bis etwa 
IOOOOo realisierbar, und die Astronomie kennt noch 1-2 Zehnerpbtenzen hohere 
Temperaturen3• Fiir Temperaturen unterhalb des Fixpunktes To, wo das Warme-

verhaltnis go < I ist, Jiegt der Fall insofern ahnlich, als man zwar T = 0 nicht 

erreichen, aber ebenfalls keine bestimmte untere Grenze des aus deJU Warme

verhaltnis go berechneten T-Wertes angeben kann, die nicht durch groBere 

experimentelle Hilfsmittel noch unterschritten werden konnte. Die bisher er
reichte Tiefsttemperatur ist etwa 0,60 absolut. Man glaubte iibrigens allein aus 
der grundsatzlichen Irreversibilitat der von selbst ablaufenden Prozesse, also 
z. B. aus der grundsatzlichen Unmoglichkeit, Arbeit nur auf Kosten von Warme
entziehung bei konstanter Temperatur zu gewinnen, folgern zu konnen, daB eine 
wirkliche Erreichung des Punktes T = 0, des sog. "absoluten Nullpunktes", 
nicht moglich ist. Fiir T = 0 ware namlich nach (6) der Wirkungsgrad eines rever
siblen CARNOTschen Kreisprozesses mit beliebiger oberer Temperatur T: 

o 
1)=1-1'=1, 

1 Das Experiment ist in Wirklichkeit nicht in dieser Form gemacht worden, man kann 
aber aus der Kombination anderer Beobachtungen schlieBen, daB es dieses Ergebnis haben 
wiirde (II, § lund 6). 

B fiber die praktische Ausfiihrung von Methoden zur absoluten Temperaturmessung 
vgl. z. B. F. HENNING: Temperaturmessung. Handb. d. Physik Bd.9, S.521. Berlin 1926. 

3 Die sehr hohen Temperaturen sind in der Absolutskala nicht mehr durch Kreis
prozesse festzulegen; bier treten Strahlungsbeobachtungen und strahlungstheoretische 
Uberlegungen dafiir ein. 
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d. h. es ware vollstandige Verwandlung von Warme der Temperatur T in Ar
beit moglich. Umgekehrt konnen bei einem KraftkaIteprozeB in der Nahe 
des absoluten Nullpunktes iIlllIier nur sehr kleine Warmemengen durch ver
haItnismaBig groBe Arbeitsleistungen aufgenommen werden;· im Grenzfall fur 
T = 0 ist das VerhaItnis der entzogenen Warme zur aufgewendeten Arbeit sogar 
gleich Null, es ist also nicht moglich, mit Einsatz endlicher Arbeitsleistung einen 
Korper durch einen CARNoTschen KraftkaIteprozeB auf den absoluten Null
punkt abzukiihlen. Diese Begriindungen fUr die Unerreichbarkeit des absoluten 
Nullpunktes versagen aber, wenn die spezifischen Warmen der abgekiihlten Korper 
bei T = 0 unendlich klein werden, wie in § 12 des dritten Teiles besprochen 
werden wird. 

Endgiiltige Formulierung. Das Reversibilitatskriterium. Mit Einfiihrung der 
absoluten Temperatur konnen wir die Aussagen (4) und (6) uber die Beziehungen 
bei reversiblen Kreisprozessen zwischen zwei Temperaturen in ihre bekannte 

klassische Form bringen. indem wir g ~ ::~ = ~: setzen. Es wird dann: 

Q2 =ITs (8) 
Ql T1 ' 

A T 2 -T1 A ,T.-T1 

r; = Q; =. T. Ql =, Tl (9) 

"Die Wiirmemengen; die bei einem umkehrbaren. zwischen zwe';' Tempe
raturen spielenden Kreisprozep zur Umgebung ubergehen, verhalten sich wie die 
absoluten Temperaturen, bei denen diese Obergiinge stattfinden; der Wirkungs
grad ist durch das Verhiiltnis der absoluten T emperaturdillerenz zur oberen ab
soluten Temperatur gegeben." (Das gilt sowohl fUr Warmekraft- wie fUr Kraft
kaIteprozesse. ) 

Diese Beziehungen bilden fUr den betrachteten speziellen Fall den Inhalt 
des 2. Hauptsatzfs fur reversible Kreisprozesse. 

Umgekehrt konnen wir die Erfiillung dieser Gleichungen bei dem thermo
dynamischen Effekt eines zwischen zwei Temperaturen spielenden Kreisprozesses 
als Kriterium der Reversibilitat dieses Kreisprozesses ansehen.Es ist unmoglich. 
daB ein KreisprozeB, bei dem diese Beziehungen gelten, mit irgendwelchen irre
versiblen Vorgangen verknupft gewesen ist, da ja solche Effekte durch einen 
reversiblen KreisprozeB ruckgangig gemacht werden konnen und somit, im ganzen. 
ohne auBeren Aufwand der status quo ante wiederhergestellt werden kann. 

SpezieUe CARNOTsche Kreisprozesse. a) Isotherme Kreisprozesse. Eine be
sondere Rolle spielen noch die isothermen CARNoTschen Kreisprozesse, bei denen 
T T · t H' . Q Tl Q Q A T1 - Tl 2 = 1 IS • ler 1st 2 = T _. 1 = 1, Q- = T = 0, A = o. Es hat 

1 I 1 
also hier im Endergebnis weder ein Arbeits- noch ein Warmeaustausch mit der 
Umgebung stattgefunden: bei isothermen umkehrbaren Kreisprozessen ist (ent
sprechend dem THOMSON schen Theorem) uberhaupt keine Umwandlung von 
Warme in Arbeit oder von Arbeit in Warme moglich, es muB also nach dem 
1. Hauptsatz .I A und .IQ auch einzeln = 0 sein. 

b) Der dT-Prozep. Eine andere, z. B. von W. NERNST viel benutzte Abart 
der zwischen nur zwei Temperaturen spielenden Kreisprozesse ist der KreisprozeB 
mit endlichem Warmeaustausch zwischen zwei unendlich benachbarten Tempe
ratureri. Diese Prozesse sind deshalb besonders wichtig, weil die meisten, be
sonders die chemischen, Anwendungen des 2. Hauptsatzes sich an diese Form 
am engsten anschlieBen. 

Wir erhalten fUr einen derartigen umkehrbaren KreisprozeB, den wir im Sinne 
des Warmekraftmaschinenprozesses verlaufend annehmen wollen, und bei dem 

3* 
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die endliche Wiirmemenge Qs = Q bei T2 = T absorbiert werden soll, aus Glei
chung (9) die Beziehung 

(bi'1' = d{ oder (bA)Ilf' = Q d{ , (IO) 

wobei die Bezeichnung (bA)/lf' ausdriicken soll, daB es sich urn eine infinitesimale 
Arbeit handelt, die bei einem KreisprozeB zwischen infinitesimal verschiedenen 
Temperaturen als Endresultat erhalten wurde. b A ist hierbei als Absolutwert der 
ausgetauschten ArOOt aufzufassen. Fiir T 2-Tl ist d T gesetzt. Den Inhalt dieser 
Gleichungpflegt man mit den Wortenauszudrucken: "bei Senkung einerWarme-

menge Q urn den Betrag d Twird der Bruchteil d { dieser Wiirmemenge in Arbeit ver

wandelt .. " Wir bezeichnen diesen ProzeB kiinftig als "dT-ProzeBl". 
Wir haben davon abgesehen, einen solchen ProzeB als Ausgangspunkt unserer 

allgemeinen Grundbetrachtung zu wahlen, einmal weil eine Infinitesimalbetram
tung, die bei den meisten physikalischen Grundbetrachtungen zurn Wesen der 
Sache gehOrt, hier in der Tat entbehrlich ist, und andererseits, weil wir zur Fest
legung der absoluten Temperaturskala sowie zur Ableitung des Wirkungsgrades 
von Prozessen mit endlich verschiedenen Austauschtemperaturen dann nur durch 
ein Integrationsverfahren hatten gelangen konnen. 

Irreversible Kreisprozesse zwischen zwei Temperaturen. Die maximale 
Arbeit. Wir wollen jetzt das erhaltene Resultat unter Beibehaltung der ab
soluten Temperatur als TemperaturmaB verallgemeinern, indem wir zunachst 
irreversible K,.eisprozesse zwischen zwei Temperaturen in den Bereich unserer 
Bettachtung ziehen. 

Dafiir wird es jetzt zweckma.Big, wenn wir die GroBe Q wieder als Vorzeichen
groBe auffassen und verwenden, derart, daB Q positiv gerechnet wird, wenn essich 
urn- aus der Umgebung aulgenommene, negativ, wenn es sich um abgegebene Warme 
handelt. Wir erhalten dann ffir die bisher betrachteten Warmemengen Ql und 
Q. (bei urnkehrbaren Prozessen) verschiedene Vorzeichen, je nachdem wir den 
Kraftkii.lteprozeB betrachten (Ql positiv, Q. negativ) oder den WamiekraftprozeB 
(Ql negativ, Q. positiv); immer aber haben die beiden Warmemengen entgegen-

gesetztes Vorzeichen. Da nun ~: immer positiv ist, miissen wir mit der neuen 

Bedeutung von Ql und Qs jetzt schreiben: 

Qt Ta 
Ql =-r;' 

und das konnen wir umformen in: 

.Ql+'QS =0. 
Tl T. 

(II) 

In Worten: nBei einem zwischen zwei Temperaturen spielenden umkehrbaren 
Kreisprozep ist die algebraische Summe deraulgenommenen Wiirmemengen, iedes
mal dividiert durch die zugehOrige Austauschtemperatur, gleich Null." 

Dieser Satz bildet, in entsprechend verallgemeinerter Form, die mathe
matisch bequemste Form des 2. Hauptsatzes (und· zugleich das Reversibilitats-

1 Aus den graphischen Darstellungen des folgenden Kapitels liest man ohne weiteres 
ab, daB GL (10) nicht nur fUr die Fille gilt, wo WD.rme in Strenge nur bei T und T + d T 
ausgetauscht wurde, also die VerD.nderung zwischen diesen Austauschtemperaturen adia
batisch erfolgte, sondern auch bei nicht adiabatischem Durchschreiten dazwischen ge
legener Austauschtemperaturen, da die hierbei ausgetauschten Warmemengen im Ver
hiUtnis zu den - eIidlichen - isothermen Wlrmeeffekten imm.er unendlich klein sind. 
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kriterium) ffir umkehrbare Kreisprozesse, bei denen ein Warmeaustausch bei be
lie big vielen Temperaturep stattfindet (s. den folgenden Paragraphen). Die Ar
beit kommt in dieser Formulierung gar nicht vor, doch kann man sie ja immer 
leicht . als die Differenz der aufgenommenen und abgegebenen Warmemenge 
berechnen. 

Ehe wir jedoch zu der angegebenen Verallgemeinerung fortschreiten, haben 
wir uns mit der Arbeits- und Warmebilanznicht umkehrbarer CARNoTscher Kreis
prozesse zu beschaftigen. Es lliBt sich leicht zeigen, daB ihre Arbeitsbilanz immer 
ungtlnstiger sein muB als die umkehrbarer Prozesse. 

Urn das einzusehen, brauchen wir nur den Beweis, den wir oben ffir die Ein
deutigkeit der Bilanz reversibler Kreisprozesse fiihrten, ein wenig abzuandern. 
Es sei der erste der beiden auf S. 28 (Abb.3) betrachteten Kreisprozesse reversibel, 
der zweite dagegen nicht, und es werde,wie wir auch dort anp.ahmen, bei diesem 
zweiten eine kleinere Warmemenge Qz bei 9-z benotigt, um den gleichen Arbeits
gewinn zu erzielen wie bei dem reversiblen KreisprozeB. Dann wiirde die Kom
bination der beiden Prozesse in demselben Sinne, wie wir sie dort vorgenommen 
haben, wiederum zu einem arbeitslosen Vbergang der Warme Q; - QI von 9-1 nach 
9-z fiihren, iqtWiderspruch mit dem CLAUslUsschen Theorem. Nehmen wir 
dagegenan, daB bei dem zweiten, nicht umkehrbaren ProzeB bei gleichem 
Arbeitsresultat die Warmemenge Q~ - A, die von 9-1 nach 9-a gebracht wurde, 
groBer ist als bei dem ersten, umkehrbaren ProzeB, so erhalten wir durch die 
entsprechende Kombination der beiden Prozesse nur einen Vorgang, dessen End
resultat in einer Warmeaufnahme bei hoherer, einer Warmeabgabe bei tieferer 
Temperatur besteht, was ja durchaus maglich ist. Wir miissen also damit 
rechnen, daB der Wirkungsgrad des nicht umkehrbaren Kreisprozesses schlechter, 
aber nicht besser sein kann als der des umkehrbaren, indem das gleiche Arbeits
resultat von einem groBeren Warmetransport von oben nach unten begleitet ist. 

Ganz in derselben Weise lliBt sich zeigen, daB bei einem Kraftkaltekreis
prozeB zwischen zwei Temperaturen die zur Entziehung einer bestimmten Warme 
QI benotigte Arbeit im irreversiblen FaIle nicht kleiner, aber wohl groBer sein 
kann als im reversiblen Fall. Auch hier erscheint also der Wirkungsgrad des 
Prozesses verschlechtert I. 

Allgemein laBt sich also ein gtlnstigerer Wirkungsgrad als bei den reversiblen 
Kreisprozessen durchalle irreversiblen Kreisprozesse nicht erreichen, die rever
siblen Kreisprozesse sind mit dem maximalen Arbeitsgewinn und dem minimalen 
Arbeitsaufwand verbunden. Das ist der Grund, weshalb die reversiblen Kreis
prozesse, trotzdem man eine gewisse Miihe aufwenden muB, um sie zu verwirklichen, 
in der Technik aller Warmekraft- und Kraftkaltemaschinen als das anzustrebende 
Ideal eine so groBe Rolle spielen. 

Wir wollen nun untersuchen, welche Gleichung bei i"eversiblen Kreisprozessen 
zwischen zwei Temperaturen an Stelle der Gleichung (II) tritt. Bei Kraftkalte
prozessen gehort, wie wir sahen, zu der gleichen aufgewendeten Arbeit im FaIle 
der Irreversibilitat eine kleinere aufgenommene Warmemenge QI' also zu der 
gleichen Warmemenge QI eine gropere aufgewendete Arbeit als bei reversiblen 
Prozessen. Infolgedessen ist auch Q'J. (welches dem Vorzeichen nach negativ ist) 
bei gleichem QI den absoluten Betrage nach groBer als beim reversiblen ProzeB. 

Esist also (Q~ + (Q;.>w algebraisch kleiner als im reversiblen Fall, also nach 
I 1 

(II) negativ. Ebenso ist beim irreversiblen WarmekraftkreisprozeB bei gleicher 
aufgenommener Warme Qlldie Arbeitsleistung geringer, also die (negative) Warme-

1 Der Absolutwert von '1 ist hier natllrlich groBer. Das bedeutet aber, eben wei1 es 
sich u.m aulzuwendende Arbeit handelt, eine Verschlechterung. 
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menge Ql (absolut genommen) groBer als beim reversiblen ProzeB. Infolgedessen 

ist.auch hier (Qt + (Qt kleiner als im reversiblen FaIle, also kleiner als Null. 

Es ttitt also der reversiblen Gleichung (II) ffir Kreisprozesse, die zwischen zwei 
Temperaturen spielen, die irreversible Ungleichung zur Seite: 

(Ql)v,. + (Q.)",. < o. (1:2) 
Tl Ts 

Diese . Ungleichung ist zugleich das Irreversiblitatskriterium fUr Kreisprozesse, 
fiber deren Reversibilitatseigenschaften man nichts weiB, und von denen man nur 
die thermodynamischen Effekte kennt; denn, wie wir sahen, miissen ja bei einem 
KreisprozeB die thermodynaInischen Effekte aHein das Merkmal der Reversibilitat 
oder Irreversibilitat an sich tragen. Ubrigens kann man aus einem beliebigen 
KreisprozeB, der Gleichung (12), nicht Gleichung (II) erfuIlt, durch HinzufUgen 
eines geeigneten reversiblen Kreisprozesses immer auf ein notorisch irreversibles 
Gesamtresultat, z. B. den Warmetransport von T2 nach Tl ohne Arbeitsleistung, 
kommen. 

Ruckblick. Mit Aufstellung der Gleichungen (II) und (12) sind zwei Auf
gaben, die uns bei dem bisher verfolgten Wege entgegentraten, partiell gelOst. Es 
ist, wenigstens ffir den Fall der nur zwischen zwei Temperaturen spielenden Kreis
prozesse, gelungen, der auBerthermodynamischen Beziehung des 1. Hauptsatzes 
die entsprechende des 2. Hauptsatzes gegenuberzusteIlen, und es ist zugleich ge
lungen, die Eigenart der thermodynamischen Systeme, fUr deren Veranderungen 
diese Fassung des 2. Hauptsatzes gilt, zu kennzeichnen (thermische Gleichgewichts
systeme oder "quasistatische" Systeme). Andererseits ist das in § 3 aufgetauchte 
Prohlem, bei irreversiblen Prozessen ein MaB ffir den Aufwand zu finden, der zur 
Wiederherstellung des Anfangszustandes notwendig ist, wenigstens in Angriff 
g~nonunen; es ist gelungen, ffir Kreisprozesse zwischen zwei Temperaturen einen 
Aus4tuck zu finden, der bei reversiblen Kreisprozessen verschwindet, bei irre
veI$iblen aber negativ ist. Wie sich, nach Verallgemeinerung dieses Ausdrucks ffir 
beliebige Kreisprozesse, von hier aus ein MaB fUr Irreversibilitat des "Obergangs 
aus einem tbermischen Gleichgewichtszustand in eipen anderen finden laBt, wird 
sich in unserer Darstellung allerdings erst spater (§ 7) ergeben. 

Ferner sind wir aber jetzt an einem Punkt angelangt, wo schon eine nach
tragliche Rechtfertigung der in § 1 eingefUhrten Vorschriften und Definitionen, 
insbesondere der etwas enger als ublich gefaBten Definition eines Warmeubergangs, 
mogliCh ist. Wir sagten, daB wir nur solche Wirkungen eines Systems auf seine 
Umgebung als Warmeubergang bezeichnen wollten, die bei sehr wenig verschie
denen Temperaturen der Systemgrenze und der Umgebung vor sich gehen, die 
also durch eine einheitliche Austauschtemperatur zu charakterisieren waren. Wir 
erkennen jetzt, daB wir mit dieser Bedingung die Forderung gestellt haben, daB 
der Warmeubergang an der Grenze eines thermodynamischen Systems (ebenso 
wie wit es yom Arbeitsaustausch wissen) in reversibler Weise vor sich gehen solI; 
wiirde der Warmeubertragungskorper die Warme bei einer hoheren Temperatur 
aufnehmen und bei einer wesentlich tieferen abgeben, so hatten wir offenbar, wenn 
der "Obertragungskorper sich am Anfang und Ende auf einer gleichen (mittleren) 
T~mperatur befande, einen irreversiblen KreisprozeB vor uns. Den Grad der 

Irreversibilitat konnen wir uns etwa durch die Arbeit A = Q2· T. T. T.! gemessen 

deriken, die zur Ruckgangigmachung des Warmeaustausches bei verschiedenen 
Temperaturen T2 und Tl des Systems und der Umgebung notwendig ware. Und 
v,m hier aus konnen wir auch die frUher noch unbestimmt gelassenen zulassigen 
Temperaturunterschiede festlegen, bei denen wir noch von einem (reversiblen) 
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Wilrmeiibergang sprechen wollen, indem wir verlangen, daB der hier durch das 

YerhAltnis ~ auszudriickendeGrad der Irreversibilitat untereinem gewissen 

mit den Genauigkeitsgrenzen der Beobachtungen zusammenhAngenden Min~st
maB, etwa IOfo bis I °/00' bleibt. Dementsprechend diitfte sich bei ISoe (ca. 3000 
abs.) die Temperaturdifferenz bis auf maximal 3 bzw. 0,3° erstrecken. . 

1st es nun aber ffir die thermodynamische Begriffsbildungen zweckmaBig, 
den Begriff des Warmeiibergangs auf den despraktisch reversiblen Wiirme
iibergangs, zu beschranken? Wir mochten diese Frage mit aller Entschiedenheit 
bejahen, denn nur bei diesel Definition des Warmeiibergangs tritt automatisch 
jene Zuordnung der iibergehenden Warmemeng~ zu einer bestimmten Aus
tauschtemperatur auf, die in allen mathematischen Formulierungen des 2. Haupt
satzes sowohl ffir reversible wie irreversible Prozesse' als bisher meist unaus~ 
gesprochene Voraussetzung enthalten ist. tiber die reversiblen Prozesse, die ja 
quasi statische Prozesse sind, braucht in diesemZusammenhang gar nicht weiter 
gesprochen zu werden. Aber auch bei irreversiblen Vorgangen innerhalb des 
Systems bietet die Thermodynamik nur dann ein Mittel, iiber das MaB der Irre
versibilitat dieser Vorgange eine Aussage zu machen, wenn die bei dem ProzeB 
ausgetauschten Warmemengen und die dazugehiirigen Austauschtemperaturen be
kannt sind (vgl. § 6 und 7). Legt man einen Teil der Irreversibilitat in die thermo
dynaInische Wechselwirkung des Systems mit seiner Umgebung, so versagt diese 
Methode, weil die Beobachtung (len reversiblen und irreversiblen Teil der an der 
Grenze ausgetauschten Wirkungen nicht zu sondem vermag. 

Endlich kann noch darauf hingewiesen werden, daB man bei unserer De
finition des Warmeiibergangs, im Grunde auch mit den molekulartheoretischen 
V orstellungen von" Warme" vollig im Einklang ist. Molekulartheoretisch ist ja der 
Begriff der Warme ~n den Begriff der molekularen Unordnung, eines gegen
seitigen Ausgleichs aller molekularen Bewegungen,. das Fehlen eines Richtungs
sinnes in den Molekularbewegungen, gekniipft; ein "Warmeiibergang" zwischen 
endlich verschieden temperierten Korpem ·wiirde aber teilweise noch geordnete 
Bewegungselemente der kleinsten Teilchen' enthalten, einseitige Impulse in 
Richtung des Warmegefalles, die in gewissen Fallen, z. B. beim KNUDSEN-Effekt, 
zu sichtbaren Wirkungen. verwendeL werden konnen. 

Der Grund, weshalb man in vielen Fallen auch die Wirkungen, die bei der 
Beriihrung verschieden temperierter Korper ausgetauscht werden, einem Wilrme
iibergang aquivalent setzen und auch zu MeBzwecken benutzen kann (s. S. II), 
liegt in der gewissermaBen zufalligen Tatsache, daB sich nach Ablauf des betreffen
den, teilweise irreversiblen Vorgangs bei allen einigermaBen dichten Korpem 
nach sehr kurzer Zeit, und wiihrend des Ablaufs schon in sehr geringer Entfemung 
von der tibergangsstelle, ein vollkommener oder annabemder thermischer Gleich
gewichtszustand einzustellen pflegt, so daB die Wirkung nach kurzer Zeit die gleiChe 
ist, als ob ein reversibler Warmeaustausch stattgefunden hatte. Gleichwohl 
scheint es aus dem erwabnten Grunde nicht angebracht, einen solchen Vorgang 
ebenfalls als Warmeiibergang zu bezeichnen. 

Endlich mag bier noch eine abgekfirzte Formulierung der thermodynamiSchen 
Beziehungen bei Kreisprozessen erwabnt werden, aus der die enge Verbindung der 
Begriffe "Warmemenge" und "Austauschtemperatur" besonders klar wii.-d. Nach 
den Beziehungen des I. Hauptsatzes ffir Kreisprozesse pflegt man von der gegen
seitigen "Verwandlung" von Arbeit in Warme und umgekehrt zu sprechen. 
Arbeiten konnen nun, wie sie mit demselben 'Obertragungskorper iibertragen und 
aufgenommen werden konnen, so auch mit Hille von Kreisprozessen beliebig in
einander "verwandelt" werden; fiir die "Verwandlung verschiedener Wa.rme-



40 I. § 5. Thermodynamische Kreisprozesse zwischen beliebigen Temperaturen. 

mengen ineinander" bestehen jedoch nach dem 2. Hauptsatz Einschrankungen. 
So stellt sich die Verwandlung von "Warme haherer Austauschtemperatur" in 
solche tieferer Austauschtemperatur (ohne Arbeitsgewinn) als ein irreversibler 
ProzeB dar; Warmemengen bei verschiedenen Austauschtemperaturen sind nicht 
beliebig ineinander verwandelbar, nicht beliebig miteinander vertauschbar. 
Eine Wiirmemenge ist etwas anderes, ie nach der Austauschtemperatur, bei der sie 
ubertragen wird. Mit diesem Satze ist wohl am klarsten die Notwendigkeit be
griindet, Warmemengen nur im Zusammenhang mit einer bestimmten Austausch
temperatur einzufiihren, also "irreversible Warmeiibergange" von der Betrach
tung auszuschlieBen. 

§ 5. Thermodynamische Kreisprozesse zwischen beliebigen 
Temperaturen. 

Ableitung der verallgemeinerten Beziehungen. Wie verallgemeinern sich die 
Satze iiber den Wirkungsgrad und das Warmeverhaltnis und damit die Rever
sibilitats- und Irreversibilitatskriterien bei solchen Kreisprozessen, bei denen 
Warme nicht nur bei zwei verschiedenen, sondern bei einer beliebigen Folge von 
Austauschtemperaturen aufgenommen oder abgegeben wird? 

Die Antwort auf diese Frage erhalten wir aus unseren bisherigen Satzen 
ohne weiteres, wenn es uns gelingt, den thermodynamischen Effekt eines 
solchen Kreisprozesses durch eine Summe von Einzelprozessen darzustellen, 
--~-_3 .. von denen jeder einzelne umkehrbar ist 

flz flz r; Tz und nur zwischen je zwei Temperaturen 
spielt. Ob, wann und in welcher Weise dies 
maglich ist, erkennen wir miihelos aus einer 

Abb.5. 
Reversibler Irreversibler 

Warmekraft- Kreisproze6 zwischen zwei 
Temperaturen. 

graphischen Darstellungsweise, die bei vielen 
thermodynamischen Prozessen, besonders in 
der technischen Thermodynamik, mit Erfolg 
benutzt wird. 

Diese Darstellungsweise beruht darauf, daB man nicht die aufgenommenen 
oder abgegebenen Warmemengen selbst, sondern die "reduzierten", d. h. durch 
die zugeharige Austauschtemperatur dividierten Warmemengen als Strecken 
untereinander auftragt, und zwar wieder wie friiher mit einem Richtungspfeil 
versehen, so daB beispielsweise positive (aufgenommene) Warmemengen durch 
einen Pfeil nach rechts, negative durch einen Pfeil nach links bezeichnet werden. 
Fiir einen nur zwischen zwei Temperaturen spielenden umkehrbaren KreisprozeB 
erhalt man so zwei bis auf den Richtungssinn gleiche Striche, wahrend sich fUr 
einen ebensolchen nichtumkehrbaren KreisprozeB zwei ungleiche·Striche ergeben, 
deren richtungsmaBige Summierung entsprechend § -4 (1'2}einen UberschuB in der 
Linksrichtung ergibt (s. Abb. 5, wo die Pfeilrichtungen einem WarmekraftprozeB 
entspreehen). Ein noeh besseres Bild erhalt man, wenn man den senkreehten Ab
stand der beiden kennzeiehnenden Strecken voneinander und von einer Nullinie 
in bestimmter Weise wahlt, namlich nurnerisch gleieh T2 - Tl bzw. Tl und T2 
macht, sich die Nullinie selbst einzeichnet und von den Endpunkten der Streeken 

~I und ~l das Lot auf die Nullinie fallt (Abb. 6). Es werden namlich dann die 
a 1 

naeh reehts oben bzw. links oben schraffierten Rechtecke direkt nurnerisch gleich 

den GraBen ~I • T2 = Q2 bzw. iJT.! • Tl = Ql' und zwar magen die naeh reehts 
I 1 

oben schraffierten Reehtecke die von dem System aufgenommenen, die naeh 
links oben sehraffierten die von dem System abgegebenen Warmemengen be-
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zeichnen. Die Differenz dieser beiden Arten von Flachen ist nun aber weiter 
nach dem I. Rauptsatz gleich der negativen aufgenommenen oder gleichder 
positiven abgegebenen Arbeit. So bedeutet also ~. B. das litike Schaubild in 
Abb. 6 einen urnkehrbarenKreisprozeB zwischen Ts 1,md T1 , der im Sinne des 
Warmekraftmaschinenprozesses verlauft. Es bezeichnet das groBere (nach rechts 
schraffierte) Rechteck die bei Tg aufgenommene, das kleinere (nach links schraf
fierte) Rechteck die bei TI abgegebene Warmemenge, das kleinste zwischen den 
beiden kennzeichnenden Strecken liegende Rechteck den Betrag der geleisteten 
Arbeit. Man liest aus der Figur ohne . 
weiteres die Folgerung ab: 

Qz:(-Ql):A = Tg:Tl:(T2-Tl) 
im Einklang mit den Gleichungen (8) 
und (9) des § 4. 1m rechten Bild der 
Abb. 6, die einem irreversiblen Warme
kraftkreisprozeB zwischen TI und :[1 ent
spricht, ist das Bild nicht ganz so 'einfach. 
Die Arbeit berechnet sich hier als die 
Differenz des oberen und seitlichen Vber-
schusses der beiden Warmerechtecke, und Reversibler· Abb. 6. breversibler 

man sieht ohne weiteres, daB hier bei Wirmekraft-Kreisproze1l zwillcben %Wei Temperaturen. 

gleichern ~: die Arbeit kleiner, alsQ der Wirkungsgrad schlechter sein muB 

als bei dern reversiblen ProzeB. ' 
Nun gehen wir gleich zu allgerneinen - reversiblen oderirreversiblen -

Kreisprozessen mit Warmeaustausch bei stetig veranderlicher Ternperatur fiber, 
die wir uns folgende~aBen graphisch veranschaulichen. Wi:r legen in einer 
Ebene, in der zunachst nur die absolute remperatur auf einer Ordinatenachse 
rnarkiert ist, in der Rohe der (beliebigen) Anfangsaustauschtemperatur To des 
Kreisprozesses, aber sonst in ganz beliebig~r Entfemting von der Ordinatenachse 
einen Punkt Po fest (Abb. 7). Der erste (unendlich kleine) Schritt des nun be
ginnenden Warmeaustausches hat zur T 

Folge, daB eine Warmernenge bQ bei 
der Ternperatur To aufgenomrnen und 
zugleich - in der Regel - die Aus
tauschternperatur, bei der die nachste 
Warmeaufnahrne stattfindet, urn eine 
unendlich kleine GroBe d T geandert 
wird. (Urn den Zusammenhang zwischen 
bQ und d T, der noch von .der etwaigen 
gleichzeitig geleisteten Arbeit abhangen 

00 
kann, brauehen wir uns hierbei nicht zu Abb.7. f'Hr 

. R~versibler breversibler 
kiimmem.) Diesen ersten' Schritt rnar- Wirmekraft-Kreisproze1l bei stetig veriDderter 

kieren wir uns dadureh, daB wir von Temperatur. 

dern Punkt Po gleichzeitig urn d T naeh oben und urn den Betrag ~Q nach 
o 

reehts fortsehreiten, falls bQ und dT positiv sind; sonst naeh unten bzw. nach 
links. Von dern nunmehr erreichten Punkt aus rnarkieren wir den zweiten 
unendlich kleinen Warrneschritt in derselben Weise, und so fort ffir den ganzen 
KreisprozeB; zum SchluB werden wir, vyenn die letzte Austausehtemperatur 
wieder gleich To war, wieder in derselben Hohe wie Po angekommen sein, 
wissen aber nicht, ob wir dabei eine gesehlossene Kurve (Abb. 7 links) oder·eine 
offene (Abb. 7 reehts) zurfic,kgelegt haben. (Die Abszisse haben wir bei dieser 
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Darstellung mit f ~ zu bezeichnen, da wir bei jedem Einzelschritt in der Abszissen

richtung um b~ vorwarts gegangen sind.) Wir beweisen nun, daB die linke Figur 

in Abb. 7 dem umkehrbaren Fall entspricht, und erhalten dabei zugleich die all
gemeine Formulierung des 2. Hauptsatzes ffir beliebige umkehrbare Kreisptozesse. 
Wir schneiden zunll.chst aus der umschlossenen Flli.che der Figur durch zwei be
nachbarte zur T-Achse parallele Gerade einen unendlich schmalen Streifen heraus 
(Abb.8). Betrachten wir den Warmeaustausch in dem durcb diesen Streifen 
ausgeschnittenen Gebiet, so sehen wir, daB hier nur bei einer hoheren Temperatur 
Tz eine (unendlich kleine) Wli.rmemenge bQz aufgenommen und bei einer tieferen 
Temperatur TI eine andere Wli.rmemenge bQI abgegeben ist, und zwar stehen diese 
Wli.rmemengen unserer Darstellungsweise zufolge in der Beziehung , 

. bQ,+bQ1 _ 

T. Tl - o. 

Das ist aber die Beziehung, die ffir einen zwischen nur zwei Temperaturen spielen
den umkehrbaren KreisprozeB gelten wiirde, bei dem die Wli.rmemenge bQ. bei 

T Tz aufgenommen und nur bei TI Wli.rme abgegeben 
wird. Diesen ProzeB konnen wir also mit Hille eines 
Kreisprozesses riickgmgig, ungeschehen, machen und 
damit diesen Teilwli.rmeeffekt unseres allgemeinen 

T, Kreisprozesses aus der Welt schaffen. Da wir nun 
aber unseren Streifen beliebig an jede Stelle der 
Kurve legen konnen, konnen wir auf diese Weise den 
ganzen WlI.rmetransport von oben nach unten, der 
mit unserm allgemeinen KreisprozeB verbunden war, 
durch neue elementare Kreisprozesse wieder riick

Abb. s. ZerJegung eines bel f'H gmgig machen und haben somit schlieBlich einen 
stetlg verinclerter Temperatur T Ge kr . B hn . d Woo h . 

durchgefilhrten reversibJen samt elSproze 0 e]e en armeaustausc' mIt 
ml~~~~:::~~ der Umgebung. Dann muB aber nach dem I. Haupt-

satz auch die Gesamtarbeit = 0 sein, d. h. in dem 
durch die KlU'Ve Abb. 8 dargestellten KreisprozeB ist auBer den Wli.rme
wirkungen auch die Arbeitswirkung mit Hilfe von Kreisprozessen wieder rUck
gmgig gemacht, d. h. es besteht vollkommene Umkehrbarkeit seiner thermo
dynamischen Effekte. 

Wfirden wir dagegen dasselbe Verfahren auf den zweiten KreisprozeB der 
Abb.7 anwenden, so wiirden wir zwar iiberall dortTeile der Kurve "wegloschen" 
konnen,.woein oberer undein unterer Ast iibereinanderliegen. 1m iibrigen wfirde es 
uns durch elementare umkehrbare Kreisprozesse zwischen zwei Temperaturen aber 
nur gelingen, die zwischen der Abszisse von Po und PI aufgenommenen (in unserer 
Zeichnung negativen) Wli.rmemengen auf eine andere Temperatur (beispielsweise 
die Temperatur To) zu bringen und so die Effektkurve in bezug auf die Hohenlage 
der Wli.rmeeffekte umzuformen, z. B. in eine horizontale Gerade zwischen Po und 
PI zu verwandeln; dagegen konnten wir den horizontalen Abstand Po -+ PI 
so auf keine Weise aus der Welt schaffen oder auch nur vermdern. 

Wir zeigen nun noch, daB der Punkt PI' wie in Abb. 7 gezeichnet, immer 
links von Po liegen muB, wenn die von dem System au/genommenen WlI.rmen 
nach rechts aufgetragen werden. In der Tat, lll.ge PI rechts von Po, so konnten 
wir mit Hilfe der geschilderten elementaren Kreisprozesse als Gesamteffekt einer 
Reihe von Kreisprozessen (die wieder als ein einziger KreisprozeB aufgefaBt 
werden konnen) eine horizontale Kennlinie in Richtung von Po nach PI (d. i. nach 
rechts), also eine WlI.rmeaufnahmE' bei konstanter Temperatur, erhalten. Dem 
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wiirde nach dem I. Hauptsatz eine ebenso groBe an die Umgebung abgegebene 
Arbeitsleistung entsprechen, wasdem THOMsoNschen (und damit dem CLAUSIUS
schen) Prinzipzuwiderist. P l kann also nurlinks von Poliegen und der Effekt des 
Gesamtkreisprozesses (KreisprozeB Abb. 7 rechts + Elementarkreisprozesse, die 
die fibereinanderliegenden Kurventeile weglOschen) wiirde dann eine Verwand
lung von Arbeit in Warme von konstanterTemperatur bedeuten. Da dies ein 
irreversibler Vorgang ist, und da die zu Hille genommenen Elementarkreisprozesse 
reversibel waren, so muB also schon der urspriingliche KreisprozeB, der nicht 
wieder in der Abszisse von Po endigte, irreversibel gewesen sein. 

Was bedeutet nun der Abszissenunterschied, der horizontale Abstand von 
Po und P l , der nach diesen unseren Betrachtungen fiir die Frage der Reversibili
tat oder Irreversibilitat des allgemeinen Kreisprozesses maBgebend ist? Dieser 
Abstand hat sicherlich mit den inneren Eigenschaften des betreffenden Systems 
gar nichts zu tun, denn wir nehmen ja in beiden Fallen einen KreisprozeB an, 
das System befindet sich also in Po und P l in vollig gleichem inneren Zustande. 
Dagegen besteht offenbar zwischen dem reversiblen und irreversiblen Fall der 

Unterschied, daB die Summe def b~ -Schritte verschieden ist. 1m Falle der 

geschlossenen Kurve ist die Summe oder,wie wir besser schreiben, das Integral 

fb~ der reduzierten Warmemengen bei Clem ganzen KreisprozeB gleich Null, 

~a im ganzen ebensoviel ~~ -Schritte nach rechts wie nach links getan sind; 

im zweiten irreversiblen Falle ist dagegen f~¥ negativ, kleiner als Null, also 

-f~¥ immer positiv. (Der Kreis unter dem{)Integralzeichen bedeutet, wie schon 
() 

S. IS bemerkt, Integration fiber einem Kreisproze/3.) Und zwar ist offenbar der 

absolute Betrag des Integrals fbf, also der Abszissenabstand zwischen Anfangs-
"(j 

und Endpunkt, ffir den Grad der Irreversibilitat des Kreisprozesses maBgebend, 
da sich diese GroBe durch keinen reversiblen KreisprozeB verringern und .durch 
irreversible Kreisprozesse nur vermehren laBt. Wir erhalten also die quantitativen 
Aussagen des 2. Hauptsatzes ffir allgemeine Kreisprozesse in der Form: 

"Bei 11mkehrbaren Kreisprozessen ist immer das Integral der vom System auj-

genommel1';n 1md abgegebenen reduzierten Wiirmemengen fb~ = o. 
'0 .... 

"Bei irreversiblen Kreisprozessen ist immer fb~ < 0 odeT - f~ > o. 
'Our 'Om 

Allgemein: 

( I) 

fb~=O. 
0 .... 

Gleichungen (II) und (12), § 4. erweisen sich als Spezialfalle dieser Gleichungen, 
wie es sein muB. 

Arbeitsbedeutung des IrreversibilitatsmaBes der Kreisprozesse. Wir wollen 
uns die Effektbedeutung (im Sinne der Definition eines "KreisprozeBeffektes" 
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nach S. 25) d~s bier gefundenen IrreversibilitatsmaBes - fbf noch etwas 
'Ow 

zu veranschaulichen suchen. Das gelingt am besten, wenn wir die yom 
KreisprozeBsystem ausgetauschten Arbeits- und Warmeeffekte nicht zu femeren 
Wirkungen in der Umgebung verwandt denken (bei denen von neuem irre
versible Prozesse vorkommen konnten), sondem aufgespeichert in Arbeits-

und Warmespeichem. Die Aussage, daB das Integral - fbf auf keine Weise 
ow.. 

zu vermindem oder aus der Welt zu schaffen ist, bedeutet dann, daB sich in den 
Warmespeichem ein Rest von abgegebenen oder entzogenen Warmemengen vor
finden muB, der in keiner Weise durch Kreisprozesse wieder zu beseitigen ist: 
Wohl aber kann man diese Resteffekte, wie schon bemerkt, durch reversible 
Kreisprozesse verlagem und auf eine Form bringen, die sich im Warmediagramm 
als eine von der Abszisse von Po nach der Abszisse von PI in beliebiger Hohe Ta 
parallel zur Abzissenachse verlaufende Gerade darstellt, deren Lange durch 

-f~ gegeben ist. Ein solcher Endeffekt. bedeutet offenbar Aufspeicherung 

de~Warmemenge Ta' fb.f bei einer einzigen (willkiirlichen) "Aufspeicherungs-
'0"" 

temperatur" Ta; nach dem 1. Hauptsatz muB die entsprechende Arbeit dabei 
den Arbeitsspeichem entnommen sein. Der ganze irreversible Effekt laBt sich also 
immer auf eine Endform bringen, bei der nur Arbeit aufgenommen und Warme 
bei einer-Temperatur abgegeben wurde. Ware diese Arbeit von der Aufspeiche
rungstemperatur unabhangig, so wlirde sie offenbat selbst das anschaulichste 
MaB flir die Irreversibilitat des Vorgangs darstellen; sie ware der Aufwand, 
der dem ganzen System (KreisprozeBsystem plus Speichem) von aupen zugefiihrt 
werden mliBte, urn (unter gleichzeitiger entsprechender Warmeentziehung) hier 
alles wieder in den alten Zustand zu bringen. Wie·uns der obige Ausdruck zeigt, 
ist jedoch diese Arbeit nicht eindeutig, sondem der Aufspeicherungstemperatur 

proportional; nur A;.- ist eindeutig gleich dem oben eingeffihrten Irreversibilitats

maD. Als anschaulichstes EffektmaB der lrreversibilitat eines Kreisprozesses 
konnen wir also vielleicht diese, durch die (willklirliche) Aufspeicherungstemperatur 
reduzierte Arbeit ansehen, die entweder den Arbeitsspdchem oder, falls diese wieder 
in den Anfangszustand gebracht sein sollen, der weiteren Umgebung entnommen 
sein muB. Die wirkliche Arbeit ergibt sich hiemach durch Multiplikation mit der 
Aufspeicherungstemperatur der ~ntsprechenden Warmemenge. 

Die Arbeit bei allgemeinen !Creisprozessen. Wir sehen jetzt von nachtrag
lichen ZusatzkreisprozeSsen wieder· ab und fragen nach de.r Gesamtarbeit, die 
bei den in Abb. 7 dargestellten allgemeinen Kreisprozessen gewonnen oder auf
gewandt worden ist. Eine einfache mathematische Verallgemeinerung der 
Wirkungsgradgleichung (g), § 4, oder eine Zuriickfiihrung auf die Integrale der 
Gleichung (1) ist jedoch hier nicht moglich, da nach dem 1. Hauptsatz die Arbeit 
fbA = - fbQ ·zu setzen ist. (Wir wollen von jetzt an auch unter A und bA 
wieder den (positiven oder negativen) Wert der yom System au/genommenen 
Arbeit verstehen.) Jedoch gestattet wieder die giaphische Darstellung der 
Abb.7 eine direkte Ubersicht. Fallen wir bei der linkeIiiKurve in Abb.7, die 
einen reversiblen KreisprozeB darstellt, von den beiden seitlichsten Punkten der 
Kurve das Lot auf die Nullinie (Abb. ga), so gibt bei demeingezeicbneten Pfeil
sinn di~ nach rechts oben schraffierte Flache die im ganzen aufgenommene, die 



Die Problemstellung der technischen Thermodynamik. 45 

na:ch links schraffierte die im ganzen abgegebene Warmemenge an, da jede 

dieser Flachen sich -als das Integral·der ElementarfHichen bf: T = b Q dar

stellt. Die Diffet"enz-, dieser FIachen ist die von der K urve eingeschlossene Flache; 
bei reversiblen Kreispi:ozessen ist also die im ganzen geleistete Arbeit unmittel
bar aus der benutzten graphischen Darstellung abzulesen. (Dagegen besteht kein 
ablesbarer Zusammenhang zwischen der Einzelarbeit b A und den Warmen und 
Austauschtemperaturen bQ und T bei jedem Einzelschritt!) Nach Abb.9a 
ware die aufgenommene Warmemenge groBer als die abgegcbene, das Ganze 
also ein WarmekraftprozeB. Wiirde der KreisprozeB im umgekehrten Sinne 
durchlaufen (KraftkalteprozeB), so wiirden die beiden Warmeintegrale und dem
nach auch die Gesamtarbeit ihr Vorzeichen vertauschen. Allgemein zeigt eine 
nach rechts umlaufene Kurve eine nach auBen geleistete, eine nach links um
laufene eine von dem System aUfgenommene Arbeit an. 

Bei nicht umkehrbaren Kreisprozessen (Abb.9b) liegt die Sache wieder 
etwas komplizierter. Wieder bedeuten die nach rechts und links oben schraffier
ten Gebiete die aufgenommene und abgegebene Warmemenge, doch ist hier die 
geleistete Arbeit als Differenz eines oberen und eines seitlichen nur in einer 
Richtung schraffierten FHi.chenstiickes zu berechnen. - Eine Umkehrung des 
Umlaufsinnes in Abb. 9 b T . 

a. 

Abb.9. Darstellung allgemeiner Kreisprbzesse iIn Warmediagramm. 

ist natiirlich nicht mog
lich; vielmehr wiirde ein 
irreversibler Kraftkalte
prozeB durch eine Figur 
wie Abb. 9c charakte
risiert sein. Die aufge
wandte Arbeit ist hier 
groBer als im reversiblen 
Fall; sie ist durch die 
nur in einer Richtung 
schraffierte Flache ge
geben. 

Die hier 'benutzte Darstellung bezeichnet man als Darstellung durch 
"W iirmediagramm", und zwar speziell, wenn es sich urn geschlossene Kurven, 
d. h. reversible Prozesse handelt. Es hat dann die Abszisse eine besondere 
Bedeutung, auf die wir weiter unten zu sprechen kommen (Entropie des 
Systems!). Die Darstellhng irreversibler Prozesse durch offene Kurven wird 
praktisch im allgemeinen nicht benutzt; man sucht dann vielmehr die 
Systemgrenze so zu wahlen, daB die irreversiblen Vorgange sich auBerhalb 
des Systems abspielen und dafiir die thermodynamischen Effekte gegeniiber 
denen des irreversiblen Prozesses in gewisser Weise reduziert erscheinen, 
also eine gewisse Schrumpfung des urspriinglich irreversiblen Warmediagramms 
eintrittl. 

Die Problemstellung der technischen Thermodynamik. 1. Die Wiirmekraft
maschine. Als Warmequelle fiir den arbeitleistenden KreisprozeB sei ein "Feuer" 
gegeben, das so heiB sei, daB es die in ihm chemisch erzeugte Warme (wie bei 
den Heizungen der Dampfmaschinen) bei jeder beliebigen praktisch erreichbaren 
Austauschtemperatur an das KreisprozeBsystem (Wasserdampf bzw. fliissiges 
Wasser) abzugeben vermag. Fiir die Warmeentziehung sei als tiefste Temperatur 
die Temperatur Tl der Umgebung (ca. 3000 absolut) gegeben. Wie ist der Kreis-

1 VgJ. z. B. die Darstellung der technischen Thermodynamik von M. SCHROYER und 
L. PRANDTL: Enz. d. math. Wiss. Bd. 5. I. S.232-286. 



T 

T 

46 I. § 5. Thermodynamische Kreisprozesse zwischen beliebigen Temperatnren. 

prozeB zu fiihren, urn die yom Feuer abgegebene Warme zu einem moglichst 
hohen Betrag in Arbeit zu verwandeln? 

Wir wissen zunachst, daB nur reversible Kreisprozesse in Frage kommen 
konnen, da diese den hochsten Arbeitsertrag liefern. Der rragliche KreisprozeB 
muB also bei unserer graphischen Darstellung durch eine geschlossene Kurve 
dargestellt sein. Es ist nun leicht einzusehen, daB der giinstigste ProzeB durch 
ein Rechteck dargestellt wird, das unten durch die Linie T = T1 , oben durch 
die hochste praktisch erreichbare Temperatur T = Ts begrenzt ist. Denn ffir 
jede innerhalb dieses Rechtecks liegende geschlossene Kurve (Abb. ro) ist das 

Abb.10. Prozell der foe 
WArmekraftmascbine, T 
im WArmediagramm 

dargeste1Jt. 

Verhaltnis der eingeschlossenen Flache (Arbeit) zu der auf
genommenen W1irmemenge (Flache zwischen oberer Grenz
kurve und Nullinie) schlechter, und zwar sowohl, wenn 
der obere Ast der Kurve unter T 2 , wie wenn der untere 
Ast der Kurve uber T1liegt. Wir erhalten also als Ideal
fall den nur zwischen zwei Temperaturen spielenden um
kehrbaren (CARNoTschen) KreisprozeB, wobei noch die 
obere Temperatur so hoch wie moglich zu wahlen ist. 
Bei der Dampfmaschine ist dies allerdings wegen der mit 
der Temperatur rasch zunehmenden Spannung des Wasser
dampfes bisher normalerweise nur bis zu etwa T2 = 4300 

moglich gewesen, so daB 1, = 430 - 300 = ca. 30 Ofo die 
430 

theoretische, T} = ca. 20% (wegen verschiedener "Schrumpfungs"ursachen) die 
praktische Grenze des thermodynamischen Wirkungsgrades darstellt. (Dazu 
kommen dann noch Verluste durch verlorengehende Brennstoffwarme und 
Maschinenreibungl . ) 

Wesentlich gllnstiger liegen die Verhaltnisse bei Maschinen mit gasformiger 
KreisprozeBsubstanz (Gasmotoren, Dieselmotoren). Hier sind die verwendbaren 
Temperaturen so hoch, daB die entsprechenden Wirkungsgrade ca. 60 Ofo und 
40% sind2• 

Eine Verallgemeinerung und Verfeinerung der Problemstellung ergibt sich, 
wenn man als obere und untere Begrenzung des Kreisprozesses nicht zwei Linien 

Abb. II. SpezieUer 
Idealproze6 einer 

WArmekraftmascbine, 
im WArmediagramm 

dargestellt. 

2 

konstanter Hochst- und Tiefsttemperatur annimmt, 
sondem gewisse allgemeinere Kurven, die, wie wir 
spater sehen werden, durch die Eigenschaft der Kreis
prozeBsubstanz und der Maschinenteile (z. B. einen 
zulassigen Hochstdruck) gegeben sein Mnnen (Kurve I 
und 2, Abb. II). Der ProzeB mit dem giinstigsten 
Wirkungsgrad ist offenbar in diesem Falle ein so1cher, 
der durch Teile dieser Kurven und im ubrigen durch 
lotrechte Stucke (also Ubergang von einer Austausch-J -¥ temperatur zur anderen ohne Warmeaufnahme bzw. 
-abgabe, d. h. adiabatische Erwarmung oder Abkiihlung 
der Substanz durch Kompression bzw. Expansion) be
grenzt wird. Denn jede innerhalb dieses Streifens ver-

laufende geschlossene Kurve hat ja einen geringeren Wirkungsgrad. - Seitlich 
ist dann noch, soweit die auBeren Bedingungen dies zulassen, das Arbeitsgebiet 

1 In neuester Zeit ist es jedoch gelungen, in den sogenannten BENsoNkesselanlagen 
Dampfdrucke bis zum kritischen Druck des Wasserdampfes, 224,2 at, und Temperaturen 
bis ca. 700° abs zu verwenden. Die Gesamtwirkungsgrade, einschlie6lich aller Verluste, 
iibersteigen dabei 35%. Freilich handelt es sich hier nicht um CARNoTsche Kreisprozesse, 
sondern z. B. um Erwannung bei in der Hauptsache konstantem Druck; s. w. u. 

2 Neuerdings sind hier Nettowirkungsgrade bis 80% erzielt worden. 
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des Kreisprozesses andiejenige Stelle zu legeI1, wo das giinstigste Verhliltnis 

T. T. Tl erreicht wird;in gewissen wi,chtigsten Flillen (Maximal- und Minimal

druck gegeben) erweist sich jedoch dies Verhliltnis an allen Stellen konstant, 
so daB der Wirkungsgrad ptuna.r auch von ,der Breite des Streifens nicht abhangt 
(vgl. II, .§ I, S. 87). 

Eine letzte prinzipielle Verbesserung der Fragestellung besteht sch1ieBlich 
.darin, daB man die Abhangigkeit der maximal erreichbaren Arbeit von der Art 
des "Feuers", d. h. von der chemischen Umsetzung der Verbrennungsstoffe mit
einander, in Betracht zieht. Auch hier ergibt sich eine Grenze des Wirkungs
grades, die sich darin auBem wiirde, daB die bei der Verbrennung erzeugte WlI.rme 
doch nicht bei jeder beliebigen Austauschtemperatur in vollem Betrage abgegeben 
werden kann, weil bei allzu hohen Temperaturen die Verbrennung nur unvoll
standig stattfindet. Die Frage ist dann so zu stellen: Welches ist die maximale 
Arbeit, die bei einem chemischen Umsatz mit gegebenen Anfangs- und End
produkten, ohne Riicksicht auf die Benutzung irgendwelcher bestimmter Kreis
prozeBsubstanzen, giinstigstenfalls geleistet werden kann? Auf diese Frage 
konnen wir jedoch erst im dritten Teil zurUckkommen. 

2. Kraftkaltemaschinen. Bei der Kiihlung von Ktihlraumen, bei der kiinst
lichen Herstellung von Eis usw. handelt es sich meist darum, mit Hilfe einer 
KreisprozeBsubstanz einer gekiihlten Umgebung T 
fortwahrend die einstromende oder durch den Ge-
frierprozeB erzeugte Warmemenge zu entziehen, 
d. h. es sind WlI.rmemengen bei einer konstanten 
Tiefsttemperatur Tl vom KreisprozeBsystem auf
zunehmen und durch Arbeitsleistung auf eine 
hohere Temperatur, die Normaltemperatur der 

-
T, 

nichtgekiihlten Umgebung, zu bringen. Wir konnen Abb.12. Pt:oze1\. der Kraft· JM 
also unseren KreisprozeB, der natiirlich wieder kil=e~:.- T 
reversibel sein muB, durch die Linien Tl = const 
und T. = const begrenzt ansehen (Abb. I2). Hier haben nun Prozesse, die 
Warme bei Temperaturen uber der Tieftemperatur Tl entziehen und bei Tem
peraturen unter der Hochtemperatur Ta abgeben, keinen Sinn, da ein System, 
das an seiner Grenze mit diesen Temperaturen arbeitete, gar nicht zu einem 
Warmeaustausch in dem gewiinschten Sinn fahig ware. Dagegen laBt sich 
zeigen, daB Kreisprozesse, die mit unnotig tiefen (T: < T1) und unnotig hohen 
(T~ > T.) Austauschtemperaturen arbeiten, einen sch1echteren Wirkungsgrad 
haben, indem relativ mehr Arbeit notwendig wird, um eine bestimmte Warme
menge bei tieferer Temperatur zu entziehen und bei hoherer abzugeben. (Der Aus
gleich T~ -~ T. und T: -4- Tl findet dabei durch einen irreversiblen Warme
leitungsprozeB auBerhalb des Systems statt.) 1st also bei Warmekraftmaschinen 
eine moglichste "Dehnung" des Warmediagramms anzustreben, so bei den Kraft
kliltemaschinen im Gegenteil eine moglichste "Quetschung". 

§ 6. Der Energie- und Entropiesatz fUr thermische 
Gleichgewichtssysteme. 

Vorbemerkung. Wir kommen jetzt zu den Schliissen, welche, aus den beiden 
Hauptsatzen der AuBenthermodynamik folgend, Aussagen iiber innere Eigen
schajten thermodynamischer Systeme zu machen gestatten. Wir beschranken 
uns in diesem Paragraphen dabei auf thermodynamische Gleichgewichtssysteme 
und deren reversible Veranderungen. Fiir die noch offenstehende Frage (§ 3) 
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nach dem Aufwand, der ffir die Ruckgangigmachung eines irreversiblen thermo
dynamischen Pl'ozesses (nicht Kreisprozesses!) notwendig ist, oder nach dem 
"MaB der Irreversibilitat"dieses ProZesses ergibt sich dann auf Grund der ent
sprechenden Vberlegungen ffir Kreisprozesse und der in" diesem Paragraphen 
abzuleitenden Resultate von selbst eine Antwort (§ 7). 

DaB die KreisprozeBaussagen der auBeren Thermodynamik notwendig zu 
Aussagen fiber innere Eigenschaften thermodynamischer Systeme fiihren miissen, 
erkennt man, wenn man die innere Bedingtheit der von dem System bei einer 
Veranderunp" ausgetauschten Arbeits- und Warmeeffekte berucksichtigt. Jede 
fUr diese :b.tfekte aufgestellte GesetzmaBigkeit erscheint bei dieser Auffassung 
ohne weiteres als eine Beziehung zwischen verschiedenen' inneren Eigenschaften 
des Systems. 

Um diese inneren GesetzmliBigkeiten aus den KreisprozeBaussagen der 
auBeren Thermodynamik abzuleiten, gibt es zwei Wege: den Weg uber den 
Energie- und Entropiebegriff und den direkteren der elementaren Kreisprozesse. 
Wir beschreiten hier zunachst den ersien Weg, der eine fibersichtlichere Zu
sammenfassung aller GesetzmaBigkeiten gestattet. In beidenFli.llen ist jedoch 
Voraussetzung fur aIle quantitativen Formulierungen die Einfiihrung von MeB
graBen, die den Zustand des -Systems festIegen, von sog. Zustandsvariabeln. 

Die Zustandsvariabeln eines thermischen Gleichgewichtssystems. Ein w:esent
licher Unterschied unserer Betrachtungen gegenuber denen der auBeren Thermo
dynamik ist namlich der, daB jetzt verschiedene Zustande eines thermodynamischen 
Systems betrachtet werden mussen; es werden nicht mehr nur die gesamten 
Arbeits- und Warmeeffekte bei einem Kl'eispl'ozep untersucht, sondern bei Uber
gang aus einem Zustand in einen anderen. Um diese verschiedenen Zustande 
charakterisieren zu kannen, mUsSen wir in jedem Fall so viel (direkt oder indirekt 
meBbare) voneinander unablJ.angige Eigenschaften des Systems angeben, daB der 
Zustand des Systems (d. h. die Gesamtheit aller seiner uberhaupt meBbaren 
Eigenschaften) dadurch vollstandig bestimmt ist. Diese Aufgabe wiirde bei 
einem ganz beliebigen, nicht im thermischen Gleichgewicht befindlichen System 
im allgemeinen sehr kompliziert und kaum lasbar sein. Fur thermische Gleich
gewichtssysteme kannen wir uns jedoch auf den in § 3 gefQndenen Satz stutzen, 
daB der Zustand eines so1chen Systems dUl'ch seine Tempel'atul' cund dUl'ch die 
Angl'ilfsstellen der auperen an dem System angl'ei/enden Kl'a/te vollkommen be
stimmt ist~ Von diesen GraBen ist die Temperatur durch Beriihrung mit einem 
(in absoluter Skala geeichten) Thermometer leicht zu messen; es bleibt alsonur 
noch etwas uber die GraBen zu sagen, die den Angriffsort der auBeren Krafte 
bestimmen. So1che GraBen, die also Z. B. die Lage des beweglichen Stempels 
in einem gasgefiillten Zylinder, die Lage der verschiebbaren Randlinie einer 
FIUssigkeitsoberflache (vgl. II, § 7), die Lage einer im System beweglichen 
elektrischen Ladung oder eines dem EinfluB der Schwere unterworfenen starren 
Karperteils anzugeben hatten, bezeichnet man als "Koordinaten" des Systems, 
und da bei ihrer Veranderung Arbeit geleistet wird, speziell als "Arbeitskoordi
naten". Wir werden sie, wenn es sich um allgemeine Betrachtungen handelt, 
immer mit x, y, z bezeichnen. " 

[1m Sinne der allgemeinen Mechanik handelt es sich um die "generalisierten 
Koordinaten" des Systems, d. h. diejenigen GraBen, die an Stelle der gewahnlichen 
Lagenkoordinaten treten, wenn' die freie Bewegung des angegriffenen Punktes 
durch feste Bedingungen eingeschrankt ist. Wlihrend also z. B. ffir einen frei 
beweglichen materiellen Punkt des Systems die drei (kartesischen) Koordinaten 
dieses Punktes als voneinander unabhangige Arbeitskoordinaten auftreten wiirden, 
ware es bei einem zwischen festen Wanden beweglichen Stempel nur etwa dessen 
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Abstand yonder Grundflache, bei einem urn eine feste Achse drehbaren Teil des 
Systems dessen Drehwinkel; die dazugehorige (generalisierte) Kraft· ware im 
letzteren Falle das auf diesen Teil des Systems ausgeiibte Drehmoment.] 

"Thermodynamisch abgekiirzte" Koordinaten. Bei homogenen Korpem, die, 
wie Gase und Flu.ssigkeiten, keine einseitigen Verzerrungen zulassen, sondem jed~ 
an einer Stelle eingetretene Kompression oder Dilatation sofort mich allen Orten 
und Richtungen in gleicher Weise iibertragen, wird thermodynamisch (neben der 
Temperatur) in den meisten Fallen nur eine Arbeitskoordinate eingefiihrt, namlich 
das Volum. In solchem Falle kann man zwar nicht behaupten, daB das ganze Ver
halten des betreffenden Korpers durch das Volum (und die Temperatur) voll
kommen bestimmt ist; denn ffir den groben Anblick wird es beispielsweise sehr 
viel ausmachen, ob man das betreffende Gas in einem breiten kurzen oder in 
einem schmalen langen Zylinder von gleichem Volum einschlieBt. Doch erweist 
sich ein solcher tatsachlich vorhandener und optisch auffallender Unterschied fiir 
das thermadynamische Verhalten derartiger Systeme als vollig bedeutungslos; 
es zeigt sich, daB, eben wegen des erwiihnten Ausgleicbs der Wirkungen, die 
spezilischen Eigenschaften des Systems (Dichte, Druck, Farbe usw.) an irgendeiner 
Stelle in seinem Innem immer in derselben Weise geandert werden, gleichgiiltig 
an welcher Stelle und auf welche Weise die Volumanderung einsetzt, und, da
mit im Zusammenhang, daB bei weiteren Veranderungen auch immer dieselbe 
Arbeit geleistet, dieselbe Warme zugefiihrt werden muB, urn irgendeine Tempe
ratur- und Volumanderung hervorzurufen, gleichgiiltig auf welche Weise diese 
Volumanderung stattgefunden hat. Das Gegebene ist also in solchem Falle, von 
den nicbt thermodynamisch bedeutungsvollen Eigenschaften des Systems iiber
haupt abzusehen und seinen Zustand, auBer durch die Temperatur, als voll
kommen bestimmt anzusehen durch das Valum. 

Auch in anderen Fallen erweist sich eine derartige "thermodynamische Ab
kfirzung" der auBeren Beeinflussungsmoglichkeiten durch ZUrUckfiihrung auf eine 
mehr summarische GroBe als zweckmaBig. So braucht man sich z. B. in vielen 
Fallen, wo Trennungsflachen zwischen zwei homogenen Korpem (z. B. Gas und 
Fliissigkeit) durch auBere Krafte aus ihrer natiirlichen Lage entfemt werden, 
nicht urn die Form, sondem nur urn die Grope der Oberflache zu kiimmem und 
kann sie neben dem Volum als einzige Arbeitskoordinate einfiihren. 

Ubergang zu anderen Variabeln. Diese "Abkiirzungen" werden zur Folge 
haben, daB unter den iibrigen Eigenschaften des Systems einige, die jedoch thermo
dynamisch bedeutungslos sind, nicht durch x, y ... T eindeutig bestimmt er
scheinen. Andere, insbesondere die spezifischen Eigenschaften, die sich auf die 
Volum- oder Oberflacheneinheit beziehen, werden jedoch auch in diesenFallen 
vollstandig durch die x, y . .. T bestimmt sein. Beschranken wir uns nun auch 
bei den abhangigen Eigenschaften1, die durch die GraBen g, 1] usw. bezeichnet 
sein magen, nur auf die in diesem Sinne thermodynamisch wichtigen, so konnen 
wir immer eine eindeutige Bestimmtheit aller "abhangigen" Variabeln durch die 
unabhangigen Variabelnx, y ... und T annehmen; und umgekehrt: zu be
stimmten Werten der g, 1] usw. werden immer ganz bestimmte Werte von x, y 
... T geharen. Diese vollstandige gegenseitige Bedingtheit erlaubt es, statt der 
zunachst als unabhangig eingefiihrten Zustandsvariabeln x, y . . . T auch irgend
welche von den g, 1] •.• als BestimmungsgroBen ffir den Zustand des Systems 
einzufiihren2 ; insbesondere spielt in homogenen Systemen die Einfiihiung des 

1 Zum Beispiel Dichte, Druck, Oberflachenspannung, Dielektrizitatskonstante usw. 
2 Statt irgendwelcher direkt gemessener GriiBen S, 11 ••• kann man auch andere, 

nicht direkt meBbare Funktionen der x, y ... T als unabhangige Variable einfiihren; 
so oenutzt z. B. GIBBS haufig die spater zu betrachtenden thermodynamischen Funktionen 
als unabhangige Variable. 

Schottky, Thermodynamik. 4 
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Druckes statt des Volums eine groBe Rolle. 'Obrigens ist das, da der Druck nicht 
nur iiberall im Innem herrscht, sondem auch die zur Fixierung des Systems not
wendige auBere Kraft bestimmt, als Spezial£all jener spater noch ofter auftreten
den Bestimmungsweise anzusehen, wo nicht die Lagen der Angriffsstellen der 
~uBeren Krafte, sondem die GroBen der Krafte selbst zur Bestimmung des 
Systemzustands verwendet werden, Doch gleichviel, welcher Art die zur Be
stimmung des Zustands verwendeten GroBen sind, immer hat man dafiir zu 
sorgen, daB erstens ebensoviel Bestimmungsstiicke da sind, wie unabhangige 
Veranderungen x, y ... T vorhanden sind, und zweitens, daB die gewahlten Be
stimmungsstiicke auch voneinander unabhangig sind (d. h. daB man z. B. in einem 
homogenen Korper nicht etwa zwei durch das Volum vollstandig bestimmte 
Eigenschaften einfiihrt und keine, aus der sich die Temperaturergeben wiirde). 

'Ober die besonderen Verhaltnisse, die in Systemen mit inneren Hem
mungen vorliegen, wird im folgenden Paragraphen gesprochen. 

Der Energiesatz. Wir betrachten jetztbeieinem thermodynaInlschen System, 
dessen Zustand wir auf Grund der vorbeschriebenen a:llgemeinen Untersuchung 
im FaIle des inneren Gleichgewichts durch zwei oder mehr unabhangige Variable 
kennzeichnen konnen, zwei verschiedene Zustande, die durch verschiedene Werte 
dieser unabhangigen Variabeln charakterisiert werden. °Beispielsweise betrachten 
wir bei einem heiBen Gas zwei Zustande mit endlich verschiedener Temperatur 
und oendlich verschiedenem Volumen. 

Dann ist es immer moglich, das System aus dem Zustand I in den Zustand 2 
durch eine stetige Folge von Gleichgewichtszustanden auf verschiedene Weise, 
also mit verschiedenen Zwischenwerten der unabhangigen Variabeln zu iiber
fiihren. Wir behaupten dann auf Grund des I. Hauptsatzes der auBeren Thermo
dynamik: Das Integral 

:2 

jroA + bQ) 
I 

ist '(Jom Wege unabhiingig. 
Denken wir uns namIich das System auf irgendeinem Wege aus dem Zustand 2 

in den Zustand I wieder zuriickgefiihrt und halten wir dann diesen Riickweg fest, 
wahrend wir den Hinweg von I nach 2 beliebig variieren, so ist nachdem I. Haupt
satz fiir Kreisprozesse ffir jeden dieser Wege von I nach 2 das Integral 

:a I 

j (b A +b Q) gleich dem stets gleichen Riickwegintegral j (b A + b Q). Infolge-
I " :2 

dessen sind die Integrale j bei beliebig verschiedenen Wegen einander gleich, 
I 

womit unsere Behauptung bewiesen ist. 
Aus der Art der Beweisfiihnmg geht zugleich hervor, daB dieses Resultat 

(im Gegensatz zu dem entsprechenden des 2. Hauptsatzes) auch dann noch gilt, 
wenn innerhalb des Systems bei dem 'Obergang von I nach 2 irreversible Vorgange 
stattgefunden haben, wie z. B. beim Umriihren einer Fliissigkeit unter Arbeits
zufuhr mit dadurch bedingter Temperaturerhohung; das zugefiihrte Integral 

2 

j (b A + b Q) muB in diesem Fall das gleiche sein wie bei Erreichung desselben End-
I 

zustandes durch bloSe Warmezufuhr. Bedingungfiir die Arbeits-Warme-Formu
lierung des I. lIauptsatzes ist nur, daB Arbeit und Warme an der Grenze des 
Systems wirklich unterscheidbar und meBbar sind, d. h. daB die irreversibeln Vor
gange nicht in die Grenze des Systems selbst verlegt sind. 

Wir erhalten also den Satz: "Wird ein thermodynamisches System auf einem 
belie bigen thermodynamischen Wege, mit oder ohne irreversible Vorgange in seinem 
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Innem, aus einem statischen Zustand I in einen anderen statischen Zustand 2 

" tiberfUhrt, so isi in allen FaIlen das Integral f (b A + b Q) das gleiche, also vom 
Wege unabhangig." I 

Urn aus diesem Satz die gewiinschten mathematischen Folgerungen ziehen 
zu konnen, fUhren wir jetzt die Zustandsvariabeln x, Y ... T des Systems ein. 
Diese Werte ffir den Zustand I bezeichnen wir mit Xl' Yl ... T l , ffir den Zustand 2 

" . 

mit x2, Y2' .. T 2. Dann folgt daraus, daB das Integral f (bA + b Q) vom Wege 
I 

unabhangig ist, oime weiteres, daB es nur vom Zustand lund 2, also von den 
Zustandsvariabeln Xl' Yl' .. T l ; x2 , Y2' .. T2 abhangig sein kann. Weiter laBt 
sich aber zeigen, daB dies Integral auch immer darstellbar sein muB als Differenz 
zweier GroBen, von denen die eine nur von den Werten Xl' Yl'" Tl und die 
andere nur von x2 , Y2' .. T2 abhangt. Denn gehen wir von I tiber unseren Zu
stand 2 hinaus zu irgendeinem ebenfalls auf thermodynamischem Wege erreich
baren Zustand 3, so gelten ffir den Ubergang von I nach 3 ganz dieselben Folge-

- 3 

rungen, die wir ffir den Ubergang I -~ 2 gezogen hatten. Das Integral f (bA + b Q) 
I 

muB vom Wege unabhangig sein, darf also insbesondere nicht von den GroBen 
3 

X 2 , Y2'" T2 abhangen. Da nun aber das Integral f insbesondere auch gleich 
I 

" 3 " . 3 f + f sein moB, s~ folgt daraus, daB die Summe f + f nicht von Xl!' Y2' .. T2 
,I 2 I 2 

abhangen darf, w1i.hrend, wie wir wissen, jedes einzelne dieser lnte~ale von Xl!, 

Ys' .. Tl! abhangt. Das ist aber offenbar nur dann moglich, wenn die Abhangig
keit von Xs, Y2 ... TJ sich bei der Summation heraushebt, d. h. wenn ein ~ur 

" 3 
von XI' Y2' ... Ts abhangiges Glied in den beiden Integralen f und f mit gleicher 

I " 
GroBe, aber entgegengesetzten Vorzeichen auftritt. Das gleiche laBt sich ffir 
das von I abhangige Glied zeigen, und daraus folgt notwendig, daB sich das Inte-

" gral fin der Form darstellen lassen muB: 
I " f (bA + bQ) = U (X2' Y2" . Ta) - U (Xl' Yl ... TJ, (1) 

I 

wobei U eine nur von den speziellen Werten von X, y . .. T abhangige GroBe, 
also eine "Funktion" der X, Y ... T bedeutet. Uber die Art dieser Funktion, 
also tiber die -Art der Abhangigkeit der GroBe U von x, Y ... T konnen wir von 
vomherein gar nichts sagen. Wohl aber konnen wir diese Funktion flir alle Werte 
von X, y . .. T empirisch feststellen, indem wir, etwa von einem Zustandxo, 
Yo' .. To ausgehend, durch MessUIlgvon bA undbQdie Differenz U - Uo ffir 
jeden beliebigen Endzustand x, Y ... T feststellen. Fixieren wir dann noch den 
Wert von Uo in irgendeiner willkfirlichen Weise, so erhalten wir in der Tat zu· 
jedem Wertesystem x, y ... T einen bestimmten Wert von U,wir konnen 
also die "Funktion" U tabellieren und wissen dann, daB die Dif~erenz U(2) - U(.~ 
zwischen zwei beliebigen Zustanden uns das Arbeits- und Warmeintegral angibt, 
das det Erreichung des Zustands 2 vom Zustand I aus auf beliebigem (reversiblem 
oder irreversiblem) Wege entspricht, also nicht nur, ·wie bei unserer Messung, auf 
dem Umweg tiber den Zustand o. . 

·Der Name und die Bedeutung der Funktion, zu der wir auf diesem Wege 
gelangten, ist bekannt: es ist die Energielunktion, die den Wert der (Gesamt-) 

4· 
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"Energie" oder "Inn81'en En81'gie" des Systems angibt. Man weiB, daB andere 
Betrachtungsarten moglich sind, bei denen man auf 11:J.ysikalisch einleuchtendere 
Weise zu diesem Begriff und seiner Bedeutung fiir die Arbeits- und Warme
effekte eines Systems vordringen kami; so geht z. B. v. HELMHOLTZ bei seiner 
1847 veroffentlichten Abhandlung "Zur Erhaltung der Kraftl" von der Vor
stellung ans, daB jedes materielle System aus einer Anzahl von Teilchen besteht, 
die einander mit zentralen Kraften anziehen, und die deshalb schon infolge der 
mechanischen Gesetze eine "Energie" besitzen, we1che sich zusammensetzt aus 
der potentiellen und kinetischen Energie dieser Teilchen. 

Diesen Vorstellungen gegeniiber, welche in der modemen Statistik in ver
allgemeinerter und verfeinerter Form wiederkehren, hat die Einfiihrung des 
Energiebegriffs von KreisprozeBbetrachtungen aus den Vorzug, daB hierbei der 
unmittelbare Zusammenhang mit der Erfahrung nie verlassen wird. In allen 
Fli.llen, wo der 1. Hauptsatz der auBeren Thermodynamik gilt und wo zwe~ Zu
stlinde auf thermodynamischem Wege ineinander iiberfiihrbar sind, gilt ffir be
liebige (auch irreversible) Uberfiihrung dieser Zustande ineinander der Energie
satz in der Form: 

"Die Summe (das Integral) aller aus d81' Umgebung aulgenommenenll Arbeits
und Wiirmeellekte ist lur ein thermodynamisches System, das aus dem Zustand 1 
in den Zustand 2 ubergeluhrt wird, unabhiingig vom Wege und gleich der Dillerenz 
einer Zustandslunktion U (XII' Y2 ... T ~ - U (Xl' YI ... TI). Diese Zustands
lunktion wird als ,Energie' des Systems bezeichnet3." 

Da bei Ableitung dieses Satzes die Bedeutung der X, Y, z ... als Arbeits
koordinaten keine Rolle gespielt hat, gelten sie in genau der gleichen ·Weise ffir 
andere unabhangige Variabeln (g, 'I}, ... ); auch kann die Temperatur durch eine 
andere Variable ersetzt werden. Es ist ebe~ allgemein die Energie als (bei fest
gesetztem Nullpunkt) physikalisch bestimmte GroBe durch den ebenfalls physika
lisch bestimmten "Zustand" des Systems eindeutig bestimmt, unabhangig da
von, welche der meBbaren Eigenschaften man zur eindeutigen Bestimmung des 
Zustands wli.hlt. 

Der Entropiesatz. AIle hier aus dem 1. Hauptsatz gezogenen Folgerungen 
lassen sich nun ohne weiteres auch auf den 2. Hauptsatz iibertragen, nur daB 
hier die entsprechende Betrachtung ausschlieBlich auf reversible Vorglinge be
schrlinkt wird. Nur fUr solche Vorglinge ist .ja nach § 5 (2) bei einem Kreis-

prozeB fb~ = 0; infolgedessen ist ffir alle reversibeln Zustandslinderungen, und 
"0 2 

nur ffir diese, f~ vom Wege unabhlingig, und es laBt sich ebenso wie vorhin 
I 

zeigen, daB dieses Integral als Differenz zweier GroBen ausdriickbar sein muB, 
die nur von XII' Yli ... T" bzw. Xl' YI ... TI abhangen'. Uber die Abhlingigkeit 
dieser GroBen von den Zustandsvariabeln lliBt sich jedoch wieder vonvom
herein thermodynamisch nichts aussagen, sondern diese Abhlingigkeit muB ebenso 
wie vorher bei der Energiefunktion empirisch - oder auf Grund irgendwelcher 
anderer Theorien - bestimmt werden, wobei wir uns wiederum das Resultat 
tabelliert denken konnen. Diese neue Funktion pflegt man nach dem Vorgang 

1 OSTwALDS Klassiker, Nr. I. 
I Wie immer werden abgegebene Arbeits- und Warmeeffekte hierbei mit dem nega

tiven Vorzeichen versehen. 
8 Statt des Symbols U, welches am haufigsten gebraucht wird, schreiben GIBBS: E, 

LEWIS und RANDALL: E. 
, Auch hier ktinnen natiirlich statt x, y . .. T beliebige andere unabhangige Variabeln 

eingefiihrt werden. 
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von CLAUSIU~ Entl'opie zu nennen und durch den Buchstaben S (nach GIBBS 'I) 
zu kennzeichnen. Also: 

In Worten: "Die Summe (das Integral) aller aus del' Umgflbung aufgenom
menen W iirmemengen, jeweils dividiert durch die absolute A ustauschtemperatur T, 
ist fur ein thermodynamisches System, das aUf reversiblem Wege aus dem Zustand 1 
in einen anderen Zustand 2 ubergefuhrt wird, unabhiingig vom Wege und gleich dey 
Dillerenz einer Zustandsfunktion S (x2 , Y2 ... T J - S (Xl' YI .• , Tl)" Diese Zu
standsfunktion bezeichnet man als , Entropie' des Systems." 

Auch die Existenz und Bedeutung der Entropie hat man, wenn auch be
deutend spater als die der Energie, von innen heraus, au!> den elementaren 
Eigenschaften von Systemen mit vielen Teilchen, zu begreifen versucht 
LUDWIG BOLTZMANN l (etwa von 1870 an) und spater besonders W. GIBBS2 
haben den Zusammenhang der Entropie mit der statistischen Haufigkeit, 
oder, wie man sich auch ausdriickt, der "Wahrscheinlichkeit" von Elementar
zustanden eines aus vielen Teilchen bestehenden Systems theoretisch klar
zustellen versucht. Auch hier sind jedoch die Voraussetzungen dieser Be
trachtungsweise bisher noch mehr mit Hypothesen belastet, a1s wenn man 
von einfachen und allgemeinen Erfahrungstatsachen der auBeren Thermo-
dynamik ausgeht. . 

Wichtig ffir den Thermodynamiker ist an diesen Betrachtungen zunachst 
nur, daB es der Statistik unter gewissen, immerhin ziemlich allgemeinen Voraus
setzungen gelungen ist, ffir Systeme im inneren Gleichgewicht den Zusammen
hang der Entropie mit dem innerert Zustand des Systems - falls dieser in allen 
Einzelheiten bekannt ware - anzugeben. Durch dieses Ergebnis wird jedenfalls 
die Feststellung der Thermodynamik wirksam unterstii,tzt, daB die Entropie 

nicht nur als Integral fb~ in Abhangigkeit von reversibeln Austauscheffekten 

bestimmbar, sondem direkt durch den Zustand des betrachteten Systems, ohne 
Beriicksichtigung irgendwelcher anderen Zustande, gegeben ist. DaB in neuerer 
Zeit die Statistik aus dieser Hilfsrolle herausgetreten ist, indem sie Entropie
unterschiede bei "Obergangen, die in praxi nicht reversibel durchlaltfbar sind, 
theoretisch zu bestimmen und auch ffir die Wahl des Nullpunktes der Entropie 
zweckmaBige Festsetzungen zu treffen gestattete, werden wir im dritten Teil 
(§§ 12 und 13) bei Besprechung des NERNSTschen Theorems erkennen. 

§ 7. Irreversibilitatsma13 und inn ere 
Gleichgewichtsbedingungen. 

Die Bedeutung der Energie- und Entropiefunktion ffir die Ableitung der 
am Eingang des vorigen Paragraphen erwiihnten thermodynamischen Beziehungen 
zwischen den inneren Eigenschaften thermischer Gleichgewichtssysteme wird im 
letzten Paragraphen (8) dieses ersten Teiles behandelt. Diese Beziehungen werden 
die einzigen sein, die wir im zweiten Teil (physikalische Thermodynamik) zu 
verwenden haben, und insofem konnten die hier folgenden Betrachtungen, die 
die Bedingungen des "inneren Gleichgewichts" mit meBbaren Gro.Ben der auBeren 

1 Vorlesungen fiber thermodynamische Gastheorie, Teil I, § 6. Leipzig 1895. 
2 Elementare Grundlage der statistischen Mechanik, deutsch von ZERMELO. Leipzig 1905. 
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Thennodynamik in Beziehung bringen, auch erst an den Anfang der chemischen 
Thermodynamik gesetzt werden, wo sie eine grundlegende Bedeutung haben. 
Ihres allgemeinen Charakters wegen gehoren sie aber an diese Stelle; denn ihre 
Anwendbarkeit ist nieht auf chemisch veranderliehe Systeme beschrankt, sondern 
immer dann gegeben, wenn neben dem (stabUsten) thermischen Gleiehgewichts
zustand noch andere Zustande des Systems der thermodynamischen Berechnung 
oder Untersuchung zuganglich sind (was allerdings bei chemisch veranderlichen 
Systemen vorzugsweise der Fall ist). Ferner hangen aber diese Betrachtungen 
auch aufs engste zusammen mit der wiederholt zuruckgestellten Frage nach dem 
Aufwand, der zurn Ruckgangigmachen irreversibler Veranderungen in thermo
dynamischen Systemen notwendig ist, oder nach dem Map der I"eversibilitllt 
von Vorgangen, die keine Kreisprozesse sind. 

Das IrreversibilitatsmaB einseitig abgelaufener Prozesse. Diese Frage konnen 
wir namlich auf Grund der Resultate der §§ 5 und 6 jetzt ohne Schwierigkeit 
beantworten, da wir ein IrreversibilitatsmaB fUr Kreisprozesse in dem Integral 

- !~¥ (S. 43f.) besitzen. Es ist dazu nur noch notig, daB wir das thermo-
'0 

dynamische System, das unter irreversibeln Vorgangen (aber, wie wir annehmen 
wollen, nur unter Arbeits- und Warmeaustausch mit der Umgebung) in den End
zustand gelangt ist, von diesem Endzustand auf reversiblem Wege in den An
fangszustand zurfickzubringen vermogen. Dann konnenwir sieher sein, daB das 

IrreversibilitatsmaB - fb~ dieses Kreisprozesses (wobei jetzt die auf dem 
. 'Oltr . 

Ruckweg reversibel ausgetauschten Warmemengen mit zu beriicksiehtigen sind) 
uns zugleieh das IrreversibilitatsmaB des urspriinglichen, irreversibel ab
gelaufenen Prozesses angibt. Denn das IrreversibilitatsmaB ffir den KreisprozeB 
setzt siehzusammen aus delll entsprechenden Integral liber die reduzierten 
Warinen auf dem irreversiblen Hinweg von dem Anfangszustand 1 in den End
zustand 2 und dem reversiblen Integral fiber die reduzierten Warmen auf dem 
Rfickweg: . 

2 r 

- !bf=-!~¥- fbf. (1) 
'Oltr r 2 'rr r •• 

Das letztere Integral aber ist, wie wir im vorigen Paragraphen abgeleitet haben, 
unabhangig vom Wege, und gleieh 51 - 52' Es wird also immer, wenn man nach 
Ablauf des irreversiblen Prozesses 1 ~ 2 den urspriinglichen ZustaIid des Kreis-
prozeBsystems reversibel wiederherstellt, sein: . 

" 
_ !b~ =_ !~-(51~52)' 

'Oirr I 
ltr 

Die linke Seite ist hier, da es sieh urn einen (teilweise) irreversiblen KreisprozeB 
handelt, nach (1), § 5, immer positiv. Wir erhalten also als Kriteriurn eines irre
versiblen Ablaufs des Prozesses 1 ~ 2 die Gleiehung: 

" 
52 - 51 - fb~ > 0 bei Irreversibilitat. 
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"Bd einem irreversiblen Prozep ist die Entropiezunahme des Systems, vermindert 
um das Integral der aus der Umgebung aulgenommenen reduzierten Wiirme
mengen, immer positivI." 

Abgeschlossene Systemes. Besonders einfach wird die Irreversibilitats
bedingung und das IrreversibilitatsmaB ffir einseitig abgelaufene Prozesse in 
den Fallen, wo mit der Umgebung fiberhaupt keine W1i.nne ausgetauscht wurde. 
In solchen ·Fallen, wo also die thermodynamische Wechselwirkung mit der Um
gebung auf adiabatische Arbeitsleistung beschrankt sein oder fiberhaupt ver
schwinden muB, verschwindet das Integral der reduzierten Warmen auf dem 
Hinwege, das IrreversibilitatsmaB wird einfach gleich der Entropiedifferenz; 
und die Bedingung, die bei irreversiblem Ablauf immer erfiillt ist, lautet: 

S2 - SI > o. (3) 

"In einem nur adiabatisch veriinderlichen oder ganz abgeschlossenen System nimmt 
bei jedem irreversiblen (d. h. zeitlich von selbst ablaulenden) Prozep die Entropie 
des Systems zu; die Zunahme der Entropie stellt das Irreversibilitiitsmap des be
trellenden Prozesses dar3 "." 

FaBt man das ganze Universum als ein abgeschlossenes System auf, so kann 
man mit CLAUSIUS den Satz formulieren: 

"Die Entropie der Welt streht einem Maximum zu." 
Diese Formulierung geht allerdings in verschiedener Hinsicht fiber die zu

gangliche Erfahrung hinaus; einerseits ist die Frage der Abgeschlossenheit eines 
uns zuganglichen Teiles der Welt schwer zu entscheiden, andererseits ist die 
Entropieanderung, wenigstens thermodynamisch, nur dadurch zu bestimmen, 
daB man das System reversibel in seinen Anfangszustand wieder fiberfiihrt. 
Wir bemerkten schon friiher, daB die Einfiihrung eines IrreversibilitatsmaBes 
ffir einen abgelaufeneri Vorgang auf Grund thermodynamischer Betrachtungen 
nur in gewissen thermodynamisch zuganglichen Fallen moglich ist. 

Hemmungen. Es ·ist nunmehr notig, auf einen scheinbaren Widerspruch 
einzugehen, der in den Voraussetzungen der soeben durchgefiihrten Betrachtungen 

1 Als AufwandsmaB haben wir, nach den Ausftihrungen S. 44, bier eine reduzierte 
2 

. AT. J(b Q) 
Arbelt Ta = 52 - 51 - ----;y-' Durch Entnahme dieser Arbeit aus einem besonderen 

I 

Fond und Abgabe der entsprechenden reduzierten Warmemenge bei der Aufspeicherungs
temperatur T. an die Warmespeicher kann der Anfangszustand inklusive des Zustands 
der vorher benutzten Arbeits- und Warmespeicher wiederhergestEillt werden. 

2 Zu den folgenden Betrachtungen vgl. W. GIBBS: Thermodynamische Studien. OST

WALDS "Obersetzung, S.66ff. 
3 Die ftir die Rtickgangigmachung des ganzen Vorgangs hier aufzuwendende auBere 

AT 
reduzierte Arbeit· ist T: = (52 - 51)' Diese Bedeutung der Entropie ist es, der sie ihren 

Namen (etwa zu deuten als "Map eines einseitigen Ablaufs") verdanl:t. Die Statistik erklart 
dieses Verhalten. indem sie die Entropie mit der relativen Hau£igkeit eines Zustands in 
einem abgeschlossenen System in Zusammenhang bringt und den 5atz von der Zunahme 
der Entropie deutet als "Obergang des (abgeschlossenen) Systems aus einem statistisch 
weniger haufigen Zustand in einen anderen statistisch haufigeren. 

, Auf diese Form kann tibrigens auch die Irreversibilitatsbedingung ftir Kreisprozesse 
und ftir Prozesse mit Warmeaustausch gebracht werden, wenn man die von der Umgebung 
oder den Warmespeichern aufgenommene Warmemenge reversibel aufgespeicherj; denkt 

und f - _bJ demnach gleich der Entropiezunahme der Umgebung setzt, die man dann mit 

lIT 
zu dem abgeschlossenen System rechnet. (- b Q ist bier offenbar die von der Umgebung auf-
genommene Warmemenge.) 
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liegt. Es wurde angenommen, daB der Endzustand reversibel in den Anfangs
zustand zurUckzufiihren sei; das ist nach dem Friiheren nur moglich, wenn das 
System dabei eine Reihe von thermischen Gleichgewichtszustanden durchlauft. 
Insbesondere muB auch der Anfangs- und Endzustand ein thermischer Gleich
gewichtszustand sein, was iibrigens in den wirklich zu diskutierenden Fallen schon 
deshalb notig i.st, well sonst der Zustand und damit die Entropie nicht durch eine 
verhaItnismaBig kleine Zahl von unabhangigen Variabeln zu charakterisieren ware. 

Andererseits sollte der Anfangszustand in den Endzustand unter irrever
sibeln, zeitlich ablaufenden Vorgangen iibergehen, ohne daB an den auBeren 
Bedingungen - es handelt sich ja urn abgeschlossene Systeme - etwas geandert 
wurde. Es miiBte also hier ein thermisches Gleichgewichtssystem imstande sein. 
von selbst Veranderungen zu zeigen, die es irreversibel in einen anderen Zustand 
iiberfiihren, es ware also unserer Definition nach in Wirklichkeit kein thermisches 
Gleichgewichtssystem. 

Eine Losung dieses Widet:.spruchs und damit die Moglichkeit der Anwendung 
dieser ganzen Betrachtungen ist offenbar nur dann gegeben, wenn es sich in dem 
anfangs betrachteten Zustand urn ein partiell gehemmtes System, handelt, urn ein 
System, das dem irreversibel erreichbaren Endzustand deshalb nicht zustrebt. 
weil es durch irgendwelche Hemmungen an dem Durchlaufen der dazu notigen 
Schritte gehindert wurde. Waren nun diese Hemmungen absolute, niemals auf
zuhebende, so wiirde die ganze Betrachtung kein Interesse haben; ihre Anwend
barkeit beschrankt sich vielmehr auf Hemmungen, die (ohne merklichen thermo
dynamischen Aufwand) willkurlich aulgehoben werden kOnnen. Solche Hemmungen 
konnen z. B. zustande kommen durch (Ruh-) Reibung von Systemteilen, die der 
Einwirkung von Kraften ausgesetzt sind (z. B. Festklemmen eines Stem pels, der 
zwei Gase von verschiedenem Druck trennt), oder durch mangelnde gegenseitige 
Verschiebbarkeit der kleinsten Teile des Systems (die bei allen festen Korpern 
eine Rolle spielt; vgl. II. Buch, § 4), durch Hemmungen in der chemischen Um
setzbarkeit der Molekiil- und Atombestandteile (Beispiel: Nichtauftreten der 
Knailgasreaktion in einem kalten Gemisch von O2 und H2)' endlich durch Hem
mungeri im Warme~ustausch zwischen verschiedenen Unterteilen des Systemsl. 
In allen diesen Fallen, die sich noch beliebig vermehren lieBen, ist jedoch noch 
eine weitere Bedingung zu erfiillen, damit den irreversibeln inneren Veranderungen 
eine angebbare EntropievergroBerung, fm Sinne von Gleichung (3), korrespondiert: 
es muB mog!ich sein, ~icht nur die genannten Hemmungen aufzuheben und da
durch den Ubergang 1n den Zustand 2 zu veranlassen, sondern auch nach Auf
hebung der Hemmungen und Ablauf des Prozesses eine reversible, nur durch 
iiufJere thermodynamische Wirkungen in die Wege geleitete Ruckgiingigmachung des 
ganzen Vorganges zu bewirken. (Nur in diesem Falle ist ja eine thermodynamische 
Definition und Bestimmung der Entropie moglich.) Das ist nun fiir die uns 
interessierenden Falle, in denen der geheminte Gleichgewichtszustand lund der 
ungehemmte(re) Zustand 2 durch relativ wenige Variabeln charakterisiert sind. 
meist leicht durchfiihrbar (z. B. bei chemischen Umsetzungen in homogenen 
Korpern), und es zeigt'sich (S. 60), daB hierbei die betreffende Hemmung, wie 
im Falle des geklemmten Stempels, stets als Hemmung einer moglichen Arbeits
kOO1'dinate des. Systems aufgefaBt werden kann. 

Von dem Wortsinn der Forderung der reversiblen Riickfiihrbarkeit kann in 
solchen Fallen abgegangen werden, wo der Entropieunterschied der beiden unter-

1 Dasselbe wie mit willkiirlicher Aufhebung von Hemmungen. erreicht man in vielen FlI.llen 
durch geniigend langes Warten. Es handelt sich in diesen FlI.llen um die unvollkommen ge
hemmten Systeme. von denen in § 3 die Rede war; man geht hierbei von .. kurzen" zu 
.. 1angen" Beobachtungszeiten (verglichen mit der Zeitdauer der inneren Verll.nderungen) iiber. 
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such ten Zustande nicht durch thermodynamische Messungen, sondern unter Zu
hilfenahme theoretischer Vberlegungen festgestellt werden kann, wie z.B. beiidealen 
Gasgemischen. Wenn man aber in so1chen theoretischen FlUlen nicht wenigstens 
prinzipiell die Moglichkeit einer willkfirlichen Aufhebung von Hemmungen und 
reversiblen 'Oberfiihrung aus einem Zustand in den anderen zeigt, verHiBt man 
damit offenbar den Boden der rein thermodynamiscben Betrachtungsweise. 

Die Bedingungen des inneren Gleichgewichts in abgeschlossenen Systemen. 
Die Bedeutung der vorangehenden Betrachtungen liegt darin, daB es moglich 
ist, mit ihrer Hilfe zu entscheiden, ob einSyst&m, dessen Entropieuntersckied 
gegenuber anderen Zustiinden ermittelbar ist, sick bei Aulkebung seiner Hemmungen 
zeitlick verandern wurde, oder ob es schon im definitiven thermischen Gleich
gewichtszustand ist. Wir betrachten zunachst ein System, das keinerlei thermo
dynamische Einwirkungen von seiten seiner Umgebung erfahrt, das also ent
weder ganz von der Umgebung abgeschlossen oder auBeren Kraften ausgesetzt 
ist, deren Angriffspunkte festgehalten werden, so daB von ihnen keine Arbeit 
(z.B. Volumarbeit) geleistet wird. Jede zeitliche Veranderung eines solchen, unter 
konstanten auBeren Bedingungen stehenden Systems bedeutet einen irreversibeln 
Vorgang (§ 3, S.2I), bei dem nach (3) die Entropie zunehmen miillte; sind nun 
aIle Werte der Entropie bekannt, deren das System, auch nach Aufhebung der 
Hemmungen, ohne Arbeits- oder Warmeaustausch mit der Umgebung, d. h. bei 
unveranderter Energie, fahig ist, und stellt sich heraus, daB keiner dieser Entropie
werte groBer ist als der betrachtete, so ist offenbar eine zeitliche Veranderung 
des Systems (die immer irreversibel sein mliBte) nicht moglich, da ja das Irre
versibilitatsmaB ciner jeden Veranderung kleiner oder gleich Null ist. 

Einen Zustand, in dem diese Bedingung ffir die nach Aufhebung einer be
stimmten Hemmung mogliche Veranderung des Systems erfiillt ist, bezeichnet 
man in Vbertragung tnechanischer Begriffe als einen in bezug auf diese Ver
anderung stabilen Gleichgewichtszustand. 1st dagegen die genannte Bedingung 
ffir die untersuchte Veranderung nicht etfiillt, so spricht man von einem (in bezug 
auf diese Veranderung) unstabilen Gleichgewicht. Noch deutlicher sind wohl die 
Ausdrucke: ungehemmtes Gleichgewicht und gehemmtes Gleichgewicht (in bezug 
auf die betreffend.e Veranderung). Endlich kann der Fall eintreten, daB sich bei 
gewissen endlichen Veranderungen des Zustandes bei konstanter Energie der 
gleiche Entropiewert ergeben wfirde wie im Anfangszustand; in diesern Falle 
spricht man von indilferentem Gleichgewicht. BeZE'ichnen wir mit GIBBS (nur mit 
den Buchstaben 5 und U statt 1] und e) den Unterschied der Entropie der in 
Frage kommenden anderen Zustande gleicher Energie gegeniiber dem unter
suchten Zustand mit LlS(U), so haben wir also ffir diese drei FlUle bei abge
schlossenen Systemen folgende Bedingungen: 

Ungehemmtes Gleichgewicht: LI S(U) < 0 

Indifferentes Gleichgewicht: LI S(U> = 0 (4) 
Gehemmtes Gleichgewicht: .1 S(U) > 0 1. 

Dabei wollen wir (GIBBS faBt dies, etwas uniibersichtlich, in den Bedingungs
gleichungen schon zusammen) noch bemerken, daB ein Gleichgewicht in bezug 

1 Eigentlich ware hierbei das Fehlen auBerer Arbeit noch besonders in der Bezeichnung 
anzudeuten; die primare Bedingung, daB L1 S das IrreversibilitatsmaB darstellt, ist ja das 
Fehlen eines Warmeaustausches, und nur, wenn gleichzeitig kein Arbeitsaustausch statt
findet, ist diese Bedingung durch U = const gegeben. - Es ist vielleicht nicht iiberfliissig, 
bier noch einmal hervorzuheben, daB unter diesen auBeren Bedingungen die durch L1 bezeich
neten Nachbarzustl!.nde von dem Ausgarigszustand aus iiberhaupt nicht reversibel erreichbar 
sind, sondern im 3. Fall nur irreversibel, im r.Fall iiberhaupt nicht, und nur in umgekehrter 
Richtung irreversibel. 
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auf gewisse Ver1i.nderungen ein 'ungehemintes und gleichzeitig in bezug auf andere 
ein iIidifferentes oder gehemmtes sein kann. Eine besondere Bedeutung kommt 
natiirlich demjenigen Zustand zu, in dem in bezug auf alle moglichen Verande
rungen ungehemmtes Gleichgewicht herrscht. Doch hat uns die neuere Forschung 
gelebrt, diese Behauptung auch immer noch relativ aufzufassen und nur auf die in 
einem festgesetzten Versuchsbereich zu beseitigenden Hemmungen zu beziehen; 
haben wir es doch z. B. bei allen radioaktiv zerfallenden Atomen offenbar 
nicht mit. stabilsten Konfigurationen zu tun, sondern mit Veranderlichkeiten, 
die jedoch wegen der Kiirze der Beobachtungszeiten bei einer 5anzen Reihe 
von physikalischen und chemischen Versuchen als vollkommen gehemmt be
trachtet werden konnen. 

Nichtabgeschlossene Systeme. Fur Systeme, die sich im (innerlich gehemmten 
oder ungehemmten) thermischen Gleichgewicht befinden, die jedoch eines (un
gehetnmten) Arbeits- und Warmeaustausches mit der Umgebung fahig sind, 
braucht man die Bedingungen des ungeherrunten inneren Gleichgewichts nicht 
von neuem aufzustellen, da offenbar eln bei festgehaltenen auBeren Arbeits
koordinaten moglicher irreversibler Vorgang auch dann ablaufen wird, wenn 
diese Arbeitskoordinaten unter dem EinfluB der betreffenden innerenVeranderung 
noch eine nachtragliche Verschiebung erleiden konnen. Und umgekehrt, wenn 
bei festgehaltenen auGeren Arbeitskoordinaten mit einer bestimmten inneren Ver
anderung keine endliche Entropiezunabme verbunden ist, so wird dies auch nicht 
der Fall sein bei den kleinen Verschiebungen, die die (ungehemmten) Arbeits
koordiriaten spontan im thermischen Gleichgewicht erfahren (S.24). Die Auf
hebung innerer Hemmungen wird also in beiden FaIlen das gleiche Resultat 
haben; und das Kriterium dafiir, ob dann eine Veranderung des Systems ein
tritt oder nicht, ist in beiden FaIlen durch die Entropieunterschiede bei konstanten 
auGeren Arbeitskoordinaten gegeben. Fur die auBere Watmezufubr gilt ganz 
Almlicbes. 

Obgleich demnach die Berucksichtigpng der auBeren Veranderungen nichts 
Neues zur Frage der Stabilitat des inneren Gleichgewichts liefert, steht natiirlich 
nichts im Wege, die untersuchten Zustiiride mit solchen Zustanden zu vergleichen, 
die aus den gegebenen "durch gleichzeitige innere Verandeiungen (unter Auf
hebung der Hemmungen) und auBere thermodynamische Einwirkungen hervor
gehen. In diesem Falle ist fiir die Irreversibilitat des betreffenden Vorgangs 
das allgemeine Kriterium Gleichung (2), S. 54, anzuwenden, und es· ist das 
Gleichgewicht in bezug auf solche Veranderungen als stabil zu betrachten, 
die nicht mit einer VergroBerung des Ausdrucks (2) verbunden sind. Auf 
Formeln dieser Art kommen wir bei Besprechung unendlich kleiner Verande
rungen zuruck. 

Werden speziell solche Veranderungen betrachtet, bei denen keine aupere 
Arbeit geleistet, aber ein Warmeaustausch mit der Umgebung zugelassen wird, 
und wird dieser Warmeaustausch gerade so gewahlt, daB die mit einer irre
versibeln inneren Veranderungverbundene Entropiezunahme dadurch wieder aus
geglichen wird, so findet dann offenbar eine Energieabnahme des Systems statt, 
da ja zur Verminderung der Entropie Warme abge!uhrt werden muB (vgl. die 
Darstellung im Warmediagramm). In diesen Fallen entspricht also einer irre
versibeln Veranderungsmoglichkeit ein Zustand kleinerer Energie bei konstanter 
Entropie. Sind keine irreversibeln inneren Vorgange moglich, so existiert offen
bar auchkein Zustand kleinerer Energie bei gleicher Entropie. Die Existenz oder 
Nichtexistenz solcher Zustande kleinerer Energie bei gleicher Entropie des Sy
stems kann also ebensogut als Kriterium des inneren Gleichgewichts angesehen 
werden (GIBBS 1. c.), und die Bedingungen des ungehemmten, indifferenten und 



Gleichgewicht In bezug auf nahe benachbarte Zusta.n,de. 59 

gehemmten GleiChgewichts, jedesmal ffir eine bestimmte zu untersuchende innere 
Veranderung, lauten dann: 

UngehemmteS Gleichgewicht: .d U(s> > 0 
Indifferentes Gleichgewicht: LI U(s> = 0 

Gehemmtes Gleichgewicht: .d U(s> < o. 
(5) 

Auch in diesen Gleichungen ist wiein (4) die Bedingung des Fehlens auDerer 
Arbeit zu betonen sowie die Unerreichbarkeitder .d-Zustande aUf reversiblem 
Wege, bei Aufrechterhaltung dieser auBeren Bedingungen. 

Gleichgewicht in bezug auf nahe benacbbarte Zustande. Zu besonders ein
fachen und wichtigen Resultaten fiihrt die Anwendung der Gleichgewichts
bedingungen, wenn man sie auf Zustande anwendet, die sich von dem unter
suchten Zustand nur durch tinendlich kleine Betrage aller (gehemmten und un
gehenimten) Zustandsvariabeln unterscheiden .. 

Man kann namlich eine Beziehung zwischen den Arbeiten aufstellen, welche 
erlaubt, aus der bei einer stattgefundenen VeranderungwirklichgdeistetenArbeit 
im Vergleich mit'der reyersibeln Arbeit direkt auf irreversibeln Ablauf des Pro
zesses zu schlieBen. Da namlich nach dem I. Hauptsatz: 

(bQ)re. = dU - (bA)retl 
und 

(b Q)"", = dU - (bA)." 
ist, erhaIt die Irreversibilitatsbedingung bei Beriicksichtigung von (I), wo die 
linke Seite ja immer positiv ist, einfach die Form: 

(- bA)"", < (- bA)r,,,. (6) 
"Eine inlinitesimale Systemanderung ist immer dann und nur dann irre

'IJersibel abgelaulen, fIIenn die dabei nach aupen abgegebene Arbeit kleiner ge
fIIesen ist als die zu der Anderu1'fg gehiirige reversible Arbeit." 

Anders gewendet: 
"Um irreversible, zeitlich von selbst ablaufende Vorgango in einem thermo

dynamischen System veranlassen zu konnen, muB man in der Lage sein, einen 
thermodynamischen Nachbarzustand unter einer geringeren Arbeitsabgabe1 er
reichen zu lassen als bei demreversibeln ProzeB." 

Anwendung auf au8ere (physikalische) und innere (gehemmte) Veranderungs
,moglichkeiten. Um diese Satze zur Aufstellung von Gleichgewichtsbedingungen 
fiir die ,inner en Veranderungen eines thermodynamischen Systems fruchtbar zu 
machen, wollen wir uns jetzt mit der Art der bei solchen Systemen auftretenden 
Arbeiten naher beschaftigen. Fassen wir zunachst den reversibeln 'Obergang in 
den Nachbarzustandins Auge, so ist es moglich, zun.achst nur solche Veranderungen 
zu betrachten, bei denen alle auBeren, physikalischen Arbeitskoordinaten (Volum, 
Oberflache' usw.) unverandert geblieben sind, wahrendnur die gehemmten Ver
anderungsmoglichkeiten des Systems (speziell die chemischen, vgl. III, § I) unter 
zeitweiliger Aufhebung der Hemmung um kleine Betrage reversibel verandert 
wurden. Die zu diesen Veranderungen gehorige Arbeit, die, bei gemeinsamer 
Temperatur T und Vermeidung von Warmeumwegen, durch den Anfangs- und 
Endzustand vollkommen bestimmt ist, bezeichnen wir als gehemmte Arbeit bAA, 
wei! sie bei Anderung der gehemmten Variabeln des Systems geleistet wird. 
Lassen wir nun zum SchlqB noch die physikalischen Arbeitskoordinaten' (und 
gegebenenfalls die Temperatur) eine unendlich kleine reversible Anderung er
fahren, so kommt noch ein weiterer Arbeitsertrag hinzu, den wir als physikalische 
Arbeit bAph bezeichnen; diese Arbeit ist mit der in der physikalischen Thermo-

1 Oder einem greBeren Arbeitsaufwand. Man hat stets daran festzuhalten, daB sowohl 
bA wie - bA algebraische GraBen sind, die sowohl positiv wie negativ sein kennen. 
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dynamik (II. Teil) allein betraehteten identiseh. Aus diesen beiden Betragen 
bAA und bApTa setzt sieh die reversible Arbeit (bA)r'D zusammen, und zwar 
aueh dann, wenn die Reihenfolge, in der die gehemmten und ungehemmten 
Anderungen vorgenommen wurden, beliebig ist, da bei den angenommenen un
endlieh kleinen Veranderungen bATa nieht von der gleiehzeitigen Anderung der 
ungehemmten Arbeitskoordinaten abhangt und umgekehrt. 

Wenden wir nun unsete Irreversibilitatsbedingung (6) naeheinander auf diese 
beiden Acten von Systemanderungen an, so gelangen wir zu folgenden Resultaten. 

Bei festgehaltenen inneren Hemmungen ist (bA)r." = bApA, und ein in
finitesimaler irreversibler Vorgang ist nur dann m6glieh, wenn es gelingt, die 
Anderung der physikalisehen Arbeitskoordinaten in einer Weise durehzufiihren, 
bei der (- bAh" < - bApTa ist. Diese Aussage ist ziemlieh trivial; sie bezieht 
sieh auf Fane, bei denen die auBeren Arbeitskoordinaten oder Krafte so rasch 
geandert werden, daB das System ihnen nieht quasistatisch zu folgen vermag 
und infolgedessen, nach neuer Fixierung der physikalisehen Bedingungen, noch 
irreversible zeitlich ablaufende Prozesse zeigt. Ein einfaehstes Beispiel ist hier die 
p16tzliche Volumausdehnung eines eingeschlossenen Gases urn einen kleinen Be
trag; das Gas vermag infolge seiner Tragheit nicht sofort zu folgen und leistet an 
dem vorgestoBenen Kolben nur eine geringere Arbeit, als wenn die Verschiebung un
endlieh langsam erfolgte. In der Tat ist hier die abgegebene Arbeit (- b A)irr kleiner 
aIs die normale Arbeit -bApTa bei quasistatischer Veranderung, und es sind mit 
dem Vorgang Abweichungen vom Gleiehgewichtszustand, irreversible, von selbst 
ablaufende Prozesse verbunden. Almlich beim plotzliehen Zusammendriicken des 
Gases; hier ist die aufzuwendende Arbeit groBer als bei unendlich langsamer 
Kompression, also die gewonnene Arbeit (algebraisch genommen) eben falls kleiner. 

Von wesentlich gr6Berem Interesse sind die Veranderungen bei jestgehaltenen 
physikalischenArbeitskoordinaten und aujgehobenen inneren Hemmungen. Dann ist 
namlich die reversible Arbeit nur durch die Veranderungen der inneren, gehemmten 
Variabeln bestimmt: (b A)rev = bAh, und ein infinitesimaler irreversibler Vorgang 
ist nur dann m6glich, wenn (-bAh" < -bAh ist. Soll speziell ein irreversibler 
Vorgang durch bloBe aus16sende Wirkungen, ohne auBere Arbeitsleistung (bA)i" 
zustande kommen k6nnen, so haben wir als notwendige Bedingung hierfiir: 

- bAh> o. (7) 
"In einem thermodynamischen Gleichgewichtssystem kann bei konstanten 

aufJeren Bedingungen nur dann durch auslosende Wirkungen ein irreversibler, 
von selbst ablaujender Obergang in einen anderen Gleichgewichtszustand eingeleitet 
werden, wenn mit der reversiblen Obcrjuhrung in diesen anderen Gleichgewichts
zustand eine positive A rbeitsleistung verbunden ware." 

Mit diesem Satz, der eine friiher aufgestellte Behauptung1 bestatigt, ist zu
gleieh das (ffir die chemische Thermodynamik fundamentale) "Kriterium des 
ungehemmten Gleichgewichts" gegeben. Man sieht, daB die (arbeitslose) Auf
hebung einer Hemmung zu keinen zeitlichen Veranderungen des Systems mehr 
fiihren kann, wenn alle Nachbarzustande, die von dem betreffenden Zustand aus 
durch Veranderung der betreffenden gehemmten Variabeln (Verschiebung des 
festgeklemmten Kolbens, des Ablaufes einer gehemmten Reaktion usw.) erreicht 
werden k6nnen, bei reversibler Fiihrung keine Arbeitsabgabe leisten oder sogar 
einen Arbeitsaujwand erfordern wiirden, so daB - bAh < 0 ist. 

"E in System ist in bezug auj eine gehemmte Veranderungsmoglichkeit im 
ungehemmten Gleichgewicht, wenn die reversible H erbeijuhrung jeder klein en der
artigen Veriinderung einen Arbeitsaufwand > 0 erjordern wurde." 

1 "Hemmung eines von selbst ablaufenden Vorgangs gleich Hemmung einer mog
lichen Arbeit." Vgl. S.56. 
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Zum SchiuB konnen wir die bei der Ableitung von (7) und diesen Satzen 
zunaehst gemaehte Voraussetzung,daB die physikalisehen Arbeitskoordinaten 
konstant gehalten werden, aueh wieder fallen. lassen, da ein ProzeB, der naeh Auf
hebung einer Hemmung von selbst ablaufen wiirde, offenbar nicht dureh Beweg
liehmaehen der auBeren Koordinaten daran gehindert werden kann. 

Stabilitat und Labilitat bei unendlich kleinen inneren Veranderungen. Ahnlich 
wie bei der Untersuehung der Anderungen von S und U konnen wir aueh bei der 
Untersuehung derjenigen reversiblen Arbeit bAh, die den in 1. Ordnung unendlich 
kleinen Anderungen der gehemrnten Variabeln des Systems entspricht,.drei Fane 
unterseheiden: I. - bAh> 0 (irreversible Prozesse treten naehAufhebung der Hem
mung wirklich ein: in 1.0rdnung gehemmtes Gleichgewicht), 2. -bAh = 0 (irre
versible Prozesse treten naeh Aufhebung der Hemmuhg nicht auf, aber es ist aueh 
keine Arbeit notig, um eine kleine Veranderung hervorzurufen: in 1. Ordnung in
differentes oder, wie wir dann sagen wollen, neutrales Gleichgewicht), 3. - bAh < 0 

(irreversible Prozesse sind naeh Aufhebung der Hemmung unmoglieh, iu jeder 
Veranderung ist ein Arbeitsaufwand notig: rilcktreibendes Gleichgewicht 1. Ordnung). 

Unter diesen drei Fanen beansprueht nun bei der Betraehtung kleiner 
Veranderungen der Fall 2 des neutralen Gleichgewichts noeh ein besonderes Inter
esse. Es laBt sich namlieh aus dem Zusammenhang der Arbeiten bAh mit den 
Anderungen d U und dS ersehen, daB aueh diese Arbeiten, ebenso wie die physi
kalisehen Arbeiten, ihre Vorzeichen umkehren, wenn man von einem gegebenen 
Zustand aus die betreffenden (gehemmten) Veranderungen urn einen gleichen 
Betrag in entgegengesetztem Sinne ablaufen laBt.. 1st also fiir die eine Richtung 
derVeranderung -bAh negativ, so'miiBte dieseArbeit fiir die entgegengesetzte 
Riehtung positiv sein; der Fall 3 des in I. Ordnung riiektreibenden Gleichgewichts 
kann also in Fanen, wo innere Veranderungen in zwei entgegengesetzten Rich
tungen moglieh sind, iiberhaupt nicht fiir beide Richtungen erfiillt sein. Es bleibt 
also dann als Fall des ungehemmten Gleichgewiehts nur Fall 2 iibrig. 

Sind innere Ver.anderungen eines thermodynamischen Systems nach zwei ent
gegengesetzten Richtungen maglich, so ist der einzig mogliche ungehemmte Gleich
gewichtszustand der des neutralen Gleichgewichts, bAh = 0 1 . 

Mit dieser Feststellung gewinnt jedoeh die Frage naeh dem Verhalten des 
Systems bei etwas groBeren Veranderungen der betreffenden inneren Variabeln 
ein bedeutendes Interesse. Bezeichnen wir die reversible' Arbeit, die einer zwar 
immer noeh sehr kleinen, aber endlichen Veranderung der gehemmten Variabeln 
entspricht, mit ~Ah, so gelten fiir.d.iese Arbeit genau ebenso wie fiir eine unend
lieh kleine, die oben fiir bAh angestellten 'Oberlegungen; bei gleichzeitiger Ver
anderung der physikalisehen ArbeitskoOrdinaten handelt es sich immer um die 
reversible Gesamtarbeit, abziiglich der physikalischen reversibelnArbeit. Wenn fiir 
unendlieh kleine Anderungen bAh = 0 ist, kann fiir endliehe Anderungen ~ Ah ent
weder 0 oder naeh beiden Seiten positiv oder naeh beiden Seiten negativ oder end
lieh naeh einer Seite der Veranderung positiv, naeh der anderen negativ sein. Hier 
bezeichnen wird den Fall ~ Ah = 0 als Fall des indifferentenGleichgewichts hOherer 
Ordnung oder aueh kurz als indifferentes Gleichgewieht. Der Fall bAh = 0, 

--: ~Aia > 0 (in mindestens einer Richtung) bedeutet, daB trotz Erfiillung der 
Gleichgewiehtsbedingung bAh = 0 das System bei Aufhebung der betreffenden 
Hemmung irreversibel in einen anderen Zustand ubergeht; denn da dem all
gemeinen statistisehen Charakter des thermisehen Gleichgewichts. zufolge das 
System alle ungehemmten inneren Veranderungen innerhalb gewissel" Grenzen 

1 Die Bedingungen fiir U und S lauten in diesem Faile nach (4) und (5): If S (U) = 0 

und IfU (5) = 0, wobei die Zeichen If unendlich kleine Anderungen 1. Ordnung bedeuten. 
Vgl. III,.§ 7. S. I87, und III, § 25. 
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in endlichen Zeiten einmal durchlaufen wird, wird es auch von dem Zustand, wo 
bAA = 0 ist, bald einmal in Zustande kommen, wo wenigstens nach einer Seite 
bAA < 0 ist, und wird sich dann in dieser Richtung von selbst irreversibel weiter
verandern. Solche Zustande, die mindestens in bezug auf "Veranderungen 
hoherer Ordnung"gehemmt sein miiBten, urn fortbestehen zu konnen, bezeichnet 
man ills Zustande labilen Gleichgewichts sie entsprechen etwa dem auf einer Spitze 
balancierenden Wiirfel in der Mechanik. 

Nurwenn nach beiden Richtungen jeder ungehemmten Veranderung auBer 
der Bedingung bAA = ° auch ndch die Bedingung - ~AA < ° erfiillt ist, sind 
einseitig ablaufende Prozesse unmoglich; wir haben dann den Fall des un
gehemmten Gleichgewichts hoherer Ordnung oder des stabilen Gleichgewichts. 

Wir stellen zusammeri: 
Fall der beiderseitigen Veranderungsmoglichkeit: 

bAA = 0, ~AA < ° labiles Gleichgewicht, 
bAA = 0, ~AA = 0 indifferentes Gleichgewicht (hoherer Ordnung), 
bAA = 0, 'l)AA> 0 stabiles Gleichgewicht. 

Einseitige Veranderungen. Die in den letzten Betrachtungen enthaltene 
Annahme, daB eine innere Veranderung ebensogut in der einen wie in der anderen 
Richtung erfolgen kann, braucht, wie GIBBS hervorhebt, nicht immer erfiillt zu 
sein. Betrachten wir z. B. -innere Veranderungen, die in Anderungen des che
mischen Zustands des Systems durch Umgruppierungen von dessen Molekiilen be
stehen. Am wichtigsten ist hier der Fall, daB aus einem Teil eines homogenen 
Korpers Molekiile austreten, um sich in einer anderen, bisher noch nicht vorhande
nen Phase! wieder abzuscheiden. Hierbei ist offenbar nur der 'Obergang alte 
Phase -~ neue Phase moglich, aber nicht urngekehrt, da die neue Phase in dem 
betrachteten Anfangszustand noch gar nicht existiert. EtW'as Derartiges kommt 
vor, wenn (vgl. S.92/93) sich z. B. spontan aus gesattigtem Dampf eine Fliissig
keitsphase zu bilden beginnt; es ist aber unter Anwendung von Hemmungen, 
die in solchen Fillen durch Trennungswande gegeben sind, auch von ungesattig
tem oder iibersattigtem Dampf aus die Bildung einer neuen Fliissigkeitsphase 
moglich, und zwar, wie wir sehen werden, auf thermodynamisch reversible Weise 
(S. I33). In solchen Fillen braucht offenbar bAA nicht = 0 zu seih, sondern 
es besteht nach Aufhebung der betreffenden Hemmung auch dann Gleichgewicht, 
wenn bAA schon in erster Ordnung von Null verschieden, und zwar > 0 ist (riick
treibendes Gleichgewicht I. Ordnung). Diese Bedingung erweist sich bei iiber
hitztem Dampf in bezug auf die Kondensation zu einer fliissigen Teilphase er
fiillt; ist sie nicht erfiillt, wie bei iibersattigtem Dampf, so besteht kein un-

. gehemmtes Gleichgewicht, und es muB eine Hemmung angenommen werden, 
wenn in Wirklichkeit keine zeitliche Veranderung stattfinden solI (in I. Ordnung 
gehemmtes Gleichgewicht). In derTat gelingt es hier durch auslOsende Wirkungen, 
ohne auBeren Aufwand, eine teilweise Kondensation herbeizufiihren. Dazwischen 
gibt es Zustande des Dampfes, fiir die bAA = 0 ist; hier findet bei fehlender 
Hemmung ein spontaner gelegentlicher Ubergang kleiner Dampfmengen in den 
fliissigenZustand und reversible Wiederverdampfung statt 2• 

Bemerkungen iiber die allgemeinere Bedeutung der Stabilitatsbedingungen 
gegeniiber benachbarten Zustanden. Es konnte scheinen, als ob die Spezialisierung 

1 Uber die Definition des Begriffs der Phase vgl. III, § 2. 

2 Nur zur Illustration weisen wir noch auf ein analoges physikalisches Beispiel hin: 
ein in einem Zylinder eingeschlossenes Gas, auf dessen Stempel keine Krafte wirken, wo jedoch 
die Bewegung des Stem pels nur bis zu einer festen Widerlage moglich ist. Hier herrscht nach 
dem AnstoBen des Stempels gegen die Widerlage Gleichgewicht, obwohl bA bei einer Ver
schiebung des Stempels nach innen > 0 ist; auch hier haben wir (fur die mogliche Verschie· 
bung) ein rucktreibendes Gleichgewicht 1. Ordnung. 
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der Stabilitatskriterien auf N achbarzustande eine Einschrankung bedeutete und 
als ob Systeme, die in bezug auf Nachbaizustiinde stabil sind, noch nicht in bezug 
auf beliebig grope Veranderungen ihres inneren Zustands stabil zu sein brauchen. 
Es wiirde zu weit fiihren, diese Frage naher zu untersuchen; hier soil nur darauf 
hingewiesen werden, daB die bekannten derartigen FaIle der Mechanik (Massen
punkt in einem relativen Potentialminimum, starrer Korper, auf einer Schmalseite 
aufgestellt) in der Thermodynamik, die es praktisch immer mit Systemen aus sehr 
vielen Teilchen zu tun hat, nieht ganz in ahnlicher Weise wiederkehren; mindestens' 
scheint es durch Veranderungen, die nur insofern unendlich klein sind, als eine 
sehr kleine Menge von Teilchen eine endliche Veranderung erfabTi: (z. B. in eine 
andere Phase oder auf einen endlich verschiedenen Potentialwert iibergeht); 
immer moglich zu sein, jeden derartigen Zustand zu einem (partiell) unendlich 
benachbarten zu Machen. So ergibt sich also bei geniigender Variation der 
Veranderungsmoglichkeiten des Systems anscheinend immer die Moglichkeit, mit 
der Betrachtung der Nachbarzustande auszukommen bei der Entscheidung, ob 
nur relative oder absolute Stabilitat vorhanden ist. 

Eine weitere Einschrankung unserer Stabilitatsbedingungen scheint die zu 
sein, daB durch sie nur die Unmoglichkeit des "Obergangs in benachbarte Gleich
gewichtszustande 'nachgewiesen wird, wahrend der irreversible "Obergang in benach
barte, vom Gleichgewicht abweichende Zustande noch nicht ausgeschlossen er
scheint. Auch diese Einschrankung ist jedoch nur scheinbar; in Wirklichkeit wiirden 
ja die Nichtgleichgewichtszustande sich spontan weiter bis zu Gleichgewichts
zustanden verandern, und wenn diese nicht erreichbar sind, so ist auch der an
genommene primare "Obergang zu N~chtgleichgewichtszustand~n nich~ moglich. 

Zur Frage der Hemmungen und lhrer Aufhebung. Da der rrreverslble Uber
gang von einem gehemmten Zustand zu einem ungeheIDlllteren, stabileren in 
der Regel das, System iiber Zwischenstufen fiihren wird, die keiner Art von· 
thermischem Gleicbgewicht entsprechen, und da die reversible Vberfiihrung 
in den Endzustand' (z. B. bei homogenen Gasreaktionen komplizierterer 
Art) im allgemeinen iiber verschiedenartige Zwischenstufen moglich ist, darf 
man die Aussage, daB eine bestimmte Veranderung des Systems gehemmt ist, 
meist nicht allzu wortlich nehmen. Zunachst festzustellen ist nur, daB 
das betreffende System, neben der Veranderung seiner auBeren Koordina
ten und der Temperatur, noch einer oder einiger voneinander unabhangiger 
innerer Zustandsanderungen fahig ist, und daB diese abgeanderten Zustande mit 
geeigneten Mitteln thermodynamisch reversibel ineinander iiberzufiihren sind. 
Man wird dann per definitionem die Anzahl der voneinander unabhangigen inneren 
Hemmungen des Systems gleich der Zahl der in dieserWeise voneinander unab
hangigen inneren Veranderlichkeiteri setzen, aber man kann nicht erwarten, durch 
Zuordnung der verschiedenen Hemmungen zu den, ja nur fiir (relative) thermische 
Gleichgewichtszustande maBgebenden, inneren Variabeln den naheren Mechanis
MUS der Hemmung aufgedeckt zu haben. (Sokann z. B. bei der gehemmten 
Knallgasreaktion die primare Hemmung sich auf die Aufspaltung von HI und 
0 1 in Atome beziehen, demnach Vorgange betreffen, die bei der bloBen Be
trachtung verschiedener in bezug auf die Reaktion gehemmter Gleichgewichts
zustande iiberhaupt keine Rolle spielen, da im Gleichgewicht H- und O.:.Atome 
nicht in merklicher Zahl auftreten.) Infolgedessen ist auch die willkiirliche 
Aufhebung der Hemmung einer bestimmten inneren Veranderung kein Gleich
gewichts-, sondern ein Reaktionsproblem, das bei derartigeri Umsetzungen in 
homogenen Systemen noch ein besonderes Studium erfordert (Frage der spezifi
schen Katalysatoren fiir cbemische Umsetzungen). Die Thermodynamik muB sicb 
demgegeniiber darauf beschranken, aus der zeitlichen Unveranderlichkeit der vom 
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stabilsten Gleichgewicht abweichenden Zustande auf die Existenz von Hem
mungen zu schlieBen und spontane V~a.nderungen des gehemmten Systems nach 
Aufhebung der Hemmungen in allen yom stabilsten Gleichgewicht abweichen
den Fallen vorauszusagen, ohne aber im einzelnen die Mittel angeben zu konnen, 
urn diese Hemmungen fiberhaupt oder in auswahlender Weise aufzuheben. 

Fiktive Hernmungen und "theoretische" Zustinde. Wir haben bisher, urn 
den von GIBBS bei Aufstellung der Gleichgewichtskriterien verwendeten Be
griff der "moglichen" Veranderungen eine recht pragnante Bedeutung zu ver
leihen, neben den ungehemmten Gleichgewichtszustanden nur so1che betrachtet, 
die im gehemmten Zustand des Systems wirklich realisierbar und durch revenible 
MaBnahmen in Gleichgewichtszustande des ungehemmten Systems fiber
zufiihren sind. Wir wollen jetzt zum SchluB sehen, wie weit man bei der An
wendung der thermodynamischen Gleichgewichtskriterien auf Systeme, bei denen 
man sich nur lur ungehemmte Zustiinde interessiert, von dieser Voraussetzung ab
gehen kann, ohne in leere Spekulationen :liu gerateri, denen keine in der Wirklich
keit brauchbaren Aussagen entsprechen. 

Allgemein zuHi.ssig ist natfirlich, statt der direkten Realisierung und thermo
dynamischen Bestimmung der benutzten, nichtstabilen Gleichgewichtszustande; 
die Verwendung von empirisch genugend sichergestellten Gesetzen, aus denen die 
Realisierbarkeit und die thermodynamischen Eigenschaften der ffir die Unter
suchung benutzten nichtstabilsten Gleichgewichtszustande hervorgehen. So wird 
man z. B. bei der Untersuchung eines Systems, das aus zwei verschiedenen homo
genen Stoffen (Phasen) besteht, eine unabhangige Veranderungsmoglichkeit dieser 
beiden Stoffe in bezug auf Druck und Temperatur (realisierbar durch eine zwischen 
diese beiden Stoffe eingefUhrte hemmende Zwischenwand) allgemein annehmen 
konnen, und auch bei der Berechnung der mit Anderung dieser beiden Drucke 
und Temperaturen verbundenen Energie- und Entropieunterschiede des Gesamt
systems von der gegenseitigen Unabhangigkeit dieser Anderungen, also von der 
additiven Zusammensetzung der Energie- und Entropiedifferenzen aus den Teil
betragen fUr den einzelnen Stoff (Phase) Gebrauch ma:chen konnen. Spezialfolge
rungen dieses Satzes, wie die fiber die Proportionalitatgewisser thermodyna
mischer Effekte mit der Masse eines homogenen (d. h. aus gleichen Einzelteilen 
zusammensetzbar zu denkenden) Stoffes, gestatten - soweit nicht Oberflachen
effekte in Frage kommen - die Zuriickfiihrung der Energie- und Entropieande
rung eines homogenen Korpers auf Anderungen der spezilischen Energie und Entro
pie dieser Stoffe (vgl. III, § IO). Die Benutzung aller derartiger Satze bedeutet 
offenbar nur die Zuhilfenahme allgemeinerer, genereller Erfahrungsergebnisse an 
Stelle von nach diesen Ergebnissen vorauszusagenden Einzelerfahrungen: 

Einen etwas gewagteren Schritt bedeutet schon die Einfiihrung von so1chen 
unstabilen Zustanden, deren Existenzfahigkeit und thermodynamische Zuganglich
keit nicht aus direkter Erfahrung, sondem nur aus Analogieschliissen gefolgert 
wird. So ist z. B. erfahrungsgemaB sichergestellt, daB man gewisse Gase, die 
miteinander vermischt sind, reversibel durch semipermeable Wande (s. S. I.33) 
voneinandertrennen kann, und ~uf diesen ProzeB griindet sich (soweit er nicht 
durch statistische Spekulationen ersetzt wird) die Bestimmung des chemischen 
Gleichgewichts in Gasen, die im gehemmten Zustand nebeneinander existenz
fahig sind (z. B. Hz, 0z, H:P). Diese von allgemeinen Gasgesetzen Gebrauch 
machende Berechnungsart wird nun aber nicht nur auf andere Gasgemische fiber
tragen, die im gehemmten Zustande existenzfahig sind, und bei denen nur die 
reversible Trennung mangels eines geeigneten semipermeablen Materials in Wirk
lichkeit nicht moglich ist, sondem auch bei Gemischen verschiedener Molekiil
arten, die (wie vielfach bei einfachen Assoziationen und Dissoziationen) ohne 
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jede HemnuUlg ineinander iiberzugehen vermogen, so daB vom ungehemmten 
Gleichgewicht abweichende Zustande hier iiberhaupt nicht bekannt sind. Ja 
sogar das Gleichgewicht zwischen verschiedenen Anregungsstufen eines und des
selben Gasatoms oder Gasmolekiils wird auf Grund entsprechender Berechnungen 
ermittelt, wobei man sich allerdings auf gewisse Fille von wirklichen Hemmungen, 
die in solchen Fillen auftreten (etwa metastabiles He), sttitzen kann. Wii wollen bei 
derartigen thermodynamischen 'Oberlegungen von fiktiven Hemmungen sprechen, 
die man sich bei der thermodynamischen Behandlung des betreffenden Systems 
eingefiihrt denkt, urn auf Grund der in analogen wirklich zuganglichen Fillen 
ermittelten thermodynamischen GesetzmaBigkeiten die Bedingungen des inneren 
Gleichgewichts festlegen zu konnen. Derartige Berechnungen besitzen nicht mehr 
die Beweiskraft, die der Anwendung direkter erfahrungsmaBiger Daten und der 
ebenso direkten erfahrungsmaBigen GesetzmaBigkeiten der Thermodynamik inne
wohnt, und fordem eine nahere Untersuchung und Kritik der verwendetenAnalogie
schliisse heraus. Es ist bekannt, daB ein solches Verfahren sich bei Gasgleich
gewichten immer durch den Erfolg gerechtfertigt hat; dagegen wird sowohl die 
Begriindung der Analogieschliisse wie die Nachpriifung der gemachten Aussagen 
viel schwieriger in dichteren Korpem, also z. B. in der Theorie der Losungen. 

Eine dritte Stufe der Emanzipation von der rein thermodynamisch fundierten 
Betrachtungsweise wird endlich erreicht, weJ!ll ffir die fiktiv gehemmten und die 
ungehemmten Zustande des Systems die Berechnung der Energie und Entropie 
oder der aufzuwendenden inneren Arbeit nicht auf Grund von Analogien niit ent
sprechenden wirklich gehemmten Fillen vorgenommen wird, sondem auf r$ 
statistisch-molekularlheo'Tetischer oder -strahlungstheoretischer Grundlage. Istdas 
ganze untE~rsuchte System, auf Grund einer Kenntnis der Elementargesetze und 
Elementareigenschaften seiner kleinsten TeUchen, der statistischen Behandlung 
zuganglich, so ist die gesonderte Verwendung jeder thermodynamischen Gesetz
maBigkeit tiberhaupt'unnotigl; vielmehr lassen sich in solchem Falle die GleiCh
gewichtsbedingungen der Thermodynamik als Folgerungen allgemein anwend
barer GesetzmaBigkeiten auffassen, es ist moglich, den Entropiebegriff auf dem 
Wege tiber den Wahrscheinlichkeits- oder Haufigkeitsbegriff (BOLTZMANNsches 
Prinzip) auf Zustande auszudehnen, die man als thermodynamische Partial
gleichgewichte zu bezeichnen kaum mehr den Mut haben wiirde. (Hierher gehort 
z. B. die Ableitung der MAxWELLschen Geschwinc'ljgkeitsverteilung von Gas
molekiilen und die Ableitung der Spektralverteilung der "schwarzen Strahlung" 
aus Wahrscheinlichkeitsbetrachtungen.) Es ist kein Zweifel, daBdiese Betrachtungs
weise tiefer in die innersten Vorgange eindringt und zugleichin ihren Aus
sagen tiber die Thermodynamik hinausgeht. Ihre Nachteile sind, daB sie erstens 
die Kenntnis von Elementarzustanden und Gesetzen erfordem, die nur in ganz 
seltenen Fillen (innere Molekularzustande idealer Gase; Nullpunktsverhalten 
fester Korper) geniigend erforscht sind; zweitens ist jedoch die statistische Be
handlung der Gleichgewichtsbedingungen in zusammengesetzten Systemen mit 
einem mathematischen Ballast beschwert, der die 'Obersicht tiber etwas kompli
ziertere Fille fast unmoglich macht. Es hat sich daher als das ZweckmaBigste 
erwiesen, ein gegebenes Gesamtsystem im allgemeinen unter rein thermodyna
mischen Gesichtspunkten zu behandeln und insbesondere die Gleichgewichts~ 
bedingungen zwischen verschiedenen Phasen des Systems (III, § 2) auf rein thermo
dynamischer Grundlage abzuleiten; nur bei der Berechnung innerer Gleich
gewichtszustande, speziell in idealen Gasen und in festen Korpem bei tiefen 
Temperaturen spielt die Statistik schon heute eine wichtige Rolle. 

1 C. G. DARWIN u. R. H. FOWLER: Phil. Mag. Ed. 44. s. 450 u. 823.1922; Ed. 45. S. I. 
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§ 8. Die Arbeits· und Wilmekoeffizienten und die 
Differentialbeziehungen der Tbermodynamik. 

Vorbemerkung. Wir kehren nunmehr zur Behandlung von. Systemen zurfick, 
bei denen alle Anderungen reversibel erfo1gen: Es. brauchen das Dieht Systeme 
zu sein, in denen uberhaupt keine Hemmungen vorhanden sinll; es sollen aber 
(uebetreffenden Hemmungen bei allen betrachteten Anderungen des Systems 
in gleicher Weise bestehen bleiben. (Z. B. bei festen Korpem die He~ungen, die 
die freie Bewegliehkeit derkleinsten Teilehen ·verhindem und dadureh, bei Dieht 
zu -groBen KrlI.ften, eine reversible Formelastizitat gewabrleisten; oder in einem 
Knallgasgemisch die ehemisehen Hemmungen, die die Wasserbildung verhindem, 
so daB nur Andenmgen des Druckes undder Temperatur betraehtet werden 
diirfen, die nieht an die Ziindgrenze fUhren.) Die folgenden ,Oberlegungen sind 
zwar, wie wir spli.ter sehen werden (III. Teil), in gleieher Weise aueh auf die 
im vorigen Paragraphen betraehteten inneren, z. B. ehemisehen, Veranderungen 
von Systemen anwendbar, wenn hierbei, unter vorubergehender Aufhebung einer 
Hemmung, eine reversible Oberfiihrung des Systems aus einem gehemniten 
Anfangszustand in einen gehemmten oder ungehemmten Endzustand maglich 
ist; wir wollen aber von solchen Anderungen zunli.chst absehen. Dann ist, 
naeh den Oberlegungen des § 3, der Zustand des Systems vollkommen durch 
die 1I.u8eren Arbeitskoordinaten x, y . .. und die Temperatur T bestimmt. 
Statt dessen kannen aber, wie wir gesehen haben (S. 49/50), aueh·andere Variable 
(g, fJ ••• ) gewli.hlt werden, die ohne oder mit der Temperatur den Gesamtzustand 
des. Systems bestimmen. Wir beschranken uns im folgenden auf den praktisch 
wichtigsten Fall, daB die Temperatur die eine Variable. -ist. Die anderen 
beiden Fli.lle fassen wir zusammen, indem wir von der Eigenschaft der x" y ... 
a1s 'Arbeitskoordinaten zunachst keinen Gebrauch Machen und erst spli.ter 
sehen, was aus dieser speziellen Annahme folgt. 

Differentialform des Energie- und Entropiesatzes. Die hier abzuleitenden Ge
setzmli.J3igkeiten beruhen, wie wir schon im Eingang von § 6erwahnten, darauf, daB 
die 1I.U8erenArbeits-und Wli.rmeeffekte, fiir die dureh beide Hauptsli.tze Beziehungen 
aufgestellt werden, durch die inneren Eigenschajten des Systems bedingt sind. 
Da sich die einfachsten Beziehungen ergeben, wenn D,lan ~endlieh kleine Ver
~derimg~n betraehtet, wenden wir den Energie- und Entropiesatz, die jaalle 
Aussagen iiber KreisprozeBresultate bereits in einer auf die Be~tung innerer 
Verlinderungen zugeschnittenen Form enthalten, auf solche unendlieh kleine Ver
anderungen an. Wir gelangen so auf allgemeinem Wege zun1l.ehst,zu der passendsten 
und allgemeinsten Definition der fiir die Arbeits-und Wli.rmewirkungen des' 
Systems bestimmenden Eigenschaften (Arbeits- und Wiirmekoeffizienten) des 
Systems und spater· zu den Differentialbeziehungen, welehe zwischen ihnen be-
5tehen.miissen~ SchlieBlich leiten wir dieselben Beziehungen, ohne Zuhilfeilahme 
des Energie- und Entropiesatzes, direkt aus den beiden Hauptsli.tzen der Au8eren 
Thermodynamik durch elementare Kreisprozesse abo 

Betrachten wir eine (unendlieh) kleine Zustandsanderung eines thermischen 
Systems, so haben wir in GleiChung(r) und (2), § 6, die betrachtetenZustilnde r 
und 2 (unendlich) benachbart anzunehmen. Dann, kannen wir das Integral
zeichen weglassen und die Differenzen der Zustandsfunktionen U undS a1s Dif
ferentiale schreiben. Wir erhalten 50 die Ausgangsgleichung: 

bA +bQ=dU, (r) 

b~ =dS. (2) 
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Die Arbeits- und Wannekoeffizienten. Die erste Folgerung, die wir aus diesen 
Gleiehungen ziehen werden· (Ableitung in dem nachsten Abschnitt) und deren 
physikalische Bedeutung wir gleich diskutieren, ist folgende: 

Die (mit dem Arbeits- bzw. Warmefilter iibertragbaren und meBbaren) 
GroBen bA und bQ bei der betrachteten Zustandsanderung lassen sieh, wie wir 
behaupten, in der Fonn darsteilen: 

bA=Kzdx+Klldy+ ... +KTdT, (3) 

und bQ=Lzdx+Llldy+ ... +LTdT. (4) 

Hierbei bedeuten dx, dy ... dT die Anderungen der unabhangigen Variabeln, 
durch die man vom Zustand I in den benachbarten Zustand 2 gelangt. Die 
Kz ... und Lz ... sind GroBen, die durch den Anfangszustand vollstandig be
stimmt, also Funktionen von x, y ... T sind, und deren Bedeutung als "Arbeits
koe/lizienten" und "Warmekoe/lizienten" wir gleieh kennenlemen werden. 

Was ist nun der Sinn dieser Gleiehungen? Sind sie selbstverstandlich oder 
nieht? Und wenn nieht, was bedeuten sie und wie beweist man sie? 

Wir iiberzeugen uns zunachst, daB eine Darsteilung der GroBen bA und bQ, 
wie die durch die Gleiehungen (3) und (4), keineswegs a priori selbstverstandlich 
ist., Betrachten wir z. B. eine Zustandsanderung, wo nur x und y sieh andert, 
so sagt Gleiehung (3) aus, daB die (im Arbeltsfilter gemessene) Arbeit, die bei 
Veranderung von y aufgenommen wird, unabhangig davon ist, wie groB die 
gleiehzeitige Veranderung von x ist. Das ware nieht der Fall, wenn z. B. in den 

obigen Gleiehungen Ks auBer von x, y ... T noch von dem VerhaItnis :: bei 

der Veranderung abhangig ware. Die Aussage, daB in den Gleichungen (3) und(4) 
die K und L Funktionen von x, y . . . T allein, also durch den Zustand, nieht 
durch die Art der Veranderung bestimmt sind, hat also einen ganz bestimmten 
Sinn. 

Die Bedeutung der GroBen K und L ergibt sieh dann von selbst. Ks d x ist 
offenbar die aufgenommene Arbeit, wenn von allen Variabeln nur x geandert 
wird; bezeiehnen wir die hierbei aufgenommene Arbeit mit (bA)s, so ist: 

(bA)Z = Ksdx, Kz = (bA)Z 
dx (5) 

und ganz entsprechend: 

(bQ)s=Lsdx, Lz= (bQ)% 
dx 

usw. (6) 

(bQ)T=LTdT LT = (bQ)7' 
rlT 

usw. (61) 

Die K und L sind also die Teilarbeiten bzw. Warmeaufnahmen, .wenn nur eine 
Variable geandert wird, dividiert durch die Anderung der entsprechenden Variabeln 
oder die "Arbeits- bzw. Warmekoelfizienten nach x, y usw." Spezieil ist LT der 
Warmekoeffizient nach der Temperatur bei konstanten x, y usw., also die Warme
kapazitat des Systems unter diesen Bedingungen. Die Gleichungen (3) und (4) 
sagen dann aus, daB bei gleiehzeitiger Anderung von x, y . .. T die .t\rbeits- und 
Warmeeffekte sieh aus einze1nen' Gliedem zusammensetzen lassen, von denen 
jedes einzelne so groB ist, als ob nur die betreffende Variable in den entsprechenden 
Betragen geandert und aile anderen Variabeln konstant gehalten waren. 

Die Bezeiehnung mit hochgestellten Indizes wahlen wir deshalb, weil der 
Index die Variable angibt, mit deren Veranderung der betreffende Koeffizient 
in einfacher Weise zusammenhangt, wahrend tiefgestellte Indizes vorzugsweise 
zur Bezeiehnung konstant gehaltener Variabeln Verwendung finden soilen. 

5· 
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Die Existenz' der Arbeits- undWarmekoeffizienten als Folgerung aus den 
beiden Hauptsitzen. DerBeweis der Gleichungen (3\ und (4) ergibt sich aus den 
elementaren Hauptsatzgleichungen (I) und (2) der in.leren Thermodynamik ohne 
weiteres. Dabei erfahren wir gleich, wie die K und L mit den Funktionen U und S 
undder Temperatur zusammenhangen. Fiir die beiden Funktionen U und S 
von x, y ... T gilt die Grundgleichung der Differentialrechnung fUr 'Funktionen 
von mehreren Variabeln: 

oU oU oU 
d U - ax d x + 0 y d y + ... 0 T d T (7) 

oS oS oS 
dS = 0 x d x + a y d y + ... 0 T d T . (8) 

H · b'bd oU d OS d' 'il D'ff '1 Ier el e eutet CJ; usw. un 0 x usw. Ie "partle en I erentla quo-

tienten" oder "partieilen Ableitungen" der Funktion U bzw. S nach x usw., und 
diese GroBen sind gemaB' dem Bildungsgesetz dieser partieilen Differential
quotienten durch den Anfangswert der Variabeln x, y . .. T voilstandig bestimmt, 
also Funktionen dieser Variabeln. Setzen wir nun diese Darsteilung in die Grund
gleichungen (I) und (2) ein, die wir vorher noch so umformen, daB wir bQ in der 
ersten Gleichung mittels der zweiten durch TdS ausdrucken und auf die anp.ere 
Seite bringen, so erhalten wir die' Gleichungen : 

(0 U 0 S) (0 U 0 S) (0 U 0 S ) 
~ A .~ 0 x - T Ox d x + -a y - To y d y + ... + 0 T - T a T d T (9) 

. as as oS 
bQ=Ta-X dx +ToydY + .. .+TfJTdT. (10) 

Das ist aber genau die Darsteilung, die uns zu der Aussage der G.leichungen 
(3) und (4) fiihrte; denn sowohl b A wie b Q sind durch eine Summe von Ausdrucken 
dargesteilt, in denen jedesmal das Differential der Variabeln dx, dy usw. mit 
einer GroBe multipliziert auf tritt, die eine reine Funktion des Zustands, d. h. 
durch x, y . .. T voilkommen bestimmt ist. Wir sehen zugleich, daB die von 
uns eingefUhrten GroBen K und L mit den Ableitungen von U und S sowie der 
Temperatur T auf folgende Weise zusammenhangen: 

oU oS Kx=--- T-~ ax OX 

K1I= au _ T OS 
Oy oy 

KT=OU _ T~ 
oT oT 

Lx= T ~s 
ox. 

oS 
L1I=T~ oy 

LT=T~ . . oT 

(II) 

(12) 

Durch paarweis~ Addition v.on (II) und (12) ergibt sich noch weiter: 

Kx + Lz = ~~ usw. (13) 
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Die Aussage, daB die K und L Zustandsfunktionen sind, konnen wir als 
"Folgerung nullter Ordnung" aus den Gleichungen (I) und (2) ansehen, wahrend 
die aus den Darstellungen (II) und (I2) sich ergebenden Beziehungen zwischen 
den partiellen Differentialquotienten der K und L nach x, y ... T, die wir im 
folgenden zu besprechen haben, als Folgerungen hoherer Ordnung· bezeichnet 
werden konnen. 

Es ist darauf hinzuweisen, daB man schon diese Folgerung nullter Ordnung 
statt durch Benutzung der Funktionen U und 5 und deren Entwicklung nach 
x, y ... T auch durch einen elementaren KreisprozeB beweisen kann, indem 
man je zwei Variable in umgekehrter Reihenfolge, als man sie vorher verandert 
hat, wieder auf ihren alten Wert bringt. Waren dabei die K und L nicht durch 

den Zustand allein bestimmt, sondern z. B. noch von : ~ abhangig, so waren bei 

dem betrachteten KreisprozeB J ('0 A + b Q) und f b~ nicht = 0, im Wider

spruch zu den Hauptsatzen der auBeren Thermodynamik. 
Bedeutung der Warmekoeffizienten. Die spezifische Warme. Wir suchen 

uns jetzt die physikalische Bedeutung der GroBen K und L noch etwas mehr zu 
veranschaulichen. Betrachten wir beispielsweise ein heiBes komprimiertes Gas, das 
im thermischen Gleichgewicht ist, so konnen wir seinen Zustand etwa durch seine 
"abgekfirzte Arbeitskoordinate", das Volum V, und seine Temperatur vollstandig 
bestimmen (S. 49). Es ware also hier x = V, die y usw. sind nicht vorhanden. 
Dann bedeutet Lz = LV den Warmekoeffizienten nach dem Volum bei kon
stanter Temperatur; Lzdx = LVdV gibt die bei einer isothermen Ausdehnung 
aufgenommene Warmemcnge an, die auch als "latente Volumwiirme" bezeichnet 
wird, wie man ja uberhaupt jeden Warmeeffekt, der zu keiner Temperatur
anderung fiihrt, als einen "latenten" bezeichnet. Dieser Bezeichnungsweise ist 
der Buchstabe L entlehnt; wir verwenden jedoch der Ubersichtlichkeit halber 
denselben Buchstaben auch fUr die "Wiirmekapazitiit" LTdes Systems, d.h. 
den Warmekoeffizienten nach der Temperatur bei konstanten x, y usw., ffir unser 
Gas speziell bei konstantem Volum. Diese Warmekapazitat ist fUr homogene 
Stoffe wegen der Additivitat der Warmekapazitaten der verschiedenen Teile des 
Stoffes offenbar gleich der Masse des Stoffes, multipliziert mit der (auf die Massen
einheit bezogenen) "spezijischen W iirme bei konstantem Volum" CV. 1m allgemeinen 
ist unsere Masseneinheit das Mol; vielfach unterscheidet man zwischen "spezi
fischer Warme" (pro Gramm) und "Molwarme" (eigentlich "spezifische Wii.rme 
pro Mol"), so wie ja auch der ubliche Sprachgebrauch zwischen "spezifischem 
Volum" und "Molvolum" unterscheidet. Da bei uns Warmekapazitateil auf das 
Gramm als Masseneinheit bezogen, ganz vermieden werden konnen, ist eine Ver
wechslung nicht zu befUrchten, wenn wir das Wort "spezifische Warme" auch 
im Sinne von "Molwarme" gebrauchen. (Es ist von Vorteil, das Wort "Mol
warme" ganz zu vermeiden, da dieses der MiBdeutung als Reaktionswarme aus
gesetzt ist.) 1st n die Anzahl der Mole des betrachteten Stoffes, so ist LT = n . CV. 

Fur LT werden wir in solchen Fallen auch Cv schreiben; Cv ist ohne weiteres durch 
Cv oder LT gegeben und umgekehrt. 

Bedeutung der Arbeitskoeffizienten. Zusammenhang mit den (generalisierten) 
Kdiften. Wasbedeutet nun in unserem Beispiel KV? Es soll KVdV gleich der 
Arbeitsaufnahme ('oA)V bei isothermer Anderung des Volums sein. Nun wissen 
wir. daB bei einem komprimierten Gas (bA)V = - pdV ist, wo p der auf dem 
Stempellastende auBere Druck ist; es ist also in diesem speziellen Fane KV = - p, 
der Arbeitskoeffizient nach dem Volum ist gleich dem negativen Druck. Eine 
solche Beziehung zwischen Arbeitskoeffizienten und Druckkraften oder anderen 
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Kraften (Oberfiachenkraften, elektrischen Kraften) besteht nun, wie schon die 
direkte Betrachtung zeigt(§ 3), in sehr vielen Fallen und ist der Grund, weshalb 
wir diese Arbeitskoeffizienten gleich mit dem Kraftsymbol K bezeichnet haben. 
Das fiihrt zu der Frage, ob die "Arbeitskoeffizienten" nicht ganz allgemein als 
die verschredenen auf das System wirkenden "generalisierten Krafte" (S. 48/49) 
anzusprechen sind, und ob die Gleichung (3), die wir dUTCh eine "Folgerung 
nullter Ordnung" aus dem 1. und 2. Hauptsatz der inneren Thermodynamik ab~ 
geleitet haben, sich nicht direkter und mit viel weitergehender und anschau
lieherer Bedeutung ableiten lieBe, wenn man von dem fUr mechanische Gleich
gewichtssysteme stets geltenden Ansatz ausgeht: 

bA=Idx+IDdy+ ... , (14) 
wobei die I, ID die auf das System wirkenden generalisierten auBeren Krafte 
bedeuten. 

Der Arbeitskoeffizient KT. In der Tat ist Gleichung (14) weitgehend mit (3) 
aquivalent; nur mliBten wir noch, wenn wir von (14) ausgehen wollten, in (3) 
KT = 0 setzen. Diese Aussage folgt jedoch nicht aus dem allgemeinen Ansatz (I) 
und (2) ffir den 1. und 2. Hauptsatz der inneren Thermodynamik; unsere Glei
chung (3) ist allgemeiner als (14)1, indem sie als unabhangige Variable (auBer 
der Temperatur) nicht nur soIche einzufUhren gestattet, die als Arbeitskoordinaten 
eines mechanischen Systems aufzufassen sind, sondem auch beispielsweise den 
Druck oder die Oberfiachenspannung, und in diesem Falle braucht KT nicht zu 
verschwinden, sondem liefert z. B. bei Konstanthaltung des Druckes und ver
anderter Temperatur diejenige Arbeit, die der Volumanderung mit der Tempe
ratur bei konstantem Druck entspricht usw. Aber auch insofem ist Gleichung (3) 
allgemeiner als (14), als unter den x, y usw. nicht nur auBere (physikalische), 
sondern auch innere (z. B. chemische) Zustandsvariable verstanden werden 
konnen; davon werden wir im dritten Teil Gebrauch machen.-Die Verallgemeine
rungsmoglichkeit unserer Betrachtungen auf diese Falle ist der Hauptgrund, 
weshalb wir hier nicht von vomherein von der Darstellung der Arbeit durch die 
einzelnen Produkte Kraft X Weg, die bei der Veranderung auftreten, aus
gegangen sind. 

Die Frage: Wann ist in Gleichung (3) KT = 0 zu setzen? konnen wir all
gemein so beantworten: wenn bei bloBer Anderung der Temperatur und Kon
stanthaltung samtlicher tibriger Zustandsvariabeln keine Arbeit geleistet wird. 
Denn die Arbeit bei Konstanthaltung aller tibrigen Zustandsvariabeln ist all
gemein = KTdT, und das Verschwinden dieser GroBe beiAnderung von T be
deutet das Verschwinden von KT. Bei Systemen, bei denen siimtliche x, y ... 
(nicht etwa nur eine dieser GroBen) als generalisierte Koordinaten eines mecha
nischen Systems anzusprechen sind, ist diese Bedingung erfilllt; sie ist aber auch, 
wie wir im dritten Teil sehen werden, fUr gewisse chemische Zustandsvariable 
erflillt. In allen diesen Fallen (wo also KT = 0 ist) bezeichnen wir die unab
hangigen Variabeln x, y ... (in etwas allgemeinerem Sinn als S. 48, insofern, als 
spater auch innere Veranderungen darunter verstanden werden sollen) als "Ar
beitskoordinaten". Bei dieser Definition erhalten wir den Satz: 

" Werden als Itnabhiingige Variable eines thermodynamischen Systems au/ler 
der Temperatur ausschlie/llich Arbeitskoordinaten einge/ilhrt, so ist KT = 0, oder 
nach (II): 

oU (:S" 
or= T}T' 

1 Gleichung (14), soweit die Kx usw. als Zustandsfunktionen angenommen werden, 
kann auch als eine Folgerung des Energiesatzes, aber des Energiesatzes der reinen 
Mechanik, die keine Veranderungen durch Xnderung der Temperatur kennt, angesehen 
werden. 
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1m folgenden wollen wir die Bezeichnung Lz usw. und Kz usw. ffir die Warme
und Arbeitskoeffizienten auf diesen Fall beschranken und bei Einfiihrung des 
Druckes usw. als unabhangige Variable andere Bezeichnungen (Iz •.• , kZ ... ) 
wahlen. (1m III. Teil werden wir allerdings aus besonderem Grunde das 
Symboll wieder zugunsten der groBen Buchstaben fallen lassen.) Es sei noch 
die Formulierung des 1. und 2. Hauptsatzes hervorgehoben, wie sie sich mit 
K'l' = 0 ergibt: 

(K"'+ U') dx+ (KII+LII) dy+ ... +LTdT=dU (I6) 
und 

Lx LII L'l' 
'ydx +y-dy+ ... +rdT=dS. (I7) 

SchlieBlich stellen wir am SchluB dieses Abschnitts fest: 
Die Arbeits- und Warmeeffekte bei beliebigen (reversiblen) Veranderungen 

eines thermodynamischen Systems sind vollstandig bekannt, wenn die Arbeits
und Warmekoeffizienten als Funktionen der Zustandsvariabeln bekannt sind. 
Die Aufgabe, solche Effekte zu bestimmen, ist also mit der Bestimmung dieser 
Koeffizienten in ihrer Abhangigkeit von den Zustandsvariabeln gelost. 

Die thermodynamischen Beziehungen zwischen den Arbeits- und Warme
koeffizienten. Da die K und L vermoge der Gleichungen (II) und (12) durch die 
Differentialquotienten der Funktionen U und S nach der betreffenden unab
hangigen Variabeln ausgedruckt werden konnen, mussen zwischen ihnenDifie
rentialbeziehungen bestehen. Indem wir diese aufstellen, kommeIi wir zu den 
"Folgerungen I.Ordnung" aus den Hauptsatzgleichungen (I) und (2), die wir 
ebenfalls spater durch elementare Kreisprozesse bestatigen werden. 

oU 
Da nach (I6) K"'+ U=(:lx ist usw., und da 

o ( c U) (- ( c U) c' °T' ( ~ ~) = c~o ¥ ('~~T-) cy -~ = "x -cy' VN N V 

ist usw., so muB gelten: 
c a 
,. (Kx + LZ) = -;0-- (KII + LII) , 
vy Ox 
f: 0 

OT (Kx+Lx)= cx LT , 

(ISa) 

(I8b) 

usw. (KT = 0 angenommen). Ebenso folgt aus dem 2. Hauptsatz wegen 
Lx oS 
T' = Bx USW. 

oLZ aLII 
BY=cx' (I9 a) 

(I9 b) 

Diese Gleichungen haben jedoch, bis auf die 2. Form der Gleichung (19a), noch 
nicht die einfachste und praktisch wichtigste Form; diese erhalten wir erst, in
dem wir die Gleichungssysteme (IS) und (I9) miteinander kombinieren. Wir 
erhalten so aus (ISa) und (I9a): 

oKx c Kfl 
Oy = --ax usw. 

und aus (19b) 

o (LX) Lx I oLx I cLT 
oTT = - T' + T at = T iJ" ' 

( OLX eLf) Lz = T -- - --- . 
fiT ox 
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Also wegen (IS b): 

ebenso 
OKZ I Lx=- T aT ' 

OKY 
Ly = - T 0 T usw. 

(2I) 

Die Gleichungen (20) und (21) sind die fundamental en Differentialbeziehungen 
I. Ordnung der inneren Thermodynamik. Sie gelten unter der zunachst immer 
beibehaltenen Voraussetzung, daB die Arbeitskoordinaten und die Temperatur 
als die unabhangigen Variabeln gewahlt sind. Gleichung (20) sagt aus, daB in 
die sen Fillen die Arbeitskoeffizienten, die dann die Bedeutung von (generali
sierten) Kraften haben, aus einem Potential ableitbar sind. Die Gleichungen (21) 
stellen den Zusammenhang her zwischen den Warmeeffekten bei Veranderung 
der Arbeitskoordinaten und der Anderung der betreffenden Arbeitskoeffizienten 
mit der Temperatur. So erhalt z. B., wenn das Volum eine dieser Arbeitskoordi
naten ist, Gleichung (21) die Form: 

LV = + T :~ (21 a) 

und sagt aus, daB die Warmeaufnahme bei Volumanderung (unter Konstant
haltung der Temperatur und etwaiger weiterer Arbeitskoordinaten des Systems) 
proportional dem Temperaturkoeffizienten des Druckes (bei konstantem Volum 
und konstanten iibrigen Arbeitskoordinaten) und der absoluten Temperatur ist. 

Fiir LT erhalten wir, da KT = 0 ist, nicht eine entsprechende Gleichung wie 
fiir LX, LY usw. Hier werden jedoch Differentialbeziehungen wichtig, die wir 

erhalten, indem wir!:; vermoge (21) durch ~ ausdriicken und .nochmals nach T 

differen?ieren. In Kombination mit den Gleichungen (I9b) erhalten wir dann 
als Folgerung 2. Ordnung die Gleichungen: 

oLT o2KX 1 
Ox = - T oT2 

aLT 02Ky I 
Ty- = - T ora usw. 

(22) 

Diese Gleichungen gestatten die bei Anderullg der Arbeitskoordillaten ein
tretenden Anderungen der Warmekapazitat des Systems, also bei homogenell 
Korpern der spezifiscl-en Warme (bei konstantem Volum) aus den 2. Diffe
rentialquotienten der Arbeitskoeffizienten nach der Temperatur zu berechnen 
und umgekehrt. 

AIle Beziehungen (20) bis (22) lassen sich viel iibersichtlicher ableiten und 
eillordnen mit Benutzung einer aus den Funktionen U und 5 in bestimmter 
Weise zusammengesetzten neuen Zustandsfunktion, der "Freien Energie". Wir 
kommen spater (§ 10 des II. Teiles) darauf zuriick; hier sollte nur gezeigt werden, 
daB diese Gleichungen eine direkte Folge der Gleichungen (I) und (2), also der 
auf die innere Thermodynamik angewalldtell beiden Hauptsatze sind. 

Ableitung der gleichen Beziehungen aus Kreisprozessen. Urn die Beziehungen 
(IS) und (19) uIlddie aus ihnen folgenden (20) bis (22) aus Kreisprozessen abzuleiten, 
ist es nur llotig, jedesmal einen elemelltaren KreisprozeB zu betrachten, bei dem 
die Veranderung je zweier unabhangiger Variabeln in umgekehrter Reihenfolge 
ruckgangig gemacht wird. Andern wirz. B. zunachst die Variable x des Systems 
urn d x, dann y urn d y und machen hierauf erst die Anderung von x, dann die 
von y wieder ruckgangig, so muB nach dem I. Hauptsatz der auBeren Thermodyna-
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mik f (b A + b Q) :- 0 sein. Diese Summe setzt sich wegen der Koeffizienten
darstellung von b A und b Q zusammen aus vier Gliedern: 

(KZ+LZ)(i'lIl·ax+(KII+LII)(Z+dz,;l· dy- (KZ+ LZ)(i, 11 + dill ·dx-
-(KII+LII«(z,;)· dy. 

Hierbei bedeuten die angehangten eingeklammerten Bezeichnungen immer die 
Werte der Variabeln, fiir die die Arbeits- und Warmekoeffizienten zu bilden sind; 
x und y bedeuten Mittelwerte zwischen x undx + ax bzw. y + ay .. Indem man 
gemaB der Definition des partiellen Differentialquotienten setzt: 

o 
(KZ + LZ)(i, II) - (K" + LZ)(i, II + dll) = - 0" (KZ + LZ)(i, II) • ay 

und 

erhalt man, da beide Ausdrucke schlieBlich mit dx dy multipliziert auftreten, 
beim Grenzubergang zu dx und dy = 0 (d. h. x und ~ gleich x bzw. y) die 
Gleichungen (18a). Ebenso erhalt man bei entsprechender Variation von x und T 
Gleichung (18b) und unter Benutzung des 2. statt des I. Hauptsatzes (19a) und 
(19b), mithin auch aIle aus diesen abgeleiteten Gleichungen. 

Direktere Ableitung der Beziehungen (2I) aus dem Wirkungsgrad eines Kreis
prozesses. Bei den bisherigen Kreisprozessen ist, wie in unserer an die Spitze ge
stellten Beweisfiihrung, der 2. Hauptsatz in der Form verwandt, die nur die Be
ziehungen zwischen den reduzierten Warmemengen angibt. Infolgedessen 
konnen mit diesen lTherlegungen, ebenso wie vorher, die wichtigen Beziehungen 

(21), die den Zusammenhang zwischen Lz und °o~ angeben, n~r durch Kom

bination mit einer KreisprozeBfolgerung des I. Hauptsatzes ermittelt werden. 
Man kann jedoch, unter Benutzung eines. d x, 7 

d T-Kreisprozesses, zu diesen Beziehungen -auch 
direkt gelangen, wenn man von vornherein von 
einer Aussage ausgeht, die sich auf den Arbeits
wirkungsgrad reversibler thermischer Kreispro
zesse bezieht. Da diese AU5sage, wie wir bei der 
Betrachtung allgemeiner Prozesse (S. 41/42) ge
sehen haben, sich jedoch im allgemeinen nicht 
in mathematisch geschlossener Form wiedergeben 
laBt, tun wir am besten, wenn wir hierbei auf die 
graphische Darstellung durch das Warmedia
gramm zurUckgehen. Wir: andern, wie vorher, 

s 
Abb. 13. Infinitesimaler KreisFoze8 

1m Wirmedlagramm.· 

zunachst isotherm x urn dx, erwarmen das System um dT, machen die 
~derung von x bei T + d T ruckgangig und erniedrigen schlieBlich wieder die 
Temperatur um d T. Dann stellt sich dieser ganze ProzeB in einem T, S-Diagrarom1 

(§ 5) als kleines Parallelogramm dar (s.Abb. 13), da die isothermen Anderungen sich 
zwar als Strecken parallel zur Abszissemtchse markieren, die Anderungen bei 

konstantem x jedoch eine gleichzeitige Anderung von T und ! b~ = S bewirken 

werden. Die von diesemParallelogrammeingeschlossene Flache istnun durch dasPro-

- -~E~-h~ndelt sich um dieselbe Darstellung wie in unserem friiheren T, !b.j!_riia_ 

gramm, nur daB wir uns jetzt auf reversible Vorgange besehranken und deshalb. jede An

derung von J'!!f als eine Xnderung der Entropie des Systems betrachten und bezeichnen 

diirfen. 
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dukt von Grundlinie mal Hohe, also durch (:;. • d x) d T gegeben. Die bei dem 

ProzeB aufgenommene Arbeit ist Kz (£, T) • d x - KZ(£, T", tl T) • d x. d. h. bis auf 
Glieder hoherer Ordnung: 

CJKZ 
-B'r dx • dT . 

Da nun nach dem allgemeinen Satze iiber den thermischen Wirkungsgrad 
die aufgenommene Arbeit gleich der im T S-Diagramm eingeschlossenen Flache 
ist, so ,folgen auf diese Weise direkt die Beziehungen (21). 

Wenn Kz und Lz von x unabha.ngig sind, kann man zur Ableitung von (2I) 
auch endliche Arbeitsprozesse benutzen, die bei urn d T. verschiedener Temperatur 
riickga.ngig gemacht werden. Man kann dann auch die Warmeeffekte bei der 
Aoderung unl d T gegeniiber den isothermeh Warmeeffekten vemachlassigen und 
demnach ohne merklichen Fehler die seitlichen Begrenzungen des Prozesses im 
Warmediagramm als Adiabaten, parallel zur T-Achse, annehmen. Dann kann 
man aber direkt von unserem lId T-ProzeB" (S. 35/36) ausgehen und die Glei
chung benutzen [nach (10). § 4J: 

Hierbei ist zu setzen: 

dT 
(A)tlT=Qr' 

(A)tlT= K3;·,dx-K"'(T+tlT)·,dX 

(LI x eine endliche Vera.nderung von x) und Q = Dr: • LI x, und Kz (T + tl T) ist nach 
dT zu entwickeln, wobei man wieder (21) erhalt. Das ist das Verfahren. auf 
das die meisten Kreisprozesse der Thermodynamik (bei Bestimmung der Dampf
druckabha.ngigkeit in der CLAUSIUS -CLAPEYRONSchen Gleichung, verschiedenen 
chemischen Reaktionen, Bestimmung des Temperaturkoeffizienten der elektro
motorischen Kraft usw.) hinauslaufen. Wenn man jedoch die unabhangigen 
Vera.nderungsmoglichkeiten des Systems {also die Art der Variabeln x. y usw.} 
geniigend iibersieht, und wenn man sich ein fiir allemal klargemacht hat, daB 
aIle hier aufgestellten Differentialbeziehungen als direkte notwendige Folgeder 
beiden Hauptsatze derauBeren Thermodynamik ffir Systeme mit reversiblen Zu
standsanderungen aufzufassen sind, so ist es nicht· notig, den mathematischen 
ProzeB. der in dem Obergang von der Differenzenbildung zum Differentialquo
tienten usw. liegt, jedesmal von lleuem zu wiederholen, sondem man kann die 
Formeln (20) bis (22) gleich in der Form von Differentialgleichungen benutzen. 

Zu den Formeln (22) sei noch bemerkt. daB. wenn man hier die nochmalige 
:Qifferentiation der Gleichung (21) umgehen wollte, man einen KreisprozeB mit 
nachsthoherem Genauigkeitsgrad auszufiihren hatte. 

Die Temperatur aIs integrierenderNenner; CARATHEODORYs Thermodynamik. 
Die Behauptung, daB bA und bQ sich bei beliebigen reversibeln Veranderungen 
eines thermodynamischen 'Systems als Summe von Einzeleffekten darstellen. die 
voneinander unabhangig und jeweils der Aoderung der betreffenden Variabeln 
prpportional sind [Gleichung (3)]. folgt bei unserer Deduktionsweise als "Folgerung 
nullter Ordnung" aus der Kombination von Energie-und Entropiesatz. Dieses 
Aufgebot beider Hauptsatze. das bei Systemen ohne innere Hemmungen als 
unnotig erscheint (man kann ja hier den Ausdruck fiir b A aus der einfachen Ao
nahme einerungestorten Superposition derdirekt angebbaren Teilarbeitenableiten), 
scheint es doch schon weniger in Fallen. wo man, wie bei (gehemmten) chemischen 
Veranderungen. den Charakter der dabei zu leistenden Arbeits- und Warmeeffekte 
nicht ohne wei teres iibersehen kann. LaBt man jedoch so1che uniibersichtlicheren 
FaIle beiseite, nimmt also dt>n Ausdruck (3) fiir b A als von vomherein gegeben an, so 
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kann man offenbar den entsprechenden SchiuB (4) fiir bQ durchAnwendung derGlei
chung bQ = d U - bA ziehen, wo man sich U nach den unabhangigen Variabeln x, 
y . .. T entwickelt denkt. Durch nachtragIicne Einftihrung anderer Variabeln 
folgt dann, daB dieseAdditivitat der Teilwarmen nicht auf die Arbeitskoordinaten 
und die Temperatur als unabhangige Variable beschrankt ist, sondern fUr be
liebige unabhangige Variabeln gilt. 

Schreiben wir diese Darstellung fUr bQ, die also auch dann gilt, wenn die 
Temperatur nicht explizit, sondern nur indirekt in den gewahlten System
variabeln auf tritt, im AnschluB an eine gleich zu zitierende Abhandlung in der 
Form 

bQ=Xdx+ Ydy+Zdz+ ... (23) 

(X, Y, Z ... allgemeine Warmekoeffizienten), so laBt sich die Aussage des En

tropiesatzes, 'oil- = dS, in die Form kleiden: 

Xdx+Ydy+Zdz+ ... =dS, --------T-··· 

d. h. der Ausdruck X dx + Y dy + ... laBt sich nach Division mit einer durch 
die x, y, z . .. vollstandig bestimmten GroBe (hier der absoluten Temperatur) 
darstellen als Differential einer Funktion der Zustandsvariabeln (x, y, z . .. ) . 
Oder: Der "PFAFFsche Differentialausdruck1", X d x + Y d y + ... , durch den 
die Warmeaufnahme eines thermischen Gleichgewichtssystems dargestellt wird, 
besitzt einen "integrierenden Nenner", der zudem ftir aIle verschiedenen Systeme, 
die sich miteinander im thermischen Gleichgewicht befinden, derselbc ist. 

Diese letzte Aussage, die sich in derTat mit der Behauptung -.Ill = dS voll

standig deckt2, wird von manchen Autoren als kfirzeste und mathematisch pra
ziseste Form des 2. Hauptsatzes in den Vordergrund gestellt. In neuerer Zeit ist 
der 2. Hauptsatz ffir reversible Prozesse in dieser Form von C. CARATHEODORY 
auf Grund einer originellen Formulierung der Eigenschaften thermischer Gleich
gewichtssysteme abgeleitet worden3 . CARATHEODORY zeigt, daB man, wenn der 
Ausdruck (23) ffir bQ gegeben ist, den Beweis dieser Form (24) des 2. Hauptsatzes 
auf folgende Behauptung stiitzen kann: 

"In beliebiger Niihe iedes Zustands (eines thermischen Gleichgewichtssystems 
mit den allgemeinen Variabeln x, y, z . .. ) gibt es (ebenfalls durch die x, y . .. 
vollstandig bestimmte) Nachbarzustiinde, die durch adiabatische Vorgiinge von dem 
ersten Zustand aus nicht erreichbat sind"4. 

Da vorausgesetzt wird, daB auBer den Arbeitskoordinaten nur eine andere 
Bestimmungsvariable da ist (vgl. unsere Eindeutigkeit des thermischen Gleich
gewichtszustands, S. 2If.), so mfissen die hier ins Auge gefaBten Nachbar
zustande durch Warmezufuhr zustande gekommen sein; denn, wenn n Variable 

1 So werden aile Differentialausdriicke der obigen Form bezeichnet. von denen nicht 
feststeht. ob sie sich als Differential einer Funktion der (x. Y.z • ... ) darstellen lassen. 

2 Auch gemaB unserer Ableitung ist ja von der Funktion S nichts bekannt. als daB 
sie eben eine Funktion der unabhangigen Variabeln (hier x. y. z ... ) ist. 1st man mit Hilfe 
der ausgesprocheneI]. Behauptung. die als Integralnenner noch eine beliebige Funktion J. (T) 
der absoluten Temperatur zulaBt. zunachst auf eine andere FiInktion <p geraten. so kann 

man leicht .zeigen. daB auch eine Funktion S = J. ~t . <p der Zustandsvariabeln existiert .. 

die der Gl. (24) geniigt. 
3 Untersuchungen iiber die Grundlagen der Thermodynamik. Math. Ann .• Bd. 61. 

S.335. 1909. In mehr physikalischer Form wiedergegeben von M. BORN: Kritische Be
trachtungen zur Thermodynamik. Physik. Z .• Bd. 22. S. 218. 1921. 

, BORN. M.: a. a. 0 .. S. 282. 
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vorhanden sind, so sind n--I voneinander unabhangige Veranderungen durch 
die n--I voneinander unabhangigen Arbeitsleistungen an dem System gegeben, 
und die einzige Wirkung, die dann (bei reversiblen Veranderungen) noch moglich 
ist, ist eine Warmezufuhr. Darans, daB diese Warmezufuhr aber nur noch eine 
von den anderen Veranderungen unabhangige Veranderung bewirken kann, 
laSt sich folgern, daB der Differentialausdruck (23), durch den die 'Warmezufuhr 
bestimmt ist, langs (n--I) -dimensionaler Flachen (Adiabatenflachen) in dem 
n-dimensionalen Zustandsraum verschwinden muB. Das bedeutet aber, wie die 
nahere Uberlegung zeigt, daB sieh der Differentialausdruck ffir bQ von dem 
Differential einer Funktion p, die langs dieser Flachen konstant ist, nur durch 
einen von x, y. z . .. abhangigen Faktor }. unterscheiden kann, d. h. es muB 

bQ = d: sein, bQ besitzt einen integrierenden Nenner. Aus der Additivitat von 

Warme~ffekten zusammengesetzter Systeme und der Gleiehheit ihrer Tempe
raturen folgert man schlieBlich, daB}. nur von T abhangig sein kann, also die 
obige allgemeine Aussage1 • 

Nach diesem Gedankengang wiirde also z. B. die· bei dem CLAUSIUsschen 
Beweis unter Benutzung;des Begriffs der irreversibeln thermodynamischen Effekte 
abgeleitete Aussage fiber die Eindeutigkeit des Warmeverhaltnisses bei reversibeln 
CARNoTschen Kreisprozessen zwischen gegebenen Temperaturen einfach aus der 
Form der Abhangigkeit der Warmeaufnahme bQ von den Variabeln des Systems 
und aus einer Ubersieht fiber die Zahl der durch Arbeits- und Warmezufuhr mog
lichen Veranderungen des Systems abzuleiten sein; es tritt so derinnere Zusammen
hang der reversibeln Warmeeffekte mit den (Eindeutigkeits-) Eigenschaften 
thermischer Gleiehgewichtssysteme in den Vordergrund der Betrachtung. Gleieh
wohl halten wir es nicht ffir sieher, daB die kiinftige Thermodypamik diesen Aus
gangspunkt bevorzugen wird. Einerseits sind die Erkenntnisse, die man auf dem 
von CARNOT und CLAUSIUS beschrittenen Weg sammelt, von so direkter Be
deutung,besonders fUr die technische Thermodynamik, daB ein Weg zur Ab
lei tung des 2. Hauptsatzes, der das Studium des Wirkungsgrades von CARNOT
schen Kreisprozessen umgeht, von diesem Standpunkt aus eher als Umweg 
erscheinen wfirde. Ferner scheint der (in unserer DarstelJung besonders hervor
gehobene) gewissermaBen unpersonliche Charakter der Arbeits- und Warme
effekte, der Zusammenhang von Warmemenge und Temperatur, der reversible 
oder irreversible Charakter, der den bei einem KreisprozeB ausgetauschten Warme
effekten, ganz unabhangig von der Art des KreisprozeBsystems, innewohnt, und 
damit auch der absolute Charakter des eingefiihrten IrreversibilitatsmaBes, bei 
einer Darstellung verdeckt, die die Beziehungen des 2. Hauptsatzes ausschlieBlich 
aus den inneren Eigenschaften von Gleiehgewichtssystemen ableitet. 

Die verschiedenen Bestimmungsschemata eines thermodynamischen Systems. 
Wir wollen - Iiach dieser Abschweifung - jetzt die Beziehungen (20) bis (22) 
benutzen, urn nachverschiedenen Methoden, unter einem moglichst geringen 
Aufwand von Messungen oder anderweitig bekannten GesetzmaBigkeiten, alle 
Arbeits- und Warmekoeffizienten ffi~ alle Werte der Zustandsvariabeln anzugeben; 
vorlaufig immer unter der Voraussetzung, daB eine Zustandsvariable die Tempe
ratur ist, und daB die fibrigen Zustandsvariabeln die Eigenschaften von Arbeits
koordinaten haben. Wir nehmen der Einfachheit halber nur zwei Arbeitskoordi
naten x und y an; die Verallgemeinerung liegt auf der Hand. 

I. Das Zustandsgleichungsschema. Wir setzen voraus, daB K>; als Funktion 
der x, y, T fUr alle Werte dieser Variabeln ~urch direkte Messung oder durch 

1 Bezuglich des strengen Beweises sei auf das Original oder auf Handb. d. Physik, 
Bd. 9, Artikel LANDE, verwiesen. 
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(nichtthermodynamische) Gesetze bekannt sei. Dann ist auch °o~'" bekannt, 

folglich nach Gleichung (20) auch °oK;. Urn KII als Funktion ailer Variabeln zu 

bestimmen, braucht man also KII nur noch ffir aile Werte von y und T und einen 
einzigen Wert von x, etwa x = Xo zu geben, waS auch wieder entweder durch 
Messungen oder durch (nichtthermodynamische) Gesetze erreicht werden kann. 
Dieser Wert Xo kann ubrigens, je nach Bequemlichkeit, fur aile noch zu unter
suchenden Wertepaare y, T der gleiche sein oder mit einer dieser GroBen oder auch 
mit beiden variieren. Nur braucht man, fur ein Wertepaar y, T, die GroBe KII 
nicht fUr mehrere (oder aile) x-Werte zu bestimmen. - U' und LII sind dann durch 
(21) ohne weitere Messungen bestimmbar. KT ist definitionsgemaB = 0, es fehlt 
also nur noch LT, die Warmekapazitat bei konstanten Arbeitskoordinaten (spe
zieil: spezifische Warme bei konstantem Volum). Auch fUr diese ist jedoch die 
Abhangigkeit von x und y vermoge (22) gegeben; es genugt also, fur irgendein 
Wertepaar x = xo, y = Yo die Warmekapazitat LT als Fllnktion von Tzu messen 
oder die entsprechenden GesetzmaBigkeiten zu kennen. 

Wir konnen dieses Bestimmungsschema kurz folgendermaBen zum Aus
druck bringen: 

Zu st and s gleic hun gs sc h em a. 

Bekannt Festzustellen 

K"': filr alle x. y. T. 
i: I<Y cI<'" 

I<Y: ex Oy 
nach (20) fUr Xo und alle y. T. 

C I<x 
L"': Lx = - T-.~ 

cT 
nach (21) 

LY: 
C KY 

(21) Ly=-T nach c: T 

(OLT c2K'" 1 .. _- = - Tc-"-
LT: 1 '·x <Y' =h (22) 

c'LT =_T02KUJ . 
. eye T2 

flir xo. Yo und aIle T. 

Eine Beziehung, die einen Arbeitskoeffizienten mit den Arbeitskoordinaten 
und der Temperatur verbindet, nennen wir (thermische) Zustandsgleichung. Das 
wichtigste Beispiel ist die Zustandsgleichung der homogenen Korper, insbeson
dere der Gase, in der Form p = t(V, T), [x = V, K'" = - P]. Infolgedessen 
konnen wir das Schema, das von derartigen Gleichungen ausgeht, als das Zu
standsgleichungsschema bezeichnen. Man erkennt' aus unserem Schema, daB, 
wenn von vornherein keine weitere Angaben uber die Arbeits- und Warme
koeffizienten eines Systems bekannt sind, oder wenn nur, wie bei uns, LT als 
Funktion von T bei konstantem x, y gegeben ist, auf Grund thermodynamischer 
Uberlegungen iiberhaupt keine Einschrankung in bezug auf die Abhangigkeit der 
GroBe K'" von x, y und T (bzw. der GroBe p von V und T) gemacht werden 
kann, daB also die Bestimmung dieser Abhangigkeit dann eine ganz selbstan
dig in Angriff zu nehmende Aufgabe ist . 

. Ganz anders liegt diese Frage, wenn ein umfangreicheres Material uber die 
Warmekoeffizienten bekannt ist. Wir besprechen, als moglichst entgegen
gesetzten Fall: 

2. Das(wesentlich) thermische Schema. Es sei 1'..T fUr alle x, y, T gegeben. 

Dann ist es wegen (1gb) moglich, die Abhangigkeit von z-; von der Temperatur 
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zu bestimmen, desgleichen von ~. ; es braucht also ffir r:;. nur noch die Abhangig

keit von x und y bei irgendeiner konstanten Temperatur To gegeben zu sein und 

fUr l;J. wegen (19a) sogar nur noch die Abhangigkeit von y. Dann sind nach (21) 

auch °oX; und .~~ bekannt, man braucht also auch Kz nur bei einer konstanten 

Temperatur T (die mit To identisch oder von To verschieden sein kann) als Funk
tion von x und y, und KII wegen (20) nur als Funktion von y zu geben, um das 
vollstandige System aller Arbeits- und Warmekoordinaten in Abhangigkeit von 
x, y und T zu kennen. 

Wegen des Zusammenhangs(I2) von Lz usw. mit ~! usw. kann hierbei 

(wie in der folgenden Tabelle vermerkt) auch statt Lz und LII die Entropie S bei 
konstantem To ffir aIle Werte von xund y gegeben sein. Hierbei spielt die Tempe
ratur T = 0 eine ausgezeichnete Rolle, da sich hier S durch theoretische (stati
stische oder axiomatische) Uberlegungen in vielen Fillen als Funktion der Ar
keitskoordinaten bestimmen laBt; nach dem NERNsTschen Theorem ware sogar 

oS oS . LZ d LII f·· 1 . . .. stets ox' oy und damlt fun T ur T = 0 g elch Null. Dlesen Uberlegungen 

werden wir spater bei der Bestimmung chemischer- Arbeitskoeffizienten aus ther
mischen Messungen noch {)fters begegnen. 

TabellenmaBig dargestellt sieht dieses Bestimmungsschema folgender
maBen aus: 

LX.: 

LY: 

KY: 

Wes<.:ntlich thermisches Schema. 

Bekannt 

C (LZ) (0 (LT) BT T = ex T nach (19b) 

r C (LY) (; (LT) 1 aT -Y = Fy T nach (19b ) 

I oLII eLx f -, - = -, - nach (I9a) 
ex c:y 

cKZ LX 
-fff=-T 

J ~a~; = -!-; 
l ·~KY _ cKZ 

ex - oy 

nach (21) 

:: :::: I 

Festzustellcn 

fur alle x, y, T. 

fur To und alle x, y [oder S fur To und 
alle x, y wegen (12)] 

fUr %0' To una alle y [oder S fur %0' 

To und aIle y wegen (12)] 

fUr To und alle %, y. 

fUr xo' To und alle y. 

In III, § 5 werden wir alich ein Schema kennenlernen, bei dem die Unter
suchung der Arbeitskoeffizienten (bis auf den auBeren Druck) in Abhangigkeit 
von den Variabeln y, z usw. bei konstanter Temperatur dUICh die Messung irre
versibler Warmeeffekte ersetzt wird. Erst dann konnen wir offenbar von einem 
"rein thermischen" Bestimmungsschema sprechen; daher die Bezeichnung 
"wesentlich thermisch" ffir das zuletzt betrachtete Schema. 



Zweiter Teil. 

P·hysikalische Thermodynamik. 
Die Systeme, auf die in diesem Teil die GesetzmaBigkeiten der allgemeinen 

Thermodynamik angewandt werden sollen, brauchen sich in keiner Weise von 
denen des nachsten Teils (Chemische Thermodynamik) zu unterscheiden; wohl 
aber sind die Veranderungen, die wir hier mit den Systemen vorgenommen denken, 
andere als dort. Es sollen hier solche Veranderungen thermischer Gleichgewichts
systeme betrachtet werden, die durch Verschiebung der Angriffsstellen der 
auBeren auLdas System wirkenden Krafte (also durch auBere Arbeit) und durch 
Warmeaustausch 'zustande kommen, dagegen keine etwa weiter in dem System 
moglichen unabhangigen inneren Veranderungen, die nach dem Satz von der 
Eindeutigkeit des thermischen Gleichgewichtszustands (S.21) nur infolge Auf
hebung von Hemmungen moglich sein konnen. Das heiBt: innere Hemmungen 
sollen in dem System entweder nicht vorhanden sein oder bei allen be
trachteten auBeren Veranderungen in gleicher Weise bestehen bleiben, so daB 
in keinem Fall irreversible, zeitlich ablaufende innere Vorgange als Folge der 
(unendlich langsam herbeigeffihrt zu denkenden) auBeren Veranderungen auf
treten sollen. 

1st diese Innehalt-ung der Hemmungsgrenzen durch die Versuchsbedingungen 
gewahrleistet (Z. B. bei einem Knallgasgemisch durch Beschrankung auf gewisse 
Grenzen in der Variation von Volum und Temperatur, bei festen Korpem durch 
Innehaltung der Elastizitatsgrenzen), so ist nach dem Frfiheren (S. 21)ein System 
in der betrachteten Reihenfolge von thermischen Gleichgewichtszustanden, die 
es bei Artderung seiner auBeren Bedingungen durchlauft, vollstandig bestimmt 
dUrch seine Arbeitskoordinaten x, y ... und seine Temperatur T oder durch 
ebenso viele andere unabhangige Variable, die durch diese eindeutig bestimmt 
sind. Die Thermodynamik dieser "auBeren" Veranderungen .bezeichnen wir als 
"physikalische Thermodynamik" im Gegensatz zu der spater zu betrachtenden 
Thermodynamik del," inneren Veranderungen eigentlich nur deshalb, weil alle 
praktisch wichtigen inneren Hemmungen eben solche sind, die sich auf die Be
wegung oder chemische Umsetzung der kleinsten Teilchen des Systems beziehen. 
Rein systemati!)ch wfirde jedoch eine Einteilung in Systeme ohne und mit unab
hangigen inneren Veranderungen oder in Systeme mit unveranderten und ver
anderten Hemmungen noch reinlicher sein, weil ja die inneren Hemmungen 
Z. B. auch durch Ruh-Reibung (Festklemmen) von unter Arbeit verschiebbaren 
Teilen des Systems (z. B. eines Stempels, der zwei Gase trennt) zustande kommen 
konnen. Derartige innere physikalische Hemmungen und unabhangige Ver
anderungsmoglichkeiten schlieBen wir hier ebenso aus wie unabhangige chemische 
Veranderungen. (Dagegen ist jede Art von stofflicher Veranderung zugelassen, 
die den auBeren Veranderungen in eindeutiger Weise folgt.) . 
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Kapitel A. 

Homogene Korper. 
Wir beschaftigen uns zunachst mit solehen Korpern, die den ihnen zur Ver

fiigung stehenden Raum (das gegebene Volum) in allen Fallen vollkommen gleich
maBig ausfiillen, so daB ihre Eigenschaften iiberall die gleichen sind. Solehe 
Korper: bezeichnet man als homogen. Homogenitat ist offenbar in allen solehen 
Korpern gewahrleistet, deren kleinste1 Teilehen frei gegeneinander beweglich 
sind, und in denen aIle diese Teilchen aufeinander nur iiber sehr kurze Entfer
nungen wirken und keinen (merklichen) auBeren Fernkraften unterworfen sind. 
Solehe Systeme werden ein ihnen zur Verfiigung stehendes Volum innerhalb ge
wisser Grenzen (Bildung verschiedener Phasen, vgl. III. Teil, S. I37 f.) immer 
gleichmaBig ausfiillen, iiberall die gleichen Eigenschaften zeigen und - innerhalb 
ihrer etwaigen Hemmungsgrenzen - in ihren spezifischen und thermodynamischen 
Eigenschaften durch das Volum (als "a:bgekiirzte Arbeitskoordinate") und die 
Temperatur vollkommen bestimmt sein. 

Auch wenn die "kleinsten Teilehen" eines Korpers nicht frei gegeneinander 
beweglich sind, geniigt jedoch in gewissen Fallen Volum und Temperatur zur 
vollstandigen Bestimmung des (thermodynamisch wichtigen) Zustands. Wir 
kommen hierauf bei der Besprechung des "festen Zustands" zuriick und be
schaftigen uns zunachst mit Korpern der ersten Art, mit Gasen und Fliissigkeiten. 
Als unabhangige Variable wahlen wir bis auf weiteres immer die eine Arbeits
koordinate, namlich das Volum, und die Temperatur. 

Zur Bestimmung samtlicher thermodynamischer Effekte dnes solehen Sy
stems gehen wir von dem Zustandsgleichungsschema (S. 77)aus, das die voll
standige Kenntnis der Zustandsgleichung K" = I(x, y ... T) voraussetzt.Da 
in unserem Falle x = V, K" = - p, L" = LV, LT = Cv = ncv zu setzen ist 
(iiber die Bedeutung von Cv und cv vgl. S.69), nimmt das Schema folgende 
Form an: 

Bekannt Festzustellen 

p: fiir aile V und T. 

LV: 
op 

LV = T· aT naeh I. § 8 (2J) 

oLT ocv oZp i 
oV = n a V = T if T2 naeh I. § 8 (22) fiir 'Vo und aile T. 

§ I. Das ideale Gas. 
Die Zustandsgleichung. Fiir ideale Gase lautet die Zustandsgleichung: 

p . V = n R T , (I) 
wo n die Gesamtmasse M dividiert durch das Molgewicht M, aiso die Zahl der 
vorhandenen Mole, Reine universelle Konstante bedeutet2• Die Gleichung wurde 
empirisch entdeckt; die einzelnen in ihr zusammengefaBten GesetzmaBigkeiten 
sind bekannt als Gesetz von BOYLE-MARIOTTE, I. GAY-LUSSAcsches Gesetz 

1 Wie groB diese "kleinsten Bestandteile" (innerhalb deren keine freie Bewegliehkeit 
mehr vorhanden ist) sein konnen, hangt bis zu einem gewissen Grade von den angewandten 
MeBmethoden abo Fiir die gewohnlichen MeBapparate thermodynamiseher Effekte sind 
z. B. aueh koiloidal geloste Teilchen von 10-' bis IO~3 ell) Durehmesser noch im einzelnen 
unbeobaehtbar, fallen also unter den Begriff der. "kleinsten Bestandteile". 

2 Vgl.· Anm. folg. Seite. 
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und AVOGADROSche Regel. Alle Gase gehorchen ihr bei hohen Temperaturen 
bis zu maBig hohen Drucken, und bei niedrigen Drucken bis zu gewissen tiefen 
Temperaturen, vorausgesetzt, daB keine chemische Velanderung in ihnen vor
geht. Bei gewohnlicher Temperatur und Drucken von 1 Atm. und darunter sind 
vor allem die Edelgase, femer Wasserstoff, Stickstoff, Sauerstoff, Kohlenoxyd 
usw. teils exakt (d. h. soweit die Genauigkeit unserer feinsten MeBmethoden 
reicht), teils mit sehr groBer Annaherung als ideale Gase zu betrathten. Die 
kinetische Gastheorie (CLAUSIUS, MAXWELL, BOLTZMANN) vermochte spater 
Gleichung (1) auch auf theoretischem Wege aus den Grundgesetzen der Mechanik 
abzuleiten. 

Die universelle Konstante R, die Gaskonstante, besitzt, wie die Formel zeigt, 

die Dimension [T[Energie] ]. Ihr empirisch gefundener Wert ist 
emperatur 

R - 8 ' "7 ~'L- - 8 Literatmospharen - 86 ~ - ,313 10 d - 0,0 204 d - 1,9 d . gra gra gra 

Aus der Zustandsgleichung lei ten sich die folgenden Differentialbeziehungen 
ab: 

Bei konstant gehaltener Temperatur: 

. op _ nRT _~ 

iJV('l') va V' 

Man bezeichnet den Ausdruck V ~t als den "kubischen Elastizitatskoeffi

zienten" des Gases; dieser ist also gleich - p, Sein reziproker Wert wird 'als 
(kubische) Kompressibilitat bezeichnet. 

Bei konstantem Volum erhalt man: 
op nR p 
OT(V)=V=Y' 

Hieraus folgt der "thermische Spannungskoeffizient" ~ :: = liT. Endlich bei 

konstantem Druck: 
oV nR V 

oT(p) p T' 

Hieraus folgt der "kubische Ausdehnungskoeffizient" ~ ~ ~ eben falls gleich 1 IT. 
Auf Grund dieser Beziehung stellt das ideale Gas das bequcmste Instrument zur 
Messung der absoluten Temperatur dar. 

Nach den Regeln der Differentialrechnung besteht (fUr aIle Systeme, die 
durch V und T bestimmt sind, oder bei denen die etwaigen sonstigen Variabeln 
konstant gelassen werden) die Beziehung 

op op 
dp = O\V ,dV + 0" T ,dT, 

1I ('I') (v) 

wobei wiederum der. Ubersichtlichkeit wegen die jeweils konstant gehaltene 
Variable bei den partiellen Differentialquotienten vermerkt ist. Bleibt jetzt p 
konstant (dP = 0), so folgt hieraus: 

;~('I')' ~~(p) + ~~(V) = o. (2) 

1 Es ist hierbei, zum Teil im Gegensatz zu der historischen Entwicklung, das Mol
gewicht M als unabha.ngig vo~ der Gasgleichung gegeben angenommen. Dber den Zu
sammenhang von M in Gasen mit dem Molgewicht "resistenter Gruppen" vgl. Teil III, 
§ 6 und § 13. 

Schottky, Thennodynamik. 6 
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Diese ganz allgemein giiltige Geleichung verknupft die eben abgeleiteten Koeffi
zienten miteinander. 

Warmeeffekte. Die latente Volumwarme LV erhalten wir nach der Gleichung 

LV = T :~: (3)-

LV=P= n~T . 

Durch Einsetzen in die Gleichung I, § 8 (13): LfI! + KfI! = ~ ~ , erhalten wir also

(da Ks = -P): 
au 
av =0. 

Diese hier thermodynamisch aus der Zustandsgleichung abgeleitete Eigenschaft 
der idealen Gase ist schon langst durch das Experiment [Messung der Warme 
tonung bei arbeitsloser (irreversibler) Ausdehnung] erwiesen und als 2. GAY
LUSSACsches Gesetz bekannt. 

Da ferner nach I, § 8 (22) 

cp nR 
ist, BT = -V aber von T nicht abhangt, so folgt: 

aLT co Cv 
-av = ov = 0 

d. h. die spezilische Warme idealer Gase ist unabhangig vom Volum. 
Unser Bestimmungsschema (S.77) lehrt, daB wir aus der Zustandsgleichung" 

auf thermodynamischem Wege niehts weiter folgern konnen. Um die Abhangigkeit 
von Cv (oder cv) auch von T zu erfahren, brauchen wir entweder empirisches 
Material oder neue, nieht thermodynamische, theoretische Ansatze. Experimen
telle Beobachtungen liegen in reichlicher Menge vor, doch stehen hier auch die 
Formeln der kinetischen Gastheorie wiederum zur Verfugung, welche, soweit 
nieht Quanteneffekte in Frage kommen, fur die spezifische Warme (pro Mol) eines 
idealen Gases, welches aus Molekiilen mit g Freiheitsgraden besteht, die Be
ziehung liefern: 

Cvs cal cv = - = - R = g. 0993 -- . n 2 'grad (5) 

Uber den Wert der Zahl gist unter gewissen Voraussetzungen zu sagen: 
einatomige Gase sollten die Minimalzahl von 3 Freiheitsgraden besitzen, namlich 

nur die der fortschreitendenBewegung. Fur sie ware also Cv = 2,979 cald . Bei 
gra " 

mehratomigen Molekiilen kommen die Freiheitsgrade der Rotation hinzu, so daB 
zweiatomige Gase 5, drei- und mehratomige 6 Freiheitsgrade erhalten, woraus ffir Cv 
ein Betrag von ~ R bzw. ~ R folgen wtirde. Dies gilt aber nur ffir starre Molekule; 
sind die Atome im Molekiil gegeneinander beweglich, so wird die Zahl der Frei
heitsgrade groBer (Freiheitsgrade der inneren Schwingungen). Endlich k~nn eine 
weitere Erhohung der spezifischen Warme durch die im Molekiil enthaltenen 
Elektronen bedingt sein. Nach der Quantentheorie kommen diese Freiheitsgrade 
jedoch z. T. erst bei hoheren Temperaturen ins Spiel. Aus allem geht hervor,. 
daB die spezifische Warme bei konstantem Volum nicht, wie die obige Formel (5) 
verlangt, ihren konstanten Wert bei allen Temperaturen behalten wird, sondern 
wir durfen erwarten, daB sie bei hohen Temperaturen anwachst. DaB bei sehr 
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tiefen Temperaturen Abweichungen vom Wert der Gleichung (5) nach unten 
eintreten miissen, ist eine weitere Folgerung der Quantentheorie. 

Diese theoretischen 'Folgerungen werden durch ein ausgedehntes Erfahrungs
material unterstUtzt. Ffir die einfacher zusammengesetzten Gase ergeben sich 
wirklich bei mittleren Temperaturen konstante spezifische Wannen, die, je nach 
der Atomzahl ihrer Molekiile, nahe bei i, i und -l R liegen. Der Abfall 
von diesen Werten bei tiefen Temperaturen, der Anstieg fiber sie hinaus bei 
hohen Temperaturen ,sind experimentell bekannte Tatsachen. DaB Dampfe 
komplizierter zusammengesetzter, z. B. organischer Stoffe schon bei mittleren 
Temperaturen haufig sehr hohe spezifische Wannen besitzen, erkliirt sich aus den 
schon friihzeitig angeregten inneren Schwingungen ihrer Atome oder Atom
gruppen. 

Allgemeine Arbeits- und Warmeausdriicke. Nachdem fiber die Arbeits- und 
Wannekoeffizienten der idealen Gase das Notige besprochen worden ist, konnen 
die Ausdriicke fiir b A , b Q, d U und d S ffir reversible Veranderungen des Systems 
aufgestellt werden. Es ist zunachst: 

bA=KV:dV=-PdV=- n~T dV, (6) 

. nRT 
bQ = LV. dV+ LT. dT = PdV + ncv dT =-v-dV + ncv dT . (7) 

Fiir dU und dS ergeben sich hieraus die Beziehungen: 

dU= bA + bQ= ncvdT, (8) 

bQ dV dT 
dS=T=nR----v+ncVT· (9) 

. Mittels der Ausdriicke (6) und (7) ist es moglich, die Arbeits- und Warme
effekte eines jeden beliebigen Prozesses zu berechnen. 

SpezieUe Verinderungen. Wir betrachten die folgenden SpeziaWille, die 
sich gleich auf endliche Anderungen beziehen. 

I. Isoth61'tne Anderung. T = const. 
Es folgt dann fiir die isotherme Zufuhr einer endlichen Warmemenge Q nach (7): 

li.hnlich fiir die Zufuhr von Arbeit, nach (6): 
2 

f dV V 
A(2'}=- nRT---v=-nRTlnv:· 

I 

Die zahlen I und 2 beziehen sichauf den Anfangs- und Endzustand des Gases. 
Bei einer isothermen Ausdehnung eines idealen Gases andert sich, wie der 

Vergleich dieser Ausdriicke oder auch Gleichung (8) oder die oben ,(5. 82) ab-

geleitete Gleichung ~ ~ = 0 zeigt, der Energieinhalt nicht, es wird die gesamte 

geleistete Arbeit in Form von Warme der Umgebung entnommen. Natiirlich 
ist das kein Widerspruch gegen das THOMsoNsche Prinzip (5.29), da das System 
hierbei. seinenZustand geandert hat. . 

2) Isochore And61'ung. V = const. 
Wir erhalten: 

2 

Q(v) = Jncv dT [= ncv (T. - TJ] . 
I 

6* 
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Das eingeklammerte Resultat bezieht sich hier und im folgenden immer auf 
den SpezialfaJl daB Cv in dem betrachteten Temperaturbereich als konstant an
gesehen wer(~en dad. Ferner: 

A (V) = o. 

3. Isobare Anderung. p = const. 
Aus der Zustandsgleichung p V = n R T erhalt man durch totale Differentiation: 

also fiir dp = 0: 
PdV+VdP = nRdT, 

dV = n R d T = ~ d T pT· 

Es folgt dann, wenn man diesen Wert von dV in unsere Formeln (6) und (7) ein
setzt: 

2 

Q{p) = j(nRd T + ncvdT) , 

und 
2 

A{p) =- - jPdV = -P(V2- Vl) = -nR (T2 ~ T I ) • 
I 

Bemerkenswert ist, daB fUr b Q{p) erhalten wird: 

bQ{p) = n (R + cv) dT. 

Wegen der engen Analogie mit Cv, das ja durch b Q{V) = n cvd T definiert ist, 
pflegt man (R + cv) als die "spezijische W 12rme bei konstantem Druck" Cp zu be
zeichnen (flir ncp , die Warmekapazitat eines homogenen K6rpers bei konstantem 
Druc~, werden wir auch Cp schreiben). - Es wird dann: 

bQ{p) = nCpdT, 

[beikonstantemcv also: Q{p)=ncp (T2- T 1)]. 

4. Adiabatische Andet'ung. bQ = 0, also auch dS = o. 
Aus der besonderen Eigenschaft dieser Veranderung folgt nach (7) oder (9): 

RT 
nvdV + ncvdT = 0 (ro) 

also nach (6): 
i 

A(s) - n jcvdT, [= ncv(T2- T l )]. 
I 

Ferner ergibt sich aus der Adiabatenbedingung (ro): 
dV Cv dT 
V=-RT' 

also durch Integration, falls Cv konstant ist, 

d . d nRT 
o er, a p =-v' 

[In V = - ;. In T + constJ 

cv [V = const· T-R] 

[p = const'. T(I+ ~) = const'· T;]. 

(ro') 
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Andererseits erhaIt man aber aus (10') durch Bildung der Cp ten Potenz: 
. Cv 

[ 
Cp lev _!?E ] V = const" . T R , 

und somit durch Multiplikation der beiden letzten Gleichungen: 

p . ifp Icv = Const''' . (II) 

Diese letzte Gleichung ist ubrigens auch ohne die Voraussetzung: Cv unabhangig 
von T, gilltig, man kann sie direkt ableiten, indem man in der Adiabaten
bedingung (10) mittels der Zustandsgleichung d T durch dp und d V ausdruckt 

und integriert. Der Quotient _Cr>_ ist am gt:i:iBten fUr einatomige Gase und betragt 

hier .~ R3 ~ R = 1,67; er nimn:~ ab bei zunehmender Zahl der Freiheitsgrade. 
2 

Wahrend sich also bei isothermer Kompression das Volumen umgekehrt pro-

portional dem Druck andert (V ~ ~) , andert es sich hier im Fall des einatomigt:n 
p 1,67_ 

Gases nur proportional dem Ausdruck V -j;-. Es ist verhaltnismaJ3ig einfach. 

dUrch Vomahme einer adiabatischen Kompression und Bestimmung der Anfangs

und Enddrucke den Quotienten ~ fUr ein Gas zu bestimmen, wahrend die 
Cv . 

direkte Messung von Cp und namentlich von Cv erheblich schwieriger ist. Mit 
Hilfe der Beziehung cp - Cv = R kann man jedoch auch cp und Cv einzeln aus 

dem VerhaItnis ~ berechnen. 
CV 

Durch totale Differentiation von (II) erhaIt man: 
dp cp p 

d v(s) = - Cv . V ' 

und somit ffir den "adiabatischen Elastizitatskoeffizienten" des Gases V ~t den 

Wert - cp • p (auch wenn Cv und cp nicht konstant sind). 
cv 

Diagrammdarstellungen. Die vier besprochenen speziellen Prozesse T = const, 
V = const, p = const, 5 = const, seien in einem T; V - und einem p, V-Dia-

T 

\ 
\ 
\ 
\ 

\ , , 

V-cons/' 

\\\ 

------?lE~------T-consf; 

S-const 

Abb. 14. Spezielle Prozesse idealer Gase im 
p, v-Diagramm. 

// 

V-cons!. 
\ \ 
\ , 
\ , 
\ \ 
\ \ 
\ \ 
II 
\\ 
'\ 
,,~ 

~~---------p-c~ 

~--T-con$t. 
S-consf. 

Abb. IS. Spezielle PrOZe5.<e Idealer Gase im 
T, V·Diagramm. 

V 

gramm abgebildet (Abb. 14 und IS). Es ist immer ein und derselbe Grundzustand 
angenommen, von dem aus die betreffende Veranderung in beiden Richtungen 
ausgefiihrt wird, und zwar wird sie in einer Richtung durch eine ausgezogene, 
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in der entgegengesetzten drtrch eine gestrichelte Kurve dargestellt. Man erkennt 
in Abb. 14, daB die den isobaren Vorgang (p = const) kennzeichnende Kurve eine 
Gerade ist, deren VerHingerung den Nullpunkt des Diagramms schneiden wurde, 
entsprechend der Formel V proportional T. Die Adiabatenkurven [S = const, 
Gleichung (10')] zeigt, daB sich bei Kompression die Temperatur erhOht. In Abb. IS 
ist die Isotherme (T = const) eine Hyperbel, entsprechend der Formel PV = const, 
die Adiabate ist starker geneigt als diese Hyperbel, da V nur proportional einer 

Wurzel von -f;- zunimmt [Gleichung (II)]. Die Darstellung im p, V-Diagramm 

gestattet fUr jeden Schritt die zugefUhrte Arbeit A = - pdV ohne weiteres ab
zulesen; die Gesamtarbeit bei einem KreisprozeB ist, wie im Warmediagramm, 
gleich der eingeschlossenen Flache. Warmeeffekte sind aus diesen Darstellungen 
nicht ohne weiteres abzulesen. 

Die Energie- und Entropiefunktion. Es bIeibt noch uhrig die Aufstellung der 
Ausdrucke fUr U und S. Wir erhalten aus Gleichung (8) durch Integration: 

T 

U = U(T=O) +nf cv dT (12) 
o 

[U = U(T = 0) + ncv . T], 

wobei U(T=O) den (willkiirlich festzusetzenden) Wert von U fUr T = 0 bedeutet. 
Fiir Cv = ~ R (einatomiges Gas ohne innere Freiheitsgrade) wird U - U(O) pro 
Mol = i R T. Nach der kinetischen Gastheorie ist dieser Ausdruck zu deuten 
ais Summe der kinetischen (Fortbewegungs-) Energien aller Einzeimolekiile bzw. 
Atome. Die mittlere kinetische Energie des einzeinen Gasmolekiils ist demnach 

i 4} T, wenn N die (nach AVOGADRO stets gleiche) Zahl der Einzelmolekiile 

im Mol bedeutet (LOSCHMIDTsche ZahI). Den Quotienten ~ pflegt man als 

BOLTzMANNsche Konstante k zu bezeichnen. 
Wir erhalten ferner nach (9): 

v T T 

S - S(O) = n f R ~' + n J Cv ~J = n { R In ~o + f Cv d;} 
v, T, T, 

[ = n { R In ~o + Cv . In f }] , 
oder, falls man aIle Konstanten in eine einzige zusammenzieht: 

[S=n{RInV + cvlnT+ C}]. (13') 

(Die eingeklammerten Ausdrucke immer fiir Cv = const.) Wenn man hier nach 
der Zustandsgleichung V durch p ersetzt, so folgt: 

l 

[S-s(o)=n{- RIn~ +cpIn{}] 

oder 

[ S = n { - R In p + cp In T + C'} ] , 
wobei C' urn R ·In (nR) groBer ist ais C in (13'). Die GroBe der Konstanten C 
und C' hiingt von der Wahl des Zustandes ab, fUr den man (willkiirlich) S = 0 

setzt. Fur verschiedene ideale Gase, die durch reversible chemische Veranderung 
ineinander umgesetzt werden konnen, bestehen jedoch Beziehungen zwischen 
den Konstanten C bzw. C'. Hierauf sowie damit im Zusammenhang auf die 
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zweckmaBigste Wahl des Zustandes, fUr den man 5 = 0 setzt, kommen Wir 
im III. Teil (§ 13) zuruck. 

Darstellung im Warmediagramm. Bei einem isochoren bzw. isobaren ProzeB 
ist nach (14) (bei konstantem Cv bzw. cp ) 

5 = const + ncv . In T 
bzw. 5 = const + ncp ·InT. 

Da fur die obigen Prozesse I und 4 T bzw. 5 = const ist, haben wir damit fUr 
samtIiche Prozesse 1-4 eine Darstellung im T,5-Diagramm gewonnen (Abb. 16). 
Daraus ergibt sich jedoch sogieich die uns noch fehiende graphische Darstellung 
der Warmeeffekte, da, bei jedem Fortschreiten Iangs einer der Kurven, d5· T, 
also die unter dem betreffenden Kurvenstuck liegende, bis zur Abszissenachse 
gerechnete Flache (schraffiert) die aufgenommene Warme bQ bedeutet (vgl. 
auch I, § 4). Die Isochore veriauft im T, 5-Diagramm steiler ais die Isobare, 

da Cv < Cp und d5(V) = n;v dT und d5(p) = n;p dT, also (~~)" > (~~)p ist. Die 

Isotherme und Adiabate sind gerade Linien. 
In Abb. 17 ist ein KreisprozeB gezeichnet, der sich aus zwei Isobaren und 

zwei Adiabaten zusammensetzt. Derartige Prozesse sind in der Technik sehr 

T 
f/ -const. p·const 

--------,F--~---- T-consl. 
~/I 

,~ I 
.... :;:" I 

--:.... I 

-' I 

s 
Abb. 16. Spezielle Prozesse idealer Gase im 

T,S-Diagramm. 

T 

s 
Abb. 17. Idealprozell des Diesehnotors 

im Wanne-Diagramm. 

wichtig, da dort vielfach ein zulassiger Hochstdruck und ein Tiefstdruck (Atmo
spharendruck) gegeben sind, wahrend Volum und Temperatur in weiten Grenzen 
variiert werden konnen (ProzeB des Dieselmotors). Es ist (vgl. S. 46) klar ersicht
lich, daB zwei gegebene Isobaren am giinstigsten durch Adiabaten verbunden 
werden, wenn der hochste Wirkungsgrad erzieIt werden solI. Da nach der 5 
und T verknupfenden Gleichung (14) aIle zu gieichen Wertepaaren 51 und 52 
gehorigen, auf Isobaren liegenden T-Werte in konstantem VerhaItnis zueinander
stehen: 

" 8,-8, 
T(8,) ncp ,., = e 
T(8,) 

so ist der Wirkungsgrad dieses Prozesses von der speziellen Lage und dem 
Abstand der beiden Adiabaten unabhangig, worauf schon S. 47 hingewiesen 
wurde. 

Es werde ferner der fUr Theorie und Praxis (Dampfmaschine) so wichtige CAR

:-;oTsche KreisprozeB, durchgefiihrt mit einem idealen Gas von konstantem cv, 
graphisch dargestellt (AbO. 18). Er besteht aus zwei Adiabaten und zwei Iso-
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thermen. Nach unseren FormeIn betdigt die vom System aufgenommene Arbeit 
auf der Adiabaten Pl P2 : 

auf der anderen P~P:: 
A 2'r = ncv (TI - Tp). 

Die Summe beider ist null Fur die Isothermen gilt: 
V2' 

T A 22,=-Q22'=-nRT2 o ln V2 

~D~' 
p, P,' 

und 
VI 

An = -Qrl = -nRT1·ln-. 
VI' 

Nun stehen die Volume V 2' und V2 sowie VI und VI' in 
dem durch die Adiabatengleichung vorgeschriebenen 
Verhaltnis. Es ist namlich: 

Cv 

V = const 0 T - Ii 

S also 
Abb. 18. CARNoTscher KreisprozeB 

im Warme-Diagramm. Cv 

V2. = (!~.)-- If = V2' oder V2' VI' 
Vl TI VI' V2 = VI . 

Demnach ergibt die Summation aller A: 

A = - nR (T,,- T I) In V2' = - ~ - TI Q2 
~ V2 T2 ' 

wobei wir noch, wie friiher, Q2 ffir die auf der oberen Isotherme aufgenommene 
Warme Q22' gesetzt haben. Das Minuszeichen steht wegen der jetzt eingefiihrten 
Bedeutung von A als au/genommene Arbeit. Wir ubersehen also jetzt, wie sich 
das nach S. 35, Gleichung (9) allgemeingiiltige Resultat fUr den Wirkungsgrad 
eines reversiblen CARNoTschen Kreisprozesses bei idealen Gasen (mit konstantem 
cv) aus den Einzeleffekten zusammensetzt. . 

Zur weiteren Information fiber die technische Bedeutung und Realisierung 
der beiden hier besprochenen Prozesse verweisen wir u. a. auf die Lehrbucher der 
technischen Thermodynamik von ZEUNER (Leipzig 1900) und SCHULE (Berlin 
1921), sowie auf die Darstellungen von SCHROTER und PRANDTL in der Enz. d_ 
math. Wiss. V, 5 und von ZERKOWITZ ill Muller-Pouillets Lehrbuch der Physik, 
Bd. III, I. 

§ 2. Mischungen idealer Gase. 
Die Zustandsgleichung. LaBt man k verschiedene ideale Gase, die bei einer 

gewissen gemeinsamen Temperatur T samtlich unter dem gleichen Druck p 
stehen und getrennt die Volume Vel), V(2) ... veil ... V(k)l erfiillen, zusammen
treten, und zwar so, daB ihnen das Volum V = V(1) + V(2) + ... Veil + ... vet) 
von nun an gemeinsam zur. Verfugung steht, so zeigt es sich erfahrungsgemaB, 
daB nach geniigend langer Zeit, wenn sich die einzelnen Gase miteinander vollig 
vermischt haben, der Druck p und die Temperatur T die gleichen geblieben sind 
wie ~.m Anfang2. Aus dieser Aussage konnen wir nun die Zustandsgleichung des 

1 Eigenschaften reiner Stoffe (Phasen) bezeichnen wir, wo Unterscheidung notig ist, 
durch hochgestellte eingeklammerte indizes. 

2 Wo diese Regel durchbrochen ist, hat man anzunehmen, daB die vermischten Gase 
miteinander chemische Verbindungen eingegangen sind; man findet'das durch die sonstigen 
Kennzeichen chemischer Umsetzungen (Warmeentwicktung, Anderung der Absorptlons
spektren usw.) bestlitigt. 
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homogenen Systems, das durch die Mischung idealer Gase dargestellt wird, ohne 
weiteres ableiten. Da namlich fUr jedes einzelne, mit no Molen vertretene Gas gilt: 

k 

V(i) =niRT, 
p 

und da V = .I V(i) und p in allen Fallen dasselbe und gleich dem Enddruck ist, 
i~ 1 

so gilt auch: 
V=.I ni · RT 

p , 

oder PV =.Ino· RT. (1) 

Diese Gleichung 1st die Zustandsg1eichung eines idealen Gasgemisches. Sie bringt 
zuin Ausdruck, daB die Mischung genau in derselben Weise dem idealen Gas
g~setz fo1gt wie eiIi Einze1gas, und daB auch die Mo1zahl, die hier = Z no ist, 
genau die gleiche Rolle spielt wie bei einem einheitlichen Gas. Man bezeichnet 
diese Erfahrungstatsachen a1s DALTONS Gesetz. 

Die Warmekoeffizienten. Thermodynamisch fo1gt dann wegen (3) uIid (4), § 1 : 

LV = T. op = .IniR = p 
oT V ' 

oLT 
ofT = 0 

Auch bei Mischungen idea1er Gase ist also - soweit die obige Zustands
gleichung gilt - die latente Vo1umwarme (in mechanischem MaB) gleich dem 
Druck und die spezifische Warme vom Vo1um unabhangig. Dariiber hinaus zeigt 
die Erfahrung :- und im III. Teil, § 14, werden wir es auch aus dem Fehlen 
einer irreversiblen Warmetonung beim Vermischen ab1eiten konnen -, daB L'l' 
sich einfach aus den Warmekapazitaten der Einze1gase additiv zusammensetzt: 

LT = .Ino c(i) • 
.. v 

Definieren wir die spezifische (Mo1-) Warme des Gemisches durch Cv = LT ,wobei 
n 

n =.IfIi ist, so wird: 
.IniC<: 

Cv = .Ina· 

Arbeit, Warme, Eriergie, Entropie. Ffir b A '" b <!, d U und d S finden wir 
aus diesen vollstandigen Angaben fiber die Arbeits- und Warmekoeffizienten: 

bA = _.IniRT ilV; 
V 

bQ=.I~RT d7}+.Iflic~i)dT; 

dU = ,IfliC~)dT, also wieder U unabhangig vom Vo1um; 

d S = .I,." R ~~ + .I n; C(i) d T • 
'"" V • v T 

Die Integration l1nter der Annahme der Konstanz samtlicher Cv ergibt: 
n U=U(T=O),-.Ino c:. T ; (2) 

S = .I no R . In V + .I ni c~) • In T + C; (3) 

oder nach (1): 
S = - .I no R· In p + .I ni c~) • In T + C' , 
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wobei c('")= c(i) + R die spezifische Molwarme bei konstantem Druck der Einzel-'P v . 
gase ist, und ffir C' gilt: 

C' = C + .InoR. In (.Ini R). 
Additivititssatze. Es ist von Interesse, die Arbeits- und Wanneeffekte der 

Gasmischungen mit denjenigen Arbeits- und Warmeeffekten zu vergleichen, die 
die Eirizelgase zeigen wiirden, wenn ides von iknen allein das ganze Volumen V 
ausliillte. Ffir das i-te Gas ware dann z. B. 

bA, = - niRT dV 
v 

bQ niRTdV+ (i):dT '=v- noCv • 

Hieraus sieht man sofort, daB sich bA und b Q ausdriicken laBt in der Form: 
bA=.IbA, 

b Q = .IbQ., 

d. h. die Arbeits- und Warmeelfekte, die bei Anderung von V und T au/treten, 
setzen sick bei einer M ischung idealer Gase additiv zusammen aus den Partial
arbeits- und Warmeelfekten, die die Einzelgase zeigen wurden, wenn sie allein in 
dem V olumen vorhanden waren. 

Das gleiche gilt dann natiirlich auch ffir die entsprechenden Arbeits- und 
Warmekoelfizienten. Bezeichnen wir die Partialkoeffizienten der einzelnen Gas-
artenmit pi, L~., L~l, so wird also: 

P =.IPi 
LV = .IL~ • 
LT= .IL~ 

~ 

1 
J 

Von diesen G1eichungen ist besonders die erste wichtig; sie sagt aus: 

(5) 

"Der Gesamtdruck einer M ischung idealer Gase setit sick additiv zusammen 
aus den einzelnen Partialdrucken." 

Die kinetische Gastheorie vermag diese Tatsache verstandlich zu machen, 
indem sie auch im EinzeIgas den Druck bereits als resultierende Wirkung der 
EinzelstoBe der Gasatome ansieht, und zeigt, daB die kinetische Energie der 
GasmoIekiile durch Mischen mit einem anderen Gas von derselben Temperatur 
nicht geandert wird. 

Aus Gleichung (5) in Verbindung mit den ZustandsgIeichungen lesen wir ab: 

(6) 

Diesen letzten Ausdruck, der das VerhaItnis der EinzeImolenzahl (bzw. 
Molekiilzahl) no zu der gesamten Molenzahl (bzw. MoIekiilzahl) n der Gasmischung 
angibt, bezeichnet man als "Molenbruch". Gleichung (6) sagt aus, daB das Ver
haItnis des Partialdruckes zum Gesamtdruck in Mischungen idealer Gase gleich 
dem betreffenden Molenbruch ist. 

Aus der Darstellung der Arbeits- und Warmeeffekte als Summe der ent
sprechenden Partialeffekte oder auch direkt aus den obigen Ausdriicken fUr U 
und 5 [Gleichung (2) und (3)] folgt ferner: 

"Alle Energie- und Entropiedillerenzen, soweit sie durch blofJe Anderung von 
Volum und Temperatur zustande kommen, setzen sich in Mischungen idealer Gase 

1 Partielle Eigenschaften von Stoffen in Mischungen bezeichnen wir mit tiefgestellten 
Stoffindizes. 
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additiv aus den entsprechenden partiellen Energie- und Entropiedillerenzen der 
Einzelgase zusammen." 

Diesen Satz werden wir spater auch auf Vorgange, bei denen die Teilchen
zahlen fa( sich andern, und bei geeigneter Fixierung der Konstanten, auf die 
Funktionen U und S selbst verallgemeinem konnen (dritter Teil, § 14). 

Was man unter Entropieanderungen bei .Anderung der 1Zi zu verstehen hat, 
werden wir ebendort besprechen. Zur Orientierung sei nur noch bemerkt, daB 
der erwahnte .MischungsprozeB mit einer Entropieanderung ohne Warmeeffekte 
verbunden, also ein irreversibler Vorgang ist. Wie man Einzelgase reversibel 
mischen kann, wird spater zu· untersuchen sein. 

§ 3. Nichtideale Gase . 
. Die VAN DER WAALSsche Zustandsgleichung. Gase unter hoherem Druck und 

bei tieferen Temperaturen (nahe ihrem Verfliissigungspunkt) zeigen Abweichungen 
von dem idealen Gasgesetz. Um sie zu erfassen, sind zahlreiehe Formeln vor
geschlagen worden. Von ihnen ist historisch die wichtigste und fUr die Ent
wicklung dieses Gebietes grundlegend die von VAN DER WAALS (1873), die 
auf Grund molekulartheoretischer Uberlegungen aufgestellt worden ist. Sie 
lautet in ihrer allgemeinsten (auch fiir Gasmischungen giiltigen) Form: 

CT a 
p= V-b -1J2' (1) 

nRT Beim Vergleich mit der Zustandsgleichung der idealen Gase p = -v- fallen 

drei Veranderungen auf: I. der Druck des Gases auf die Wand erscheint ver

kleinert um das Glied ;;. ; dieses tragt der Anziehung Rechnung, die die Molekiile 

aufeinander ausiiben. In seiner Wirkung auf das Volumen des Gases ist dieses 

Glied aquivalent einer Vermehrung des auBeren Druckes um p' = ;;. ; man be

zeichnet p' daher auch als "Binnendruck" oder "Kohasionsdruck". Dieser 
Binnendruck wachst mit Annaherung der Molekiile aneinander (kleines V) stark 
an. 2. das Volum im ersten Gliede erscheint verkleinert um die GroBe b; diese 
bringt die Raumbeanspruchung der Molekiile zum Ausdruck. 3. ist statt n R 
geschrieben C, wobei C eine empirisch zu ermittelnde GroBe ist, die entweder 
konstant sein oder auch eine gewisse (meist geringe) Veranderlichkeit mit V und T 
zeigen kann. Molekulartheoretisch wiirde zwar auch hier C = n R zu setzen sein, 
wobei n = .I 1Zi die Summe der Molenzahlen der verschiedenen Molekiilarten dar
stellt. Diese Summe ist jedoch in vielen Fallen, wo man die Art der gebildeten 
Molekiile nicht kennt, nicht von vomherein anzugeben; und auBerdem kann sieh, 
durch (reversible) chemische Veranderungen, die mit einer Anderung von V 
und THand in Hand gehen, n mit V und Tandem (z. B. Polymerisation oder 
Dissoziation von Molekiilen). a und b sind der Theorie nach Konstanten1, und 
zwar hat b die Bedeutung, daB es bei einheitlichen Molekiilen gleich dem vier
fachen Eigenvolum der Molekiile pro Mol ist. -. Wie man sieht, geht die Gleiehung 
fiir sehr groBe V und C = nR in die ideale Gasgleichung iiber. 

Mehrdeutigkeit der Zustandsgleichung. Der kritische Punkt. Die VAN DER 

W AALssche Zustandsgleichung ist (bei konstantem C) fiir V eine Gleichung 
3. Grades. Sie liefert daher fiir einen gewissen Bereich der Wertepaare p, T drei 
reelle Werte fiir V, die jedoch bei einem bestimmten p, Tin einen einzigen zu-

1 'Ober Verfeinerungen der Theorie. bei denen auch a und b veranderlich angenommen 
werden. vgl. H. KAMERLINGH ONNES U. W. H. KEESOM: Die Zustandsgleichung. Enz. d. 
math. Wiss. V. 10 und VAN DER WAALS jr.: Handb. d. Physik, Bd.10. 
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sammenflieBen (Abb. I9). Jenseits dieses ausgezeichneten p, T-Wertepaares 
existiert nur noch einreellerV-Wert (die heiden anderen sind komplex). Tragen 
wir fiir verschiedene (konstant gehaltene) Tdie V auf der Abszisse, die p als Ordi
naten auf, so erhalten wir schematisch das Bild der Abb.I9, in dem die Buch
stahen Tl bis Tr. flinf verschiedene Isothermen bezeichnen. Die Abbildung zeigt, 
daB fiir alle Isothermen unterhalb Ta zu jedem Druck drei mogliche Volume 
existieren, oberhalb Ta nur ein einziges. Mit wachsender Temperatur Jilahem 
sich die Kurven zunehmend der Gestalt gleichseitiger Hyperheln, also der 
Formel p. V = const, d. i. der idealen Gasgleichung. Die Isotherme Ta, die das 

Gebiet mit drei reellen Werten fur V von dem 
mit einem reellen Werte trennt, bezeichnet man 
als die kritische, speziell den Punkt K, bei dem 
die drei Werte zu einem zusammenflieBen, als 
den kritischen Punkt. Ihm entsprechen eine 
kritische Temperatur, ein kritischer Druck und 
ein kritisches Volum. 

Labilitat des "aufsteigenden Astes". Be
trachten wir zuniichst das Gebiet unterhalb 

of-J\--l--I---\--"':::":""":::::::;;;:;;;::::====--v der kritischen Isotherme. Hier kann ein VAN 
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Abb. 19. lsothennen eines 
VAN DER WAALsschen Gesetzes. 

DER W AALssches Gas bei gegebener Tempe
ratur (z. B. T 2) und gegebenem Druck drei 
verschiedene Volume einnehmen. Von diesen 
entspricht jedoch das mittlere einem labilen 
Gleichgewichtszustand und ist nicht realisier-

bar. Man erkennt niimlich, daB fur aIle Zustiinde zwischen den Punkten M2 
und N. (oder Ml und N l ) der Druck sich nach der VAN J)ER WAALsschen 
Gleichung mit abnehmendem Volum verkleinem wiirde. Wurde man nun das 
Gas einem konstanten (von V unabhiingigen) auBeren Druck unterwerfen, der 
im ersten Moment gerade dem Druck des Gases entspricht, so wiirde doch 
bei einer (zufiilligen) kleinen Verminderung von V der Druck des Gases kleiner 
als der auBere Druck werden, das Volum wiirde durch den auBeren Uberdruck 
weiter verkleinert und so fort. Es kann also, bei von V unabhiingigem iiuBerem 
Druck kein Punkt eines abste.igenden Astes N M der Kurve einem stabilen 
Zustand entsprechen. Wie diese Uberlegung zu verallgemeinem und an die 
allgemeinen Satze des I. Teiles ·anzuschlieBen ist, werden wir im III. Teil sehen. 

Fliissigkeit und Dampf. Aber auch wenn der mittlere Zustand ausfiillt, sind 
immer noch bei gegebenem p und T .zwei Zustiinde, die verscbiedenen Volum
werten, also verschiedenen Dichten des VAN DER WAALSSchen Gases entsprechen, 
IDaglich. Der Zustand B. entspricht groBer Raumerfiillung, kleiner Dichte, der 
Zustand AI kleiner Raumerfiillung, groBer Dichte. Wir hahen es hier mit den 
heiden Zustiinden zu tun, die man gewohnlich als den Gas- oder Dampfzustand 
und als den fliissigen Zustand· zu bezeichnen pflegt. Eine strenge Definition 
dieser Zustande und ihrer Unterscheidungsmerkmale laBt sich jedoch nicht geben, 
und man sieht auch aus Abb. I9, daB ein stetiger Ubergang aus dem einen in 
den anderen Zu.stand moglich ist, indem man unter Erhohung der Temperatur 
und gleichzeitiger Veranderung des Druckes das Gebiet des kritischen Punktes 
umkreist und dabei die labilen Stellen der Isothermen, an denen einunstetiger 
Ubergang einsetzt (s. weiter unten), vermeidet. 

Koexistenz von Fliissigkeit und Dampf. Eine Zustandsgleichung, die sowohl 
den dampfformigen wie den flussigen Zustand, wie auch das dazwischen von den 
gestrichelten M- und N-Kurven der Abb. I9 umschlossene labile Gebiet umfaBt, 
gestattet auch, eine Frage zu' beantworten, deren allgemeine. Diskussion eigent-

.i 
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lich in das Gebiet der chemischen Thermodynamik (Systeme mit veranderlichen 
Teilchenzahlen) geh6rt. Man kann aus einer solchen Zustandsgleichung, durch 
Rechnung oder graphische Methoden, ermitteln, welche Werte die Volume oder 
Dichten der Fliissigkeit und des Dampfes haben, die bei gegebenem (fur beide 
Zustande gleichem) p und T in Beruhrung nebeneinander existieren k6nnen, 
sog. "koexistente Phasen" (GIBBS) bilden. 

Denken wir uns in Abb. 19 statt der Volume einer gegebenen Substanz-

menge . des betreffenden Gases die spezifischen Volume 11 = .!!...- (n Gesamtmolen~ 
n 

zahl einer Phase) als Abszisse aufgetragen, so k6nnen wir der Flussigkeit und dem 
mit ihr koexistenten Dampf, gleichviel wie groB ihre Mengen sind, je einen 
Punkt in demselben v, p-Diagramm zuordnen. Diese Punkte mussen wegen der 
gleichen T-Werte auf derselben Isotherme (z. B. T2)' wegen der gleichen p-Werte 
auf einer Horizontalen A2B2 liegen. Wie ist nun aber die H6henlage dieser 
Horizontalen, d. h. det Druck, bei dem die beiden Phasen miteinander im 
Gleichgewicht nebeneinander existieren k6nnen, 'bestimmt? 

Wir betrachten den Vorgang der Umwandlung eines Mois der dampf
f6rmigen Phase (Volum = spez. Volum = VB) in ein Mol der flussigen Phase 
(spez. Volum VA)' Wir denken uns einen yom Volum unabhangigen auBeren Druck 
PA wirkend. Die auBere Arbeit bei der Kompression VB auf VA wiirde dann 
= PA (VB - VA) sein. An dem Gas jedoch, wenn es, seiner Zustandsgleichui:!.g 
folgend, langs der Isotherme B2N2M2A2 reversibel von VB auf VA komprimiert 

A-

ware, ware die Arbeit i pdv zu leisten gewesen. Ganz ahnlich wie in der Be
B 

trachtung tiber die Labilitat des absteigenden Astes schlieBt man nun hier, daB 
A-

alle Zustande instabil sind, bei <;lenen die "innere Arbeit" i pdv bei der Kom-
B 

pression kleiner ist als die auBere, PA (VB - VA)' Solche Dampfzustande dagegen, 
bei denen die erste Arbeit groBer ist als die zweite, k6nnen nur unter zusatzlichem 
Arbeitsaufwand verflussigt werden; und nur in den Fallen, wo 

A-

i Pdv = PA (VB-VA) 
B 

ist, ist Gleichheit von innerer und auBerer Arbeit bei der untersuchten Ver
anderung und damit, wie die chemische Gleichgewichtslehre zeigt (III, § 7), Gleich
gewicht zwischen den beiden Phasen vorhanden. Dies ist dann der Fall, wenn in dem 
S-formigen Kurvenstuck, das die Punkte A und B verbindet, der Flacheninhalt der 
oberen und unteren durch die Gerade A B abgeschnittenen Schleife gleich ist. 

Die Kurvenstticke AM und B N sind, wenn auch instabil, so doch bei vor
sichtiger Kompression oder Abkiihlung (BN) bzw. Ausdehnung oder Erwarmung 
(AM) realisierbar; sie entsprechen den Zustanden eines sog. "ubersattigten 
(unterkuhlten) Dampfes" und einer "tiberhitzten Flussigkeit". Eine geringe aus-
16sende Wirkung genugt jedoch, urn den Stoff zum Verlassen dieser Kurven
stucke und zur direkteil Verwandlung in Fliissigkeit bzw. Dampf zu veranlassen. 
Das Kurvenstuck rechts von B bezeichnet man auch als Gaszustand oder Zu
stand des "ungesattigten" oder "uberhitzten" Dampfes. Dieser Dampf ist nam
lich heiBer als der bei demselben Druck gesattigte, da man ja, von der Sattigungs
kurve Bl B2K nach rechts fortschreitend, hohere Isothermen schneidet. Die Be
deutung der ebenf~.!l~ eingezeichnetenKurveAl A2K alsVerdampfungsgrenzkurve 
der Flussigkeit ergibt sich ohne weiteres; die Kurven Ml M2 K und Nl N2K hiillen 
das Gebiet der oben als vollkommen labil gekennzeichneten Zustande ein. 
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Kritischer Punkt und reduzierte Zustandsgleichung. Der kritische Punkt ist, 
wie aus der Abb. 19 ohne weiteres hervorgeht, bestimmt durch drei Forderungen: 
I. durch die Zustandsgleiehung; 2. und 3. durch die Bedingung, daB im p-v
Diagramm (v = Volumen eines Mols) ein Maximum und ein Minimum zusammen-

(] ~z 

fallen, daB also (]~ = 0 und ~v~ = 0 ist. Aus den drei Bestimmungsgleichungen, 

die man so erhiilt, ergeben sieh, bei konstanten a, b, C, ffir die kritischen 
GroBen, die mit dem Index k bezeiehnet seien, die Ausdriicke: 

T _ 8a 
" - 27 bC 

a 
Pk = 27b2~ 

Vii: = 3b. 

Man kann nun umgekehrt die drei VAN DER WAALsschen Konstanten C, a und b 
durch die drei neuen Konstanten T i , Pi' Vi ersetzen. Bezeichnet man dann das 

Verhaltnis L mit 7L ("reduzierter" Druck), ~ mit p, TT mit 7:, so nimmt die VAN 
Pi Vii: Ii: 

DER WAALssche Gleichung folgende Form an: 

81: 3 
7L = 3gJ- I - --;p2' (2) 

in welcher man sie als reduzierte Zustandsgleichung bezeichnet. Die Eigentiim
lichkeiten der einzelnen Substanzen, die in den verschiedenen a und b, sowie 
den verschiedenen kritischen GraBen zum Ausdruck kam, ist in dieser Gleichung 
vallig verschwunden. Sie sagt vielmehr aus, daB ungeachtet der Verschieden
artigkeit der Gase und Fliissigkeiten in allen Fallen, wo zwei der reduzierten 
GroBen bei verschiedenen Stoffen gleieh sind, auch die dritte iibereinstimmen 
soIl. Z. B. sollen fUr aIle Substanzen beim reduzierten Druck 7L = 0,92 und der 
reduzierten Temperatur 7: = 0,97 die beiden auBeren (stabilen) Werte ffir das 
reduzierte Volum gegeben sein durch p = 0,75 und 1,50, d. h. die Volume der 
Fliissigkeit und des Dampfes sollen sich verhalten wie I: 2. 

Gesetz der. iibereinstimmenden Zustande. Eine Beziehung der allgemeinen 
Form 7L = I (p, 7:), wie sie sich ausjeder Zustandsgleiehung mit nur drei Kon
stanten ableiten laBt, bezeiehnet man als Gesetz der ubereinstimmenden Zustii~:de. 
Ob ein solches Gesetz besteht, kann leieht am empirischen Material nachgepriift 
werden und bewahrheitet sich mit gewissen Einschrankungen. Substanzen mit 
variabler MolekiilgroBe, wie Wasser, erfiillen es nieht; auBerdem treten groBe 
systematische Abweiehungen auf bei Stoffen mit sehr niedrigem Siedepunkt. 

Was die Giiltigkeit der VAN DER WAALsschen Gleiehung selbst anbelangt, so 
ergibt der empirische Befund, daB die VAN DER WAALssche Gleiehung (mit kon
stanten a, b und C) die wirkliehen Verhiiltnisse oft, namentlieh bei sehr hohen 
Drucken, nur recht annaherungsweise wiedergibt. Andere Zustandsgleichungen, 
die· aber samtlich komplizierter sind, leisten mehr. Ihre Besprechung sei jedoch 
den Lehrbiichern der physikalischen Chemie iiberlassen. 

Die iibrigen thermodynamischen Effekte. Das Bestimmungsschema ist bei 
Anwendung der VAN DER WAALsschen Gleichung das gleiche wie bei den idealen 
Gasen (s. S. 80). Wir haben wiederum: 

fUr LV = T :~ folgt 

KV=-P; 

LV= CT 
V-b' 
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also nicht = p. Diese Tatsache bedingt besondere Effekte, die bei idealen Gasen 
nicht vorhanden sind (JOULE-THOMsoN-Effekt, § 6). Umgekehrt konnen Unter
suchungen iiber die mit der Volumanderung verbundenen Warmeeffekte nach 
S. 78 zum Aufbau der Zustandsgleichung dienen. In dieser Hinsicht hat die 
Messung des JOULE-THOMsoN-Effekts schon eine erhebliche Rolle gespielt. 

Wir finden ferner: 
OLT Olp --av = T 0 TB = 0, 

solange a, b und C temperaturunabhanglg sind, also z. B. keine Polymerisation 
oder Dissoziation (Anderung von emit der Temperatur) eintritt. SchlieBlich 
erhalten wir unter den gleichen Voraussetzungen: 

ocv 
oV =0 

d. h. die spezifische Warme bei jedem Volum ist die gleiche wie bei unendlich 
groBem Volum, fiir das die VAN DER WAALssche Gleichung in die ideale iibergeht. 
Die Betrachtungen iiber die spezifische Warme der idealen Gase gelten also in 
diesem Falle noch unverandert. 

Was die auch hier praktisch wichtige "spezifische Warme bei konstantem 
Druck" und deren Zusammenhang mit Co betrifft, so vgl. hierzu die allgemeinen 
Ausfiihrungen des § 5. 

Die Berechnung der GroBen b A, b Q, d U und d S bietet prinzipiell nichts 
Neues gegeniiber den idealen Gasen und kann iibergangen werden. 

§ 4. Kondensierte Stoffe. 
Definition des .,festen" Zustandes. Die einzige eindeutige Definition des 

festen Zustandes ist die, daB die kleinsten Teilc:;hen des betreffenden Korpers 
nicht frei gegenein;mder beweglich sind, sondern sich in stabiler Anordnung be
finden, welche sie nach Aufheben einer Storung wieder einnehmen. Diese De
finition ist jedoch, wie G. TAMMANN hervorhebtl, in keiner Weise eine grund
satzliche; es kommen alle 'Obergange von freier Beweglichkeit bis zur festen 
Bindung an stabile Gleichgewichtslagen vor, und es ist eigentlich nur die GroBe 
der inneren Reibung, die diese Fane unteTscheidet:i. 

Gleichwohl kann die physikalische Thermodynamik aIle Arten von Korpern, 
die sich von den Gasen, sowie von den Fliissigkeiten in der Nahe des kritischen 
Punktes, unterscheiden, unter einem einheitlichen Gesichtspunkt behandeln, es 
sind die (homogenen) Stolle, deren relative Volumiinderunge-n immer klein gegen I 

sind. Diese Definition, die bei willkiirlicher Beschrankung der Volumanderungen 
natiirlich auch auf Gase und leicht komprimierbare Fliissigkeiten anwendbar 
ware, ist bei kompakteren Korpern eine naturgegebene; urn in solchen Fanen 
relativ groBe Volumanderungen herbeizufiihren, sind namlich ungebeure Druck-:
oder Zugkrafte erforderlich, bei deren Anwendung aber vielfach die Hemmungs
grenzen iiberschritten werden, so daB irreversible Yorgange resultieren oder gar 
der Korper in der betreffenden Form zu existieren aufhort und in einen 
anderen Aggregatzustand iibergeht. 

1 TAMMANN:. G.: AggregatzusUnde. Leipzig: L. VoS 1922. 

I 'lm Sinne unserer Uberlegungen I. § 7 haben wir diese innere Reibung als Hemmung 
(in der gegenseitigen Bewegung der .. k1einsten Teilchen") aufzufassen. die. wie aIle Hem
mungen. bei gewissen Beanspruchungen iiberschritten werden kann und dann zu irrever
siblen Prozessen fiihrt. Reversible Verilnderungen in .. festen" KOrpern aller Grade sind 
also nur bei Innehaltung gewisser Druck- und Temperaturgrenzen mOglich. 
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Zwischen schwer komprimierbaren Fliissigkeiten und wirklichen "festen" 
Korpern ist aber aus diesem Kriterium kein Unterschied abzuleiten. Und in 
der Tat beziehen sich die folgenden Beziehungen auf beide Arten von Korpem 
in gleicher Weise. Das ist jedoch nur dadurch moglich, daB wir aus den bei 
festen Korpern moglichen allgemeineren reversiblen Veranderungen in diesem 
Kapitel nur diejenigen herausgreifen, die den bei einem Gas allein moglichen 
Veranderungen entsprechen, namlich solche, bei denen die Volumanderungen 
keine einseitigen Spannungen oder Scherungskrafte bewirken, sondern wie bei 
den Stoffen mit frei be~eglichen Teilchen, nur Veranderungen eines in allen 
Richtungen.gleichen Druckes. Dies ist nach der Elastizitatstheorie dann der Fall, 
wenn der betreffende feste Korper an seiner Oberflache· einem iiberall gleichen 
Druck unterworfen wird, und wenn er homogen ist, d. h. an allen Stellen die 
gleichen Eigenschaften besitzt. 

Beschranken wir uns aber auf derartige Veranderungen der kondensierten 
Korper, so ist es gleichgiiltig, ob wir es Vlit dichten Fliissigkeiten zu tun haben, 
die keiner anisotropen Spanm,mgszustande fahig sind, oder mit mehr oder weniger 
,,festen" Korpem, die anisotrope Verschiebungen wegen ihrer mehr oder weniger 
starken Beweglichkeitshemmungen langere Zeit beizubehalten vermogen. Es 
kommt dann nur die beiden Fallen gemeinsame Tatsache in Frage, daB - inner
halh gewisser Grenzen -. jeder Druck- (und Temperatur-) Anderung eine be
stimmte Volumanderung und jeder Volum- (und Temperatur-) Anderung eine 
bestimmte Druckanderung entspricht. Da ferner diese Beziehungen erfahrungs
gemaB (wegen der relativen Kleinheit der Oberflachenwirkungen) bei Korpem 
von normaler GroBe und Oberflachengestaltung unabhangig Von der Form des 
Korpers sind, und dasselbe ffir die Warmeeffekte gilt, so konnen wir auch hier 
neben der Temperatur das Volum als einzige ("abgekiirzte") thermodynamische 
Variable beibehalten. 

Die Zustandsgleichung. Die Aufstellung einer Zustandsgleichung wird sich 
gemaB unserer Annahme, daB iiberhaupt nur relativ kleine Volumanderungen 

T moglich sind, nicht auf alle V- und T-Werte zu er-
P-Po strecken haben, sondem nur auf solche V-Werte, die 

I I 
I / gewissen Normalwerten Va, z. B. den ffir jede Tempe-
I / ratur bei p = 0 oder bei Atmospharendruck einge-, , 
, , nommenen, benachbart sind (Abb.20). Derartige Zu-
I : standsgleichungen sind in den beiden letzten Jahrzehnten 
I " , , von verschiedener Seite auf Grund von molekular-
, I kinetischen Annahmen aufgestellt worden 1. G. Mrn be-

Abb.20. Zustandsgebiet U handelte (1903) den einatomigen festen Korper unter 
kondensierter Stoffe. der Annahme einer mit verschiedenen Potenzen der 

Entfernung variierendenAnziehungs- und AbstoBungs
kraft zwischen den Atomen. E. GRUNEISEN (1912) verallgemeinerte diese Uber
legungen und fiihrte die Eigenschwingungszahl der Atome im Kristallgitter in 
die Theorie ein. Quantentheoretische Betrachtungen wurden bald darauf u. a. 
von P. DEBYE angestellt, der z. B. zeigte, daB eine thermische Ausdehnung 
nur dann moglich ist, Wenn die Atomschwingungen nicht genau symmetrisch 
sind. Versuche, diese bisher im wesentlichen auf einatomige Korper angewandten 
Betrachtungen ffir das Ionengitter durchzufiihren, sind von M. BORN und 
E. BRODY gemacht worden; man ist jedoch hier wegen der Kompliziertheit des 
Problems noch nicht sehr iiber formale Ansatze hinausgekommen. 

1 Eine Zusammenfassung bei M. BORN: Atomtheorie des festen Zustandes. Enz. d. 
math. Wiss. V. 25. insbesondere S. 652--682. 
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Die Zustandskoeffizienten. Ohne uns mit den v.!rschiedenen in geschlossener 
Form vorliegenden Zustandsgleichungen naher zu beschaftigen, wollen. wir hier 
zeigen, daB sich in allen dem praktischen Bediirfnis entsprechenden Fallen die 
Frage nach der Zustandsgleichung auf die Untersuchung der - tneist nur fiir 

einen Normaldruck anzugebenden - "Zustandskoeffizienten" :t und :~ in 

Abhangigkeit von der Temperatur reduziert. 
In der Tat kann man fiir Korper, die nur relativ kleiner Volumanderungen 

fwig sind, das Aufsuchen der Zustandsgleichung in zwei Teilaufgaben zerlegen: 
einerseits wird der Zusammenhang zwischen Vo und T ffir den gewahlten Normal
druck Po aufzusuchen sein, andererseits die Anderung von p mit V bei jeder 
Temperatur innerhalb eines kleinen V-Intervalls. Da, bei konstantem Druck po, 
V sich in Abhangigkeit von der Temperatur darstellen laBt durch 

T fOV 
V = V(po ' To) + oT dT , 

T. 

genugt zur Bewaltigung der ersten Aufgabe, auBer einemNormalvolumen V(Po' To) 

die Kenntnis von :i bei konstantem Druck po ffir alle Temperaturen. Die Ande

rung von p mit V andererseits ist durch den Ausdruck :t fur p = po in Abhangig

keit von T gegeben; wenn dieser Ausdruck stark mit p variiert, mussen allerdings 

entweder noch die hoheren Differentialquotienten :~I fiir p = po gegeben seiD, 
oder es muG :t als Funktion von V oder p uber das MeBbereich dieser GroBen 

hin verfolgt werden. 'Obrigens wird man bei die sen Betrachtungen meist pals 

unabhangige, V als abhangige GroBe betrachten und demnach die zu :t rezi

prok~ GroBe ~: (bei konstanter Temperatur) einfiihren. 

~~ und ~: sind fiir eine gegebene Substanzart ihrer Menge oder ihrem 

unter irgendwelchen festenBedingungen gemessenen Volum proportional. Man 
wird diese GroBen also auf die Einheit eines solchen Normalvolums beziehen; 

d. h. durch: dieses Volum dividieren. Die GroBe :~" ~ bezeichnet man (vgl. 

S.8I) als k~bischen thermischen Ausdehnungskoelfizienten IX: 

I ov 
IX = v" oT (I) 

Direkt meBbar sind immer nur endliche Volumanderungen bei endlichen 
Temperatur- oder Druckanderungen. So kommt es, daB in den Tabellen (z.B. 
LANDOLT-BoRNSTEIN) statt IX die meist auf oOC·als eine Grenze bezogenen GroBen: 

I V(I)-V(o) 
IX =-" 

0,1 vIol t 

angegeben werden (t Celsiustemperatur). Diese GroBe. beteichnet man als 
(mittleren) thermischen Ausdehnungskoelfizienten zwischen 0 und to C (bei einem 

bestimmten Druck Po). Ffir Gase ist V(t):; VIol = Tt -, also 1X0 I = TI ,ent-
. ~ ~ ,~ 

sprechend der in § I schon gemachten Bemerkung. Beim absoluten Nullpunkt ist 
fiir feste Korper nach dem NERNsTschen Satz IX = 0 (III, § 1:2). Auch Angabe der 
Koeffizienten, die in der Entwicklung V(I) = VIol (1: + at + bt2 + ... ) oder all
gemeiner V(I) = V(") [1: + a (t - to) + b (t - to) 2 + ... ] auftreten, ist gebrauchlich. 

Schottky, Tbermodynamik. 7 
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Die GroBe: 
I oV 

~-'-=x V op 

bezeichnet man als Kompressibilitatskoeffizienten. In den Tabellen ist statt 
dessen angegeben die GroBe: 

I V(1)-V(2) 
Xl,2 = V(l)' P2-Pl 

a1.s mutlerer Kom,pressibuitiitSkoeflizient einer Substanz zwischen den Drucken 
PI und Ps bei einer bestiIDmten Temperatur T 0ger t (statt x auch P). 

Der reziproke Wert von x wird als (kubischer) Elastizitiitskoeflizient E be
zeichnet. 

Die relative Druckanderung ;. :~ mit der Temperatur bei konstantem 

Volumen, den sog. Spannungskoellizienten, kann man im allgemeinen schwerer 
direkt bestimmen als die genannten beii!len GraBen; man setzt daher nach der 
allgemeinen Beziehung § I (2): 

op op oV 
(; T = - oV • 0 T' d. h. nach (I) und (2): 

op IX 

"oT =,,' 
Die Warmeeffekte. Indem wir wieder das Bestimmungsschema S. 80 ver

.folgen, benutzen wir zur Ableitung von LV die Formel LV = T :~ underhalten: 

LV = T op = _ T ap • oV = T!!... '4) ° T oV oT;Ie \ 

LV ist, wie nochmals erwahnt sei, die Warme, die der Korper aufnimmt, wenn er 
sich bei konstanter Temperatur unter Druckanderung ausdehnt (latente Warme 
bei VolumvergroBerung). 

Gesetze fUr die spezifische Wanne. Experimenteil ist die spezifische Warme 
bei konstantem Volum fiir kondensierte Korper nur schwer zuganglich. Thermo
dynamisch konnen wir nach Gleichung (3) und I, § 8 (22) wieder folgem: 

oLT _ oCv _ T olp _ T O(-;'-} 
oV - oV - oP-- BY' (5) 

Urn hieraus die Anderung von Cv mit V oder von Cv mit dem spezifischen 
Volum v zu bestimmen, ware also die Abhilngigkeit derlX und x von der Tempe
ratur bei konstantem Volum zu bestimmen, was nochgewisse Umrechriungen der 
meist nur bei einem bestimmten (Anfangs-) Druck tabellierten experimentellen 
IX- und x-Werte erfordert. tiber eine praktisch wichtigere Beziehung zwischen 
spezifischen Warmen und Zustandskoeffizienten vgl. § 5, Gleichung (IZ"). 

Als empirische GesetzmaBigkeit fiir Cv ergibt sich fiir mittlere Temperaturen 
bei kristallinischen festen Korpem in vielen Fallen das DULONG-PETITSche 
Gesetz: 

Cv = 3 nA • R = 5,9 nA . (6) 

Hierbei bedeutet nA die Zahl der in dem festen KOrper vorhandenen Gramm
atome, gleichviel welcher Art. Soweit dies Gesetz giiltig ist, verlangt es auch 
die Unabhangigkeit der spezifischen Warme von der Art der chemischen Bindung, 
also fiir einen festen Korper, der aus mehreren anderen durch Reaktion entstanden 
ist, die additive Zusammensetzung seiner Warmekapazitat aus den Warme
kapazitaten der Komponenten (KoPPSches Gesetz). Man kann Gleichung (6). 
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LT 
wenn man Cv = - als "Atomwanne" des festen Stoffes einfiihrt, aueh so for

n", 

mulieren: 

d. h. 
cv=3 R, 

"Die Atomwiirme alter /esten Korper ist gleick und kat den Betrag -3 R. II 
Die theoretisehe Deutung dieses Gesetzes sieht die molekularkinetisehe 

Theorie in der freien Schwingungsfahigkeit jedes Atoms (bzw. Ions) des festen 
Korpers und in dem quasielastisehen Charakter der auftretenden Sehwingungen. 
In solchem FaIle, .lehrt die' statistische Mechanik, ist die mittlere potentielle 
Energie jedes Freiheitsgrades gleich seiner mittleren kinetisehen ;Energie, und 

da die letztere pro Freiheitsgrad = k T , also fiir das in allen drei Raumriehtungen 
2 

bewegliche Atom 3 k T betragt, ist die Summe von potentieller und kinetiseher 
2 

Ellergie = 6kT = 3kT, oder ffir das Grammatom 3kNT = 3RT,mithin die 
2 , 

spezifisC'he Warme pro Grammatom = 3 R, unabhangig von der Art des Atoms. 
Abweichungen.Verhalten beim absoluten Nullpunkt. Die Abweichungen 

vom DULONG -PETITSchen Gesetz zeigen die GesetzmaBigkeit, daB die spezifische 
Warme pro Grammatom bei hohen Temperat]lren zu groB, bei; tiefen Tempe
raturen - die bei verschiedenen Korpern sehr verschieden beginnen ~ zu klein 
wird. Die Deutung der Abweichungen nach oben ist schwierig und zum Teil 
strittig; sie konnen in dem Versagen der quasielastischen Bindungsgesetze be: 
griindet sein, konnen aber auch in dem Auftreten neuer Bewegungsmoglichkeiten 
(Freiheitsgrade), sei es der Atome als Ganzes (Drehungen der Atomachsen), sei 
es eirizelner Elektronen (z. B. der Leitungselektronen) ihren Grund haben. 

Besser ist die theoretische Klarung der Abweichungen Iiach unten gelungen, 
seitdem W. NERNST gezeigt hat, daB die spezifische Wanne aller festen ~orper 
in ahnlicher Weise nach dem absoluten NuIlpunkt hin abfant und sich bei T .0 

dem Werte N~ nahert. I>ie Quantentheorie erklart diesen Effekt durch die 
endliche GroBe des Energieunterschiedes zwischen den untersten undo dennachst
hoheren moglichen "Quantenstufen" des schwingenden Atoms und setzt die 
GroBe dieser Energiestufen zu den auch auf andere Weise zuganglichen Eigen
frequenzen der Atomschwingungen in Beziehung (EINSTEIN). 

Ffir sehr tiefe Temperaturen ergeben diese Gesetze eine Zunahme von Cv 
proportional T3 (Formel von DEBYE). 

A. EUCKEN1 bezeichnet den Giiltigkeitsbereich des NERNsTschen Grenz
gesetzes und der DEBYEschen Formel als das Existenzgebiet des' "idealen festen 
Korpers". Bemerkenswert ist, daB auch der Ausdehnungskoeffizient (x in diesem 
Gebiet TS proportional ist und wahrscheinlieh in unmittelbarer Nahe des abso
luten Nullpunktes den Wert 0 annimmt. Man kann daher die wohlbegriindete 
Vennutung aussprechen, daB iiberhaupt aIle mechanischen und thermischen 
Eigenschaften'der festen Korper im idealen Grenzzustand von der'Temperatur 
unabhangig werden, eine Annahme, die einen SpezialfaU des NERNsTschen 
Warmetheorems (III, § 12) darstellt. ' 

Beziehungen zwischen spezifischer Winne und Ausdehnungskoeffiiienten. 
Schon die MIEsche Theorie liefert auf Grund der von ihr geforderten Beziehung 
zwischen p und der mittleren kinetischen Energie der Atome einen nahen Zu
sammenhang zwischen IX und cv. Es istnamlich nach MIE: 

op 
v· oT =y' cv, 

1 'GrundriB der physikalischen Chemie. Leipzig 1922. 
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wobei v undc~ auf eine Grammatom des festen Korpers bewgen sind und r 
eine Konstante ist, die auch mit der Art des Korpers, wenigstens in der groBen 
Gruppe der Metalle mit einem Atomgewicht fiber IOC, kaum wechselt. (Es ist hier 

r = 2 bis 3)· Wegen:i- -:- eX • E -: folgt aus (7): 
x 

eX =Y·v·c~ .. 
Nach der MIEschen Theorie ist hierbei Cv und demnach auch eX (bis auf den gering

fiigigen Gang von ;) von der Temperatur unabhangig. 

E. GRUNEISEN konnte jedoch experimentell zeigen und bis zu einem ge
wissen Grade theoretisch erkHiren, daB eine so1che Beziehung in weiteren Grenzen 
giiltig ist, als man nach den MIEschen Voraussetzungen erwarten sollte. Er .fand, 
daB bei vielen Metallen zwischen - ISO und lbOoo C, also in einem Bereich, wo 
c~ meist schon sehr stark variiert, folgender Satz (GRuNEIsENsches Gesetz) gilt: 

"Der Quotient aus dem Ausdehnungskoeffizienten und der spezifischen 
Warme eines Metalls ist von der Temperatur nahezu unabhangig." 

DEBYE, der diesen Satz auf die Tatsache zurfickfiihrt, daB bei einem an
harmonischen Oszillator die Verlagerung des Schwingungsmittelpunktes seiner 
Schwingungsenergie proportional ist, diskutiert auch eingehend die quanten
theoretische Formulierung des Abfalls von Cv (und eX) beim absoluten Nullpunkt 
und fUhrt statt der einzelnen Atomschwingung (EINSTEIN) hierbei das ganze 
"elastische Spektrum" der im festen Korper moglichen Schwingungen ein. Das 
gleichzeitige Verschwinden von Cv und eX bei T = 0, das oben als Spezialfall des 
NERNSTschen Theorems bezeichnet wurde, ergibt sich hierbei aus der Eindeuti
keit des "Quantenzustandes" beim absoluten Nullpunktl. 

§ 5. Ubergang zu anderen unabhangigen Variabeln: 
Druck und Temperatur. 

Bevor weitere spezielle thermodynamische Systeme besprochen werden, 
sei erortert, wie sichdie grundlegenden thermodynamischen Beziehungen andern, 
wenn statt Volum und Temperatur Druck und Temperatur als unabhangige Va
riable angesehen werden. Die hier aufzustellenden Beziehungen sind zunachst 
unabhangig davon, ob es sich urn homogene oder urn heterogene Systeme handelt 
(etwa Wasser mit seinem Dampf); ferner sei zunachst wiederum (im Hinblick 
auf spatere Anwendung) die Moglichkeit offengelassen, daB auch noch andere 
Variable y, z ... . ·den Zustand des Systems bestimmen, und es sei entsprechend 
x. fUr V, Kz fUr - p gesetzt. 

Einfiihn,lllg anderer Warmekoeffiz'enten. Mit x, Y ... T als unabhangigen 
Variabeln hatten wir fUr Arbeit und Warme folgende Darstellung: 

bA =Kzdx+Kydy+.... (I) 

bQ = Lz dx + LY dy + .... + LT dT . (2) 

Wir wollen nun zunachst b Q aus Einzeleffekten zusammensetzen, die sich 
ergeben, wenn man erstens y, Z • •• T konstant laBt und nur Kz (also p) andert, 
zweitens Kz, Z •.• T konstant laBt und nur y audert usw., schlieBlich Kz, y, Z ••• 

konstant laBt und nur T andert. Man erhalt dann eine neue Darstellung von 
b Q in der Form 

1 Nli.heres siehe bei E. GRUNE1SEN: Handb. d. Physik Bd. 10, S. I; E. SCHRODINGER: 
Ebenda Bd. 10, S.275 und M. BORN: Enz. d. math. Wiss; \T, 25. 
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Hierbei sind die 1K"', 111 ... 1T wieder GraBen, .<;lie durch den ZustaI'\d vollkommen 
bestimmt sind; das folgt aus den allgemeinen Uberlegungen S. 67f., da das System 
der GraBen K"', y, z ... T ein System von Zustandsvariabeln darstellt, durch das 
der Zustand vollkommen bestimmt wird, und an andere Voraussetzungen ist die 
Maglichkeit einer Darstellung von b Q in Form der Gleichung (3) nicht gekniipft 1. 

Die GraBen 1K"', 111 ... 1Thaben wieder die Bedeutung von Warmekoeffizienten; 
es ist jedoch nicht nurlKz von L'" , sondem auch 111 von L1I, .. . [T von LT verschieden ; 
die Beziehungen werden wir weiter unten notieren. Den Koeffizienten [T haben 
wir (fUr homogene Karper) schon in § I kennengelemt. Es ist namlich 

~Q- = [T = ncp = Cp . 
dT(p) 

Kombinieren wir die Darstellungen von bA durch Gleichung (I) mit der 
Darstellung von b Q durch Gleichung (3), so erhalten wir eine neue Darstellung 
fUr d U von· der Form: 

dU = Kz dx +lKX dKx + (K1I + [11) dy + ... + [T dT. (4) 
Ziehen wir hier auf beiden Seiten d (x· KX) ab, so ergibt sich 

d (U - xKx) = (- x + tK"X) dKz + (K1I + l1l) dy .. . + lTdT. (5) 
Hier steht auf der linken Seite das Differential einer Funktion, die, wie die Energie 
selbst, durch den Zustand vollkommen bestimmt ist; wir werden sie spater 
(III, § 5) als "Warmefunktion" W kennenlemen. Fiigen wir nun zu dieser Beziehung 
die des 2. Hauptsatzes hinzu, indem wir b Q durch (3) ausdriicken: 

IKz ly IT 
dS= fdKz+'rdY+"'+rdT, (6) 

so erhalten wir zusammen mit (5) ein Gleichungspaar, das vollkommen den 
Gleichungen I § 8, (16 und 17), entspricht, nur daB Kz statt x als unabhangige 
Variable auftritt. Wir kannen daher aus diesen Gleichungen, da tiber die Art der Zu
standsfunktion U nichts vorausgesetzt war, ganz die analogen Schliisse tiber Diffe
rentialbeziehungen zwischen den Koeffizienten der rechten Seite ziehen wie frtiber. 

statt 

statt 

Die neuen Differentialbeziehungen. Wir erhalten jetzt 
o KY _ oKz [T ] . 

r -. _,§8(20). 
Ox Oy 

OKN 

If Lx = - T Co.~Xl [I::: (2))] oy' 
.oK1I L1I= - T -,-

oT 

r +:~l· (8) 

1 Hierbei ist allerdings nicht mit der Moglichkeit gerechnet, daB der Druck oder, all
gemeiner, der Arbeitskoeffizient Kz in einem ganzen Bereiche von V- bzw. x-Werten konstant 
bleibt, wie das in Wirklichkeit in gewissen heterogenen Systemen, z. B. Wasser mit ge
sattigtem Wasserdampf (bei Vernachlassigung der Oberflacheneffekte), der Fall sein wird. 
Es entspricht dann einer Anderung von V bei konstantem T keine Anderung von p oder einer 
unendlich kleinen Anderung von peine endliche Anderung von V, d. h. es wiirde z. B., wenn 
Lz endlich ist, IK x unendlich groB werden. In solchen Fallen wird man selbstverstandlich 
eine Zerlegung von bQ in der Art von (3) nicht vornehmen, sondern sich entweder auf 
die Zerlegung nach T und den Arbeitskoordinaten beschranken oder doch wenigstens nur 
solche neuen Variabeln (z. B. die Entropie!) einfiihren, die mit den T und x, y, z in ein
deutiger Weise zusammenhangen (vgl. hierzu III, Kapitel B, Fund G). 
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statt 

II. § 5. 1)bergang zu anderen unabhllngigen Variabeln: Druck und Temperatur. 

B"X=-T OTI 1
0LT 02K"1 

oLT __ f)2KII [I,§8(22)]: 
oy - T oTZ 

I 
OIT_ = + T 02x 1 
oK" oTZ 

olT _ _ 02KII 
Oy - T oTZ 

(9) 

Dabei werden in den neuen Gleichungen natiirlich andere Variable bei den 
partiellen Differentiationen· konstant gehalten als in den alten; beispielsweise 

bedeutet :; die Anderung von ~ mit y bei konstantem KJ;, Z ••• P. Speziali

sieren wir diese Gleichungen jetzt fUr den Fall mit zwei Variabeln, namlich Druck 
und Temperatur, indem wir fUr K": - p, fUr x: V setzen, so folgen aus (8) und 
(9) die Beziehungen2 : 

oV 
lp=-T oT' (8') 

OIT _ oCp _ T (J2V (9') ap - n op - - 0 TZ . 

In diesen Gleiehungen bedeuten die 1 die Warmekoeffizienten bei konstantem 
Druck; die Differentiationen nach T sind bei konstantem Druck auszufiihren. 

Bestimmungsschemata mit den neuen Variabeln. Stellen wir mit Hilfe obiger 
Differentialbeziehungen wieder Bestimmungsschemata auf, und zwar zunachst 
das Zustandsgleichungsschema (vgl. S.77), so ist hier als Zustandsgleichung 
eine Formel anzusehen, die uns V fUr alle Werte von p, y ... T angibt. Das Zu
standsgleichungsschema in tabellarischer Form (s. ebenda) wird dann folgender
maBen aussehen: 

----~--------------------~-----------------Bekannt Festzustellen 

V:' fiir aIle p, y, ... , T 

KII: oKIi o'V 
(7) fiir Po und alle y und T op =ay- nach 

lp: 
oV 

IP=-T oT nach (8') 

1 Man kann von I, § 8 (20) usw. auch auf andere Weise zu (7) usw. gelangen. Aus 
der bei konstantem z, ... T selbstverstllndlich geltenden Gleichung 

Ox ox 
dx = - .dK"+- .dy 

oKZ (II.Z, Tl oy (Kz, z, Tl 

folgt, wenn man dx = 0 setzt und durch dy dividiert, die llhnlich schon mehrfach [z. B. § 1(2)] 
benutzte Beziehung zwischen den drei partiellen Difierentialquotienten 

oK" ox Ox 

BY (x, z, Tl • 0 K"(II,Z, Xl = - 0 Y(Kz,z, Tl 

. . oKx oKIi 
Ersetzt man In dlesem Ausdruck BY gemll.l3 I, § 8 (20) durch ax' so erhll.lt man nach 

Kiirzung der linken Seite mit dx unmittelbar Gleichung (7). 
Den direktesten Weg zur Ableitung auch der Gleichungen (7) bis (9) bildet natiirlich 

immer die Betrachtung und geeignete Kombination elementarer Kreisprozesse, bei denen 
in diesem Fall die Arbeits- und WlI.rmeeffekte beispielsweise bei der Anderung dK", dy 
mit den Effekten beider Anderung dy, dKz gleichgesetzt werden usw. 

2 Das negative Vorzeichen tritt in (8') auf, weil K" = -p ist. lp bedeutet die WlI.rmeauf
nahme bei (konstanter Temperatur und) zunehmendem Druck, d. h. abnehmendem Volum. 
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Bekannt Festznstellen 

lu: 
oKU 

lu = - T 0 T nach (8) 

100~ = -T~~ 
olT = _ T 02KY nach (9) £iir Po' Yo und aUe T 

oy oT2 

1st keine unabhangige Variable y vorhand.en, so geniigt, analog wie friiher, neben 
der Zustandsgleichung eine Messung der spezifischen Warme bei konstantem 
Druck (fUr je einen Druck bei jeder Temperatur), urn aile thermodynamischen 
AuBerungen eines solchen Systems zu bestimmen. 

Bei den mehr auf thermischen Messungen beruhenden Be~timmungsmethoden 
ist es das Auftreten .der spezifischen und latenten Warmen bei konstan
tern Druck, das 'den p, y ... T-Schematen eine bevorzugte Stellung vor den 
V, y . .. T-Schematen einraumt. Wir kommen auf diese Fragen nach Einfiihrung 
der thermodynamischen Funkt.ionen (§ 10) zurUck. 

Beziehungen zwischen den Warmeeffekten bei konstantem Druck und bei 
konstantem Volum. Man gelangt zu den Beziehungen zwischen den lund L 
am einfachsten von ihren Definitionsgleichungen aus. Wir haben fUr die Warme
aufnahme b Q bei einer kleinen Veranderung, wenn wir auBer p (oder V) und T 
noch eine Arbeitskoordinate y beriicksichtigen, die beiden Darstellungen: 

bQ. LVdV+LYdy+LTdT 
und 

b Q = lp dp + lu d y + IT d T . 

Nun konnen wir die erste dieser Gleichungen in der Form schreiben: 

( oV oV OV) 
bQ= LV a-p . dP + -0- . dy.+ oT dT + LYdy + LTdT. 

(Y, T) y (P. T) (p, y) 

Fassen wir hier die Glieder mit dp, d y und d T zusammen und vergleichen sie 
mit unserer zweiten Darstellung, so erhalten wir neue Ausdriicke fUr die Warme-. 
effekte, die bei bloBer Veranderung von p, y und T auftreten. Es ergibt sich: 

lp = LV oV (10) 
op (y. T) 

oV 
ly = Lu + LV-. - (II) 

i:J y (p, T) 

tT= LT + LV ~V (12) 
d T (P. y) 

Der Sinn dieser Gleichungen ist einleuchtend: es ist bei bloBer Volum- bzw. 
Druckanderung (Gleichung 10) der Volumwarmeeffekt mit dem Verhaltnis der 
Volumanderung zur Druckanderung zu multiplizieren, und bei Anderung der 
iibrigen Variabeln (Gleichung· II und 12) kommt in den l zu den entsprechenden 
Warmeeffekten L bei konstantem Volum noch ein Glied hinzu, das die Volum
warme bei der betreffenden Volumanderung beriicksichtigt. 

Diese Gleichungen erleiden bei heterogenen Systemen ohne Oberflachen
effekte dieselben, auf S. 101, Anm., erwahnten Einschrankungen wie die Be
ziehungen (I) bis (g'). Wendet man sie auf homogene Rorper an, wobei wir gleich 
den Fall betrachten wollen, daB ihr Verhalten, auBer durch V bzw. p und T, 
noch durch eine weitere unabhangige Arbeitskoordinate y, z. B. die Oberfiache, 
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bestimmt sei, so lassen sich noch gewisse fUr die Praxis wichtige Umformungen 
angeben. Es wird namlich meistens nicht LV direkt bekannt sein, woh1 aber 

der Zustandskoeffizient ~TP direkt oder indirekt (= ~, § 4, (3)) gemessen 
o (v) " 

sein. Dann kann man mitte1s I, § 8 (22) LV durch T· ~TP ausdriicken 
. v (~ 

1 oV oV 
[so §4 (4)]. Fiihrt man noch --;ZJ'a=x [§4 (2)] oder a =-Vx ein, 

oV P P(y,)T 
sowie 7fT = ex . V [§ 4 (I)], so erhalt man die drei Beziehungen: 

(p, y) 

lP = -exV T (ro') 

(d) 

(12') 

Von diesen Beziehungen hat besonders die dritte Interesse, da sie eine Um
rechnung der spezilischen W iirmen ermoglicht. Dividieren wir namlich mit der 
Atomzahl nA des homogenen Korpers, so haben wir 

IT 
nA =cp 

als die spezi/ische W iirme des K orpers bei konstantem Druck (bezogen auf I Gramm

atom als Masseneinheit) zu bezeichnen; entsprechend wird LT = Cv und ~ gleich 
nA nA 

dem spezifischen Volumen V (pro Grammatom). Wir erhalten also 
01: 2 

Cp = Cv +--. vT (12") 
" 

(Dieselbe Formel wiirde natiirlich auch resultieren, wenn wir cp , Cv und v auf I g 
als Masseneinheit bezogen.) In diesen wichtigen Umrechnungsbeziehungen spielt 
das zweite Glied (das notigenfalls noch von mechanischen auf kalorische Ein
heiten umzurechnen ist) bei fliissigen und festen Korpern nur die Rolle eines 

2 

Korrektionsgliedes, da v und ~- relativ kleine GroBen sind 1. Bei idealen Gasen 
x 

dagegen hat das Zusatzglied, wie wir schon in § I besprachen, dieselbe GroBen
ordnung wie cv; nach (12) ist dieses Glied ja, fUr ein Mol eines Gases, gleich 

oV V 
LV. -0- = p. - = R wahrend LT fUr ein Mol eines einatomigen Gases den 

oT(p) T ' 
Wert i R hat. 

§ 6. Der jouLE-THOMsoN-Effekt. 

Beschreibung des Effekts. Die Bedeutung der jetzt zu besprechenden Er~ 
scheinung liegt einerseits darin, daB sie, wie schon erwahnt, die GroBe lp fUr 
aile Gase zu ermitteln gestattet; andererseits liegt sie der Technik der Ver
fliissigung tiefsiedender Gase zugrunde. Der experimenteile Befund ist folgender. 
Ein Rohr ist durch eine Wand, die von feinen Poren durchsetzt ist (Diaphragma), 
in zwei Teile geteilt. Das Gas, das das Rohr erfiillt, wird auf der einen Seite unter 

1 Die GroBenordnungen sind bei festen Korpern: 01: ~ 5 . 10-5 grad-I, x ~ 1 • 10-6 Atm.-1, 
01: 2 emS /Atm. eal 

v ~ 20 ems; setzen wir T = 3000, so finden wir - . v T ~ 10 --- ~ 0,3 --, wahrend 
x grad grad 

eal 
wir fruher (S.99) Cv zu - 6 -- fanden. Bei hoheren Temperaturen und bei Fliissig

grad 
keiten wird der EinfluB des Korrektionsgliedes und damit die Differenz cp - Cv groBer. 
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hoheren Druck gesetzt, .so daB es durchdie Poren hindurch in den andereil TeiI 
des Rohres gepreBt wird und sich dabei.ausdehnt. Die.ser Vorgang ist (falls durch 
die Seitenwande des Rohres hindurch kein Warmeausgleich mit der Umgebung 
moglich ist) im allgemeinen yon einer Tempet"aturver~detung, und zwar unter 
normalen VerhaItnissen fast imnier von einer Abkiihhmg, begleitet.. Eine be
kannte Ausnahme ist der Wasserstoff, der sieh, falls ma.n dieAnfangstemperatur 
iiber - 800 ChaIt, beim Hindurchpressen erwarmt, falls die Anfangstemperatur 
fie fer liegt, abkiihlt. (Diese "Inversionstemperatur" ist vom Anfangsdruckab~ 
hlingig, siehe unten). Ein Umkehrpunkt ist auch beim Hebeobachtet. worden, 
und man nimmt an, daB er allgemein existiert, jedoch bei den andereJi Gasen 
oberhalb des gewohnlich zuganglichen Temperatur- und Druckgebietes liegt. 

Man sieht sofort, daB es sieh hier urn einen irreversibeln Vorgang handelt, 
denn die beiden stationaren Zustande zu beiden· Seiten des Diaphragmas sind 
nieht durch eine Reihe von Gleichgewiehtszustanden verkniipft. 1m Gegenteil 
muB innerhalb der Poren das hindurchtretende Gas auBerordentIieh plotzlichen, 
einseitig ablaufenden Veranderungen unterliegen, so daB bedeutende Ab
weichungen vom thermis..:hen Gleichge.wichtszustand auftreten. Gleichwohl 
kann man den Vorgang zur Bestimmung reversibler Effekte nutzbar machen. 

Berechnung reversible%: GraBen aus dem Effekt. Zur genaueren Erorterung 
nehmen wir an, daB unter der Wirkung zweier Stem-
pel PI und P 2 eine gewisse Menge Gas. durch das ~ E 
Diaphragma D hindurchgestromt. sei (Abb. ZI). l:m -::i v.,,~ :,7'2. ~. 
Anfangszustand habe dabei der Stempel P2 an D an- _ _ 
gelegen, PI aber im linken Teilraum seinen groBten 
Ab t d D h b . Edt d . P b' D A:bb. '1. Schematiscbe VorrichtUDg s an von ge a t, 1m n zus an se:t 1 IS· zum Studium des JOULE.THOMSO'" 

vorgeschoben, P 2 in die groBte Entfernung rechts Effekts. 

hinausgeschoben. Dann ist im Verlauf des Vorgangs 
eine gewisse Gasmenge vom Volum VI auf· das (groBere) Volum V!I. expandiert 
und gleiehzeitig vom .Druck PI auf den Druck P2 abgesunken. 

Der Unterschied V2 - VI werde = LI V, der (negative) Druckunterschied 
P2 - PI = LIP gesetzt; beide GroBen seien klein im VerhaItnis zu V bzw. p. 

Wird ein Warmeaustausch mit der Umgebung vermieden, so stellt sich das 
Ganze als ein (irreversibler) thermodynamischer ProzeB dar, bei dem nur Arbeit 
vom System aufgenommen wurde, undzwar die Arbeit PI VI - P2 Vi' Nach dem 
I. Hauptsatz ist diese Arbeit gleich der Energieanderung, die das Gas beim 
Durchtritt durch das Diaphragma erlitten hat (denn der Zustand innerhalb des 
Diaphragmas ist unverandert geblieben); bezeichnen wir also die Energie des 
Gases vor dem Dun;htritt mit U1 , nachher mit U2 , die Differenz U2 - U1 mit 
LI U, so ist 

(I) 

da wir wegen der angenommenen Kleinheit von LI V und LI P statt PI oder P2 
einen Mittelwert p, statt VI oder V 2 einen Mittelwert V setzen konnen. 

Nun ist die bei dem ProzeB eingetretene Energieanderung nach dem I. Haupt
satz nur vom Anfangs- und Endzustand abhangig, aber unabhangig von der Art 
des Prozesses. Wir konnen LI U also z. B. auch gleich der Energieanderung setzen, 
die eingetreten ware, wenn wir das Gas auf irgendeinem reversibeln Wege aus dem 
Zustand I in den Zustand 2 gebracht hatten. Hierbei ware ~owohl .d U wie LlV 
und LIp ebenso groB wie bei dem irreversibeln ProzeB, ebenso die Tempe
raturanderung LI T; nur hatte LI U nieht mehr die Bedeutung einer Arbeit, 
sondern allgemeiner der Summe Al2 + Ql2' wobei die Einzelwerte Al2 und Ql2 
im allgemeinen noch von dem gewahIten Weg abhangen wiirden. 
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Wird jedoch speziell ~ie Um"'andlung 1 -~ 2 so vorgenommen, daB keine 
groBeren Anderungen von T VOf1wmmen, so sind die reversibeln Arbeits- und 
Warmeeffekte einzeln unabhangig yom Wege, da dann immer A = LI U - T LIS, 
Q = T LI S gesetzt w~rden kann. In unserem Fall ist: 

A12 =- p·LlV 
Q12=Lv·LlV+LT.LlT, oder =lP·Llp+1T·LlT. 

Bestimmen wir nun, wie wir es vorhatten, die reversible Arbeits- + Warmezufuhr 
A 12 + Q12 ffir diejenige Zustandsanderung des Gas~s, die beidem ] OULE -THOM
soN- Versuch (irreversibel) von selbst eintritt, so £allt der LI U-Wert, der sich aus 
Au + Q12 berechnet, mit dem Wert von LI U nach (1) zusammen, und wir erhalten 

Al2 + Q12 = LI U = - p . LI V - V . LI P , 

und da Au = - P • LI V ist, bleibt 
Q12 = - V . LI P . 

Hiernach ware (wegen LI p < 0) die Warme, die bei der reversibl~n Flihrung des 
im Endergebnis mit dem ]OULE-THOMsoNschen-Prozesse aquivalenten Prozesses 
aufgenommen werden wlirde, immer positiv. Die Zustandsanderung bei demirre
versiblen ]OULE-THOMsoN-ProzeB entspricht also der bei einem reversiblen Pro
zeB, bei dem mehr Arbeit nach auBen abgegeben, daflir aber noch eine gewisse 
Warmemenge aus der Umgebung aufger10mmen wurde; offenbar bedeutet -V, LIP 
den Tei! der bei dem irreversiblen ProzeB (algebraisch) zugefiihrten Arbeit, der 
dabei "in Warme verwandelt" wurde. DaB trotzdem bei dem irreversiblen ProzeB 
eine Temperaturerniedrigung eintreten kann, erklart sich einerseits daraus, 
daB bei reversibler adiabatischer Ausdehnung eine Druckarbeit p . LI V yom Gase 
geleistet wird, die auf Kosten der Warmeenergie der Gasmolekille geht (LV = 'P), 
und die bei idealen Gasen gerade die Warmezufuhr - V . LI P zur Aufrecht
erhaltung . der Temperatur ver:brauchen wlirde; andererseits kommt aber, bei 
Gasen mit Kohasionskraften, noch als abkiihlende Ursache der Energieaufwand 
zur Uberwindung der Kohasionskrafte hinzu, der ebenfalls auf Kosten der 
Warmeenergie der Gasmolekille' geleistet werden muB und in vielen Fallen 
sogar groB gegen die Einzelglieder p. LI V und V . LI P ist. Dieser Effekt ist 
es also, der wesentlich ffir das AuItreten einer Temperaturerniedrigung ver
antwortlieh zu machen lst. 

Setzen wir jetzt flir die reversible Warmeaufnahme Q12 bei der betrachteten Zu
standsanderung den stets gliltigen Ausdruck lp· LI P + IT. LI T ein; so ergibt sich 

- V . LIP = lp • LI P + IT • LI T 

mid hieraus die Beziehung des (differentiellen) ] OULE -THOMSON - Effekts : 
-lp-V 

LI T = IT • LIP , (2) 

wo man noch aIle GroBen der rechten Seite auf ein Mol reduzieren kann und dann 
iT = Cp, V = V zu setzen hat. 

Diese Formel verknlipft die gut meBbaren GroBen V, LIp und L1 T mit dem 
Warmekoeffizienten nach dem Druck Ip und der spezifischen Warme bei kon~ 
stantem Druck cp . Insbesondere kann, wenn cp bekannt ist, auch lp durch 
den ]OULE-THOMSON- Versuch ermittelt werden. 

Da nach § 5 (8') lp = - T ~~ ist, folgt aus (2) auch, daB 

T .oV ~V 
LI T = 0 ~T • LI P (3) 
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ist. Bei idealen Gasen ist :~ = ~ , also d T = 0, der Effekt verschwindet. 1m 

iibrigen wird, je nachdem T :~ graBer oder kleiner als V ist, bei dem Druck

abfall eine Abkiihlung oder Erwarmung stattfinden. 
Anwendung des Effekts. 1. Zum Aulsuchen der Zustandsgleichung. 1st IT bzw. 

Cp fiir alle P und T eines nichtidealen Gases bekannt (speziell gleich dem idealen 
Grenzwert), so liefert die Messung der dP und dT des Effekts bei allen Drucken 

und Temperaturen die Kenntnis von T :~ - V = 0 ~ (V T). Es braucht also V 

oder V' T nur noch fUr einen T-Wert in Abhangigkeit von p bekannt zu sein, 
was bei hohen Temperaturen die ideale Gasgleichung leistet. Dann kann man 
ohne direkte Volummessungen zur vollstandiger. Zustandsgleichung gelangen. 
lP ist nach § 5 (8') dann ebenfalls bekannt. 

Dies Bestimmungsschema mag als ein Beispiel dafiir gelten, daB die Kenntnis 
aller Arbeits- und Warmeeffekte keineswegs nur aus Angaben fiber die Koeffi
zienten Loder lund K oder x (in Abhangigkeit von K'") erschlossen zu werden 
braucht, !?ondern daB man auch mit Messungen, die diese GraBen in irgendwelchen 
passenden Kombinationen liefern, zum Ziele kommen kann. 

2. Zur Prulung der VAN DER WAALsschen Gleichung. Aus dieser ZustaIl:ds
gleichung folgt, mit einigen Vernachlassigungen, fur I Mol: 

ov 2a 
T oi-v~ RT- b . 

Hiernach ist der ]OULE-THOMsoN-Effektderartiger Gase, auBerdurch R, durch 
die beiden Konstanten a und b bestimmt. a spielt bei tieferen Temperaturen die 
uberwiegende Rolle im Sinne einer Abkiihlung bei Druckminderung (wegen des 
Energieverbrauchs zur Uberwindung der Kohasionskrafte); b wirkt im entgegen
gesetzten Sinn und uberwiegt bei hohen Temperaturen (Erwarmungseffekt bei 
Druckmiriderung, der damit zusammenhangt, daB wegen des Eigenvolums der 
Molekiile bei kohasionslosen Gasen der in Warme verwandelte Anteil V . d P der 
aufgewandten Arbeit die AusdehnUIigswarme LV. dV, die hier = p . dV ist, 
··b . t·. dp P) u erwleg .. oV > 'if . 

Die VAN DER WAALssche Theorie liefert also tatsachlich eine Inversions
temperatur, fur die die genauere Formellautet: 

T.-~. (v-b)2 
'-Rb v2 • 

Ersetzt man in dieser Formel v durch p und T, so kann man Formeln fUr Ti als 
Funktion von p oder fur den Inversionsdruck Pi als Funktion von T aufstellen. 
Wir wollen uns nicht auf ihre ausfiihrliche Diskussion einlassen1, sondern nur 
einige Resultate mitteilen. Es folgt aus die sen Formeln, daB innerhalb eines 
Temperaturgebietes, das von etwa t der kritischen Temperatur bis zur etwa 
sie benfachen reich t, in einem gewissen Druckge biet stets ein Abkiihlungseffekt auf
tritt; jedoch ist es durch genugende Drucksteigerung maglich, iede Temperatur zu 
einer Umkehrtemperatur zu machen. Andererseits kann man bei iedem vor
gegebenen Druck im allgemeinen zwei Inversionspunkte finden, einen unteren 
bei tiefen Temperaturen (meist schon im Gebiet des flussigell Zustandes) und 
einen oberen bei hohen Temperaturen (> 3 Tk). (1m dazwischenliegenden Bereich 
findet ein Kuhteffekt statt.) Die Priifung dieser die Inversionstemperatur be-

1 Genaueres s. bei W. SCHULE: Tec.hnische Thermodynamik. Bd.2. Berlin: lutius 
Springer 1923. 
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treffenden Aussagen ergab gute Bestatigungen; so erhaIt man aus den Versuchen 
von NOELL (s. unten) an Luft durch Extrapolation ffir 100 C einen lnversions
druck p, = 3II Atm., wahtend die VAN DER WAALl?sche Gleichung 323 Atm. er
warten laJ3t. 

Man kann nach der VAN DER WAALsschenFormel auch die Grope des 

"Drosselungseftektes" ~; voraussagen. Die so berechneten Wertestimmenmitden 

beobachteten innerhalb der Fehlergrenzen iiberein. Wir geben hier noch in der 
Abb. 22 die wohl bisher genauesten Messungen des differentlellen JOULE-THOM
SON -Effektes von NOELL (Diss. Miinchen 1914) wieder. Sie beziehen sich auf Luft. 

~q5·~------~-------r------~------~ 
4p 

1 q~~~---+------~--------r-------; 
Die Abbildung zeigt, .wie 
sich mit zunehmender Tem
peratur der Effekt (Tempe
raturemiedrigung in Grad 
pro Atmosphare Druck
unterschied) verringert, da 
sich das Gas dem idealen 
Verhalten nahert. Es fallt 
femer auf, daB die den 
tieferen Temperaturen zu
gehorigen Kurven mit stei
gendem Druck der Abszisse 
sehr steil zustreben, und 
daB sich. aIle Kurven bei 
hoheren Drucken offenbar 
kreuzen werden, was theo-

o 50 100 150 2OOAt",. retisch vorauszusehen ist. 
- P Nach der VAN DER WAALS-

Abb. 22. Drossel!}~~:::' b!l~:.Abhiingigkeit von schen Formel miiBte die 

Isbtherme 3 Tk = 3990 abs. 
= + 1260 C die Abszissenachse im entfemtesten Punkte, bei P = Pk = 364 Atm. 
schneiden, aIle anderen bei niedrigeren Drucken. (J 

3. Zur Prufung der Differentialbeziehung lp = - T . .!!-. Da der Ausdeh-
oT 

nungskoeffizient direkt meBbar ist, andererseits Ip gemaB (2) aus ~~ , V und IT 

genau bestimmt werden kann, ist hier (falls eine in absoluten Graden geeichte 
Skala vorliegt, s. u.) eine besonders giinstige Moglichkeit zui' Priifung einer aus 

. den beiden Hauptsatzen flieBenden Differentialbeziehung gegeben. 
4. Zur Festiegung der absoluten Temperaturskala. Umgekehrt kann man durch 

gleichzeitige Messungen von ~ ~ und lP an. einem nicht ideaien Gas besonders 

be quem eine beliebige Temperaturskala in absolutem MaB eichen.· Mit Ein
fiihrung eirier so1chen beliebigen Skala (Temperatur .:f) wfirde sich Gleichung (3) 
folgendermaBen schreiben lassen: 

nc;·L1.:f= (T~~. :~ -V) LIP, 

wobei c; = Cp • ~~ die spezifische Warme ffir die .:f-Skala bedeutet. Aus (3') 

folgt durch Auflosung nach d:: : 
dT 
T 

ov 
alf ·d.fl 
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Hier sind nun auf der rechten Seite aIle GroBen bequem meBbar, es gelingt also, 
von einem Temperaturpunkt aus die zu d3- gehorige relative Anderung der abso
luten Temperatur festzustellen. Fiihrt man dies fiir geniigend viele Punkte der 
3--Skala durch, so kann man Gleichung (4) auch integrieren undo erhalt dann aus 

In ~: das Verhaltnis der zu zwei Skalenpunkten 3-2 und 3-1 gehorigen absoluten 

Temperaturen. Legt man schlieBlich noch (s.S.33/34) die Einheit der absoluten 
Skala fest, so ist fiir irgendeinen Ausgangspunkt 3-1 die absolute Temperatur fest
gelegt, = T l' und man kann dann zu jedem ..'Jo-Wert das zugehorige T bestimmen. 

5. Praktische Anwendung 1• GasverllUssigung. In den LINDEschen Gas
verfliissigungsmaschinen wird das betreffende Arbeitsgas (Sauerstoff, Stickstoff, 
Luft usw.) durch irreversible Expansion des vorher komprimierten Gases unter 
sehr hohen D:r;uckunterschieden (etwa von 200 auf 16 Atm;) zu starker Abkiihlung 
oder Warmeaufnahme aus der Umgebung gezwungen. Indem diese Warme zum 
Teil dem neu eil;1stromenden komprimierten Gas entzogen wird, wird im Lauf 
einiger Arbeitsgange die Temperatur des Arbeitsgases soweit emiedrigt, daB sich 
von nun an immer ein Teil in fliissiger Form abscheidet. 

Thermodynamisch kann man den ProzeB auffassen als Differenz zweier Pro
zesse, von denen der eine ein (irreversibler) KreisprozeB ist. Es handelt sich dabei 
urn einen KraftkiUtemaschinenprozeB, bei dem die KreisprozeBsubstanz (das Ar
beitsgas) unter Arbeitsaufwand und Warmeabgabe bei Zimmertemperatur kom
primiert, dann (isobar) abgekiihlt, bei der Tieftemperatur isotherm und irrever
sibcl (ohne Arbeitsgewinn, aber unter Warmeaufnahme, falls man unterhalb des 
Umkehrpunktes arbeitet) expandiert und schlieBlich wieder isobar erwarmt wird. 
Der irreversible Effekt, der wiederum einer Verwandlung der Ausdehnungsarbeit 
in Warme, also einer Verkleinerung der Abkiihlungswarme bei derTieftemperatur 
entspricht, fallt hierbei nicht entscheidend ins GeWicht gegeniiber den bei den 
hohen Drucken erheblichen Warmeeffekten, die mit der Uberwindung der Koha
sionskrafte verbunden sind. Man hat es ja bei der Uberwindung <;lieser Kohasions
krafte mit einer ahnlich wirksamen Kalte- ·oder Warmequelle zu tun wie bei der 
Verdampfung oder Kondensatioh des Dampfes in einer Dampfmaschine. 

Von diesem KreisprozeB hat man nun, urn zu dem (allerdings immer noch 
idealisierten) LINDEschen ProzeB zu kommen, noch einen TeilprozeB abzuziehen, 
der, bei dem KreisprozeB, der isobaren Wiedererwarmung des in Wirklichkeit als 
Fliissigkeit zuriickgelassenen Teils des bei Tieftemperatur expandierten Arbeits
gases entspricht. Urn dieseIi. Betl'ag ist das "Warmeentziehungsvermogen" des 
LINDEschen ,Proz~sses geringer als das des geschilderten Kreisprozesses. 

Man erkennt bei dieser Zergliederung des Prozesses deutlich, daB die irre
versible Durchfiihrung der Entspannung eine Verminderung des Kiihleffektes 
zur Folge hat. In der Tat ist der thermodynamische IdealprozeB der Gasver
fliissigung eigentlich der einer adiabatischen arbeitsleistenden Expansion des vor
her isotherm komprimierten Gases. Wiirde man Druckluft von 100 Atm. mit 
einer Anfangstemperatur von o? C in solcher W~ise auf 1 Atm. expandieren lassen, 
soowiirde man bereits einige Prozente fliissiger Luft erhalten, jedoch nur in feiner 
Nebe1form und also schwer abscheidoar. Technisch brauchbar ware dieses Ideal
verfahren nur, wenn sich ein sehr erheblicher Teil der beteiligten Luft verlliissigte, 
wozu wiederum sehr hohe, schwierig herzustellende Anfangsdrucke notwendig 
waren, und vor aIIem Arbeitszylinder, deren Organe bei den tiefen Temperaturen 

1 Die hier .geschilderten Prozesse decken sich nicht ganz mit .dem oben geschilderten 
}ouLE-THoMsoN-ProzeB; das Gemeinsame ist nur die Benutzung einer irreversibeln Ex
pansion mit dem Erfolg eines Warmeverbrauchs. wobei die-auch fur den }OULE-THOMSON
ProzeB maBgebende GroBe lp die ausschlaggebende Rolle spielt. 
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noch beweglich bleiben. Damit wachsen aber die Schwierigkeiten, eine wirklich 
adiabatische, reversible Expansion durchzufiihren, so daB technisch ein so1cher 
ProzeB bisher nicht rationell durchfiihrbar gewesen ist. 

Fiir eingehenderes Studium dieser interessanten· Fragen sowie des LINDE
schen und (hier nicht erorterten) CLAuDEschen Gasverfliissigungsverfahrens ver
weisen wir auf die schon zitierte Technische Thermodynamik von SCHULE. 

Kapitel B. 

Inhomogene Systeme. 
§ 7. Systeme mit Oberflachenkraften. 

. Die Rolle der OberfHichenwirkungen. An der Oberflache eines Korpers oder 
an seiner Beriihrungsflache mit anderen Stoffen herrschen stets andere Verhalt
nisse als in seinem Inneren, da fiir die an der Oberflache liegenden Molekiile einer
seits ein Teil des Einflusses der im Innern wirksamen Nachbarmolekiile fehlt, 
andererseits der EinfluB von Molekiilen des anstoBeriden Mediums an diese Stelle 
tritt. Man miiBte daher strenggenommen immer bei der Charakterisierung des Zu
standes eines Systems seine Oberflachenentwicklung beriicksichtigen. Wenn 
man in den meisten Fallen davon absehen kann, so beruht dies d~auf, daB zu
meist die Zahl <ler in der Oberflache besonderen Einfliissen ausgesetzten Molekiile 
gegeniiber den im Innern sich unter "normalen" Verhaltnissen befindenden ver
schwindend klein ist. Die AuBerungen eines Systems werden durch die Ober
flachenentwicklung erst dann erheblich beeinfluBt, wenn diese auBerordentlich 
groB ist, wie z. B. bei diinnen Lamellen oder sehr fein verteilten (namentlich in 
kolloidalem Zustand befindlichen) Substanzen. 

Unabhangig davon, ob ein Oberflacheneffekt in dem zu untersuchenden 
FaIle quantitativ in Betracht kommt oder nicht, wollen wir uns hier mit der 
Frage nach dem thermodynamischen Charakter und den thermodynamischen 
GesetzmiiBigkeiten so1cher Effekte beschaftigen. Wir werden zu dem Zwecke 
das System und die an ihm angreifenden Krafteso wahlen, daB die zu unter
suchende Oberflache unabhangig von anderen GroBen (z:B. Volum oder Druck) 
verandert werden kann; ware das nicht der Fall, so wiirden sich zwar diese Effekte 
in dem thermodynamischen Verhalten des Systems auch geltend machen, aber 
nur, indem sie die Zustandsgleichung p = t (V, T) und die Warmeeffekte des 
Systems in gewisser Weise komplizieren. 

System mit unabhangiger Veranderung der OberfHiche. Als Beispiel eines 
thermodynamischen Systems, an dem man 
Oberflacheneffekte gedanklich be quem unter
suchen kann, betrachten wir eine Fliissig
keitsschicht F (Abb. 23), die in einem recht
eckigen Rahmen R. mit einer beweglichen 
Querwand W (schwerefrei) ausgespannt ist. 
Die Schicht sei auBerdem in ein DruckgefiiB 
eingeschloss~n, das das Gesamtvolum und 
den Druck des Systems mit Hilfe eines 

~I===~ Stempels St zu verandern gestattet. (In der 
Abbildung ist die Vorderwand des Druck-

Abb.23. Schema eines Systems mit gefiiBes weggenommen gedacht.) Der iibrige 
unaWingiger Veriind!mlD8' der Oberflache. Raum in dem DruckgefiiB sei entweder mit 

einem Gas oder einer anderen' Fliissigkeit 
oder speziell auch mit dem gesattigten Dampf der Fliissigkeitsschicht erfiillt; in 



System mit unabhangiger Veranderung der Oberflache. 111 

diesem letzten Fall ist allerdings normalerweise (III. Teil, § 16) der Druck 
durch die Temperatur eindeutig bestimmt. 

1m allgemeinen Fall haben wir jedoch ein System vor uns, in dem nun das 
Volum, die Temperatur und die Ober£lache der Fliissigkeitssc~icht unabhangig 
voneinander verandert werden konnen l . Die erste Frage wird sein, ob die hier 
neu hinzukommende Veranderung "des Systems auf rein thermodynamischem 
Wege, nur durch Arbeits- und Warmeaustausch mit der Umgebung, bewirkt 
werden kann. Diese Frage ist ohne weiteres zu bejahen; wir konnen die Lage 
von W unter Benutzung des Arbeitsfilters verandem und die dabei geleistete 
oder aufgenommene Arbeit in derselben Einheit wie die Volumarbeit messen. 
Etwaige mit der Verschiebung von W verknupfte Temperaturanderungen konnen 
wir durch Warmeaustausch mit der Umgebung wieder ausgleichen. 

Weiter sehen wir, daB die zur Bestimmung der Lage von W dienende Ko
ordinate, etwa die Entfemung zwischen W und der rechten AuBenwand, neben V 
als unabhangige Variable auf tritt, und daB diese Koordinate y die Eigenschaft 
einer Arbeitskoordinate hat, da bei festgehaltenem y und konstantem Volum 
keine Arbeit geleistet wird (KT = 0, vgl. S. 70f.). Statt dieser etwas speziellen 
Arbeitskoordinate y konnen wir jedoch sogleich, wie beim Volum, eine all
gemeinere "ahgekfirzte Koordinate" einfUhren, namlich d~e GroBe der Ober
£lache, w. Denn die Erfahrung zeigt, daB in den hier zu behandelnden Fallen 
aIle thermodynamischen Wirkungen des Systems bei Veranderung der Ober
£lache, und auch aIle Zustandsanderungen des Systems, die ffir sein weiteres 
thermodynamisches Verhalten maBgebend sind (Druck, Volum, Temperatllr, 
chemischer Zustand) nur von der Anderung der gesamten Ober£lachengroBe, aber 
nicht von dem Ort und der Form der Ober£lachenanderung abhangen. Voraus
setzung ist hierbei allerdings, daB in beiden aneinandergrenzenden Medien keine 
Formelastizitat, sondem freie Beweglichkeit der kleinsten Tei1chen vorhanden 
ist, und daB die etwaigen Krfimmungsradien der Ober£lachen nicht in molekulare 
GroBenordnungen fallen; in diesen beiden Fallen wu.rde es nicht nur auf die 
GroBe, sondem auch auf die Form der Ober£lache ankommen. 

Die Arbeits- 1,md Warmekoeffizienten. Wir erhalten ffir b A folgende Zerlegung : 
bA = _po dV+ Kwdw. 

Hierbei ist KW der "Arbeitskoeffizient nach der Oberflache", d. h. die Arbeit, die, 
unter Konstanthaltung des Gesamtvolums, beiVergroBerung der Oberflache urn die 
zugrunde gelegte Flacheneinheit, speziell 1 cm 2, geleistet wird. Diese Arbeit ist 
bei allen von Gleichgewichtszustanden ausgehenden Oberflachenvergro.8erungen 
immer positiv, da sonst eine irgendwie mit Grenzlinien ihrer Oberflache festge
legte Flussigkeit von selbst ihre Oberflache (unter Arbeitsabgabe) vergroBem (auf
blasen), sich also schlieBlich belie big fein verteilen wu.rde. Man hat also bei Ver
groBerung der Oberflache eine Zugkraft zu uberwinden, und Kw bedeutet offenbar 
die GroBe dieser Zugkraft pro Langeneinheit einer durch die Oberflache gelegten 
Querschnittlinie. Denn urn ein Langenelement ds einer so1chen Linie senkrecht 
zu seiner E.ichtung urn da$ StUck d x vorwartszuziehen, muB, wenn die Kraft 
pro Langeneinheit der Querschnittslinie = a ist, die Arbeit a' ds· dx = a' dw 
geleistet werden. Also Kw . dw = a' dw, Kw = C1. Die GroBe C1 bezeichnet man be
kanntlich als Oberflachenspannung oder auch als "Kapillarkonstante", da die 
Oberflachenerscheinungen in Konkurrenz mit der Schwerewirkung besonders in 
dunnen mit Flu.ssigkeit gefilllten Rohren, Kapillaren, gut beobachtbar sind. 

1 In unserem System ist die Veranderung der GrenzfHl.che der Fltissigkeitsschicht 
gegen die andere Fliissigkeit oder den Dampf noch zwangsweise gekoppelt mit veranderter 
Benetzung der Rahmenwande. Diesen EinfluB kann man jedoch belie big weit zuriickdrangen, 
wenn man die Lange und Breite der Schicht gentigend groB gegen ihre Dicke wahlt. 
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Wir haben also: 
bA = -p. dV + 0" dw. (r) 

Entsprechend zerlegt sich die allgemeine Warmeaufnahme des Systems: 
bQ = LVdV+ L"'dw + LTdT. 

Neu ist hierbei der Warmekoeffizient nach der Oberflache (bei konstantem Vo
lumen), L"'. Diese "Oberflachenwarme", die zugefiihrt werden muB, urn bei Ver
anderung von w die Temperatur konstant zu halten, ist,wie wir sehen werden, 
stets positiv, eine Oberflachenvergro.Berung bei konstanter Temperatur ver
braucht Warme. 

Wahlen wir p statt V als unabhangige Variable, so erhalten wir die ent
sprechende Zerlegung: 

bQ = IpdP + Z"'dw + ZTdt. 

HierbCi bedeutet Z'" die Oberflachenwarme bei konstantem Druck. Diese GroBe 
hat vor L'" den Vorzug, daB sie von den Gesamtmassen der beiden Medien un
abhangig ist. Man kann sich namlich den ProzeB der OberflachenvergroBerung 
bei konstantem Druck so gefiihrt denken, daB die zur Bildung der Oberflachen
schicht notwendigen kleinen Bruchteile beider Medien zunachst abgetrennt, dann 
unter entsprechender Volumanderung in "Oberflache" verwandelt und schlieB
lich mit den ubrigen unverandert gebliebenen Phasen wieder vereinigt werden1 • 

Bei Veranderung unter konstantem Volum wird dagegen, falls die Oberflachen
vergroBerung an sich mit einer Volumanderung verbunden ware, der Druck der 
Medien verandert und damit innerhalb der beiden Medien eine Zustandsanderung 
herbeigefiihrt, die mit einem von der Masse der Medien abhangigen Warmeeffekt 
verbunden ware. Dieser Warmeeffekt wiirde in L'" mit enthalten sein. Wir er
kennen dies auch bei Anwendung der Beziehung (II), § 5. Danach ist: 

cV 
Z'" = L'" + LV. -~

OW(p,T) 

In diesem Ausdruck hat zwar ~ V einen spezifischen, nur auf die Oberflachen-
oW(p,T) . 

bildung beziiglichen Charakter, jedoch nicht LV, da (im allgemeinen Fall) schon 
die Verteilung einer gegebenen VoJumanderung auf die beiden Medien ganz von 
dem Massen- und Volumverhaltnis sowie den Kompressibilitaten dieser beiden 
Medien abhangig sein wird. Urn die spezifischen Wirkungen zu isolieren, ist es 
also notwendig, Oberflachenanderungen unter konstantem Druck zu untersuchen. 

Die Zustandsgleichungen. Verwenden wir p, w und T als unabhangige Ver
anderliche, so haben wir die Formeln des § 5 zu benutzen. Es kann dann ohne 
weiteres das von den Zustandsgleichungen ausgehende Be!?timmungsschema 
S. r02/r03 iibemommen werden, wo an Stelle von y: w, von KlI : 0', von ZlI: I'" 
zu setzen ware. Anwendung der Differentialbeziehung § 5 (7) fiihrt unter Beriick
sichtigung von Kx = - P zu folgendem neuen Resultat: 

C(1 cV 

cp(""T) = oW(p,T)' 

Man sieht, daB bei konstantem p und T mit der Ausbildung neuer Oberflachen

teile eine Kontraktion der Materie (~V < 0) verbunden ist, falls die Oberflachen-Cw . 

1 Diese Betrachtung . gilt, falls die Oberflache nicht gewisse Stoffe aus beiden Medien 
selektiy anreichert. Tritt ein solcher Effekt auf, so kann der ProzeJ3 in die Bildung einer 
OberfHiche gleicher spezifischer Zusammensetzung wie die Einzelmedien und die nachtrag
Hche reversible Dberfiihrung der selektiv angereicherten Teilchen unter konstantem Druck 
zerlegt werden. Auch bei diesem zweiten Effekt ist, wie man leicht einsieht, der Warme
effekt von der Gesamtmasse der beiden Medien unabhll.ngig. 
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spannung a mit wachsendeql,Druck abnimnit, 1m anderen,FaJI eine Dilatation. 
Gleichung (3) wfirde, bei vollstfuldiger" Kenntnis der ZustandsgleichungV = 
f. (P, w, T) die Untersuchung der Druckabhangigkeit von a ersparen, und um
gekehrt. ' 

Was die Abhangigkeit der Oberflachenspannung von w betrifft, so versteht 
man, daB a von w unabhangig ist, solange durch VergroBerung der Oberflache 
(bei konstantem Druck) die Eigenschaften der in der Oberflache sich beIiihrenden 
Fliissigkeiten nicht geandert werden. (Eine Ausnahme wiirde Z', B.' bei Misch
fliissigkeiten eintreten, falls die Oberflache die Eigenschaft hatte, irgendwe1che 
Teilchen, die in den Fliissigkeiten hur sparlich vorhanden sind, in sich aufzu
speichem, oder wenn nur sehr wenig Fliissigkeit im VerhaItnis zur Oberflache 
vorhanden ist.) Beschranken wir uns hier auf chemisch homogene Fliissigkeiten 
und Oberflachenschichten, so bleibt als wichtigste Frage der Zustandsgleichung 
ffir a die nach der Temperaturabhangigkeit zuriick; bei Fliissigkeiten im Gleich
gewicht mit ihrem gesattigten Dampf ist sie sogar die einzige, da hier p durch T 
vollkommen mitbestimmt istl. In diesem Fall existieren nun ffir Fliissigkeiten, 
die im fliissigen und Dampfzustand sowie in der Oberflache nur aus einer stets 
gleichen Molekiilsorte gebildet werden (insbesondere also die sog. nicht assozi
ierten Fliissigkeiten), theoretische Ubedegungen von R. EOTVOS2, die sich auf das 
Gesetz der iibereinstimmenden Zustande stiitzen und die zu einer in weiten Grenzen 
gut bestatigten Formel ffir a gefiihrt haben. Bedeutet v das von einem Mol der Fliis
sigkeit eingenommene' Volum, dann sind V1! und vai korrespondieI:ende Flachen
groBen bei korrespondierenden Zustanden zweier verschiedener derartiger S~b:
stanzen lund 2. a1 • vl i und a2 • V2i sind also korrespondierende Oberflachenarbeiten. 
Diese miissen nun zu irgendwe1chen anderen korrespondierenden GroBen gleicher 
Dimension in beiden Substanzen im gleichen VerhaItnis stehen, also z. B. zur kine
tischen Fortschreitungsenergie der Molekiile, die gleich ! R T ist. Es miissen 
sich also at v1! und a2 v2" verhalten 'wie die korrespondierenden Temperaturen 
Tl und Ts. Die Anderungen von av" bei korrespondierenden Temperaturschritten 
miissen sich also verhalten wie dTl : dT2 , daher die Anderungen mif den ab-

soluten Temperaturschritten wie ~:~ : ~: = I : I. d.~;i) ist, also fiir aIle 

Fliissigkeiten in iibereinstimmenden Zustanden gleich, und durch Untersuchung 
einer einzigen Substanz (EOTVOS wahlte Athylather) zu bestimmen. Es ergab 

sich in weiten Grenzen Temperaturkonstanz von d~;i) , so daB EOTVOS folgen

des Gesetz aufstellen konnte: 

avi=k(Tt-T) 

wobei Tt eine Temperatur in der Nahe (meist 6° unter) der kritischen ist (hier 
verschwindet also die Oberflachenspannung) und k ein nach der Theorie und auch 
in Wirklichkeit in vielen Fallen fiir verschiedene Substanzen gleicher Wert, 
etwa 2,I. 

Urn die Abhangigkeit des a selbst von der Temperatur zu erhalten, hat man 
noch den Temperaturgang des Molekularvolums beim Sattigungsdruck theoretisch 
oder experimentell zu ermitteln. Beim Ubergang von einer Substanz zur anderen 
ist nach (4) bei iibereinstimmenden Temperaturen die Oberflachenspannung pro
portional v- i " also proportional der molekularen Besetzungsdichte korrespon
dierender Flachen, z. B. der Oberflachen. 

1 Abgesehen von dem Fall sehr kleiner Tropfchen, den wir hier nicht behandeln konnen. 
2 Wied. Ann., Bd.27, S.448-459, 1886. ' 

Schottky, Thermodynamik. 8 
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Oberflichenwinne. Zur Bestimmung von Z"', bei bekannten Zustands
gleichungen, kann die Beziehung § 5 (8) dienen, die hier lautet: 

~=-T~ ~ oT (p, t.u) 

Das Auftreten einer Oberflachenwarme ist hiemach von der Existenz eines 
Temperaturkoeffizienten von (1 abhangig, der nach der Gleichung von EOTVOS 
ohne Zweifel vorhanden und zwar negativ ist. lw hat also positives Vor
zeichen, die OberflachenvergroBerung verbraucht Warme. 

Oberflichenenergie. Bezeichnet man mit Oberflachenenergie Uw die Surnme 
des Arbeits- und Warmeaufwandes, der notig ist, urn bei sonst unverandertem 
inneren Zustand beider Medien I cm2 Oberflache neu zu bilden, so haben wir 
offenbar zu setzen: 

oU 
Uw=~ 

ow (p, T) 

Diese GroBe ist aber nicht etwa gleich (1 + lw, sondem, da hierbei ffirdie Gesamt
arbeit b A eine Zerlegung angenommen werden muB, in der auBer einer dp pro
portionalen Arbeit ausschlieBlich Arbeitseffekte k1l bei konstantem Druck auf
treten, so' wird: 

o U oV oV 
Uw = ~ = It-" + lw = Kw + KV • -~ - + lw = (1- P • - + lw. 

OW (p,T) oW(p,T) oW(P,T) 

(Der ffir It-" eingesetzte Ausdruck ist ganz entsprechend gebildet wie der Aus
druck fur lw in Gleichung (II) § 5, S. 103.) 

AuBer der Oberflachenarbeit (1, die gegen die Oberflachenspannung aufge
wendet wird, und der Oberflachenwarme lW, ist also in der Oberflachenenergie 
noch ein Arbeitsglied enthalten, das immer dann auf tritt, wenn mit dem 'Ober
gang innerer Teilchen in die Oberflache eine Kontraktion oder Dilatation der 
Materie (bei konstantem Druck) verbunden ist. Vnd zwar wird bei Kontraktion 
die Oberflachenenergie groBer, bei Dilatation kleiner. 

Driicken wir ~v durch (3), lw durch (5) aus, so wird auch: 
Ow 

0(1 0(1 
Uw = (1- Pi) - T 0 T (6) 

p(w, T) (p,w) 

Diese Gleichung zeigt, daB erstens nicht, wie die mechanische Kapillar
theorie wohl annahm, Uw = (1 gesetzt werden dad; femer geniigt aber in Fallen, 
wo P von Null verschieden ist, streng genommen auch nicht die Beriicksichtigung 

• 0(1 0(1 
eines Zusatzghedes - T . 0 T ' sonde.m es muB noch der Druckeffekt - p . op 

beriicksichtigt werden. Die bisherige Literatur hat dieses letzte Glied unter
schlagen, wegen der relativen Geringfiigigkeit der Druckeffekte wohl in den 
meisten Fallen ohne merklichen Fehlerl. 

Die ganzen hier gebrachten 'Oberlegungen geIten unter der eingangs hervor
gehobenen Annahme, daB sich Temperatur, Volum bzw. Druck und innere Ober-

. .. OV. 0(1 . 
1 Die GroJ3enordnung-von ,,--- und damlt von ",- lil.J3t sleh aus der molekularen Aus-

uW up 0(1 
dehnung der Oberflaehensehieht zu ea. 3 . 10-8 em, also das Glied p . a bei Atmosphi!.ren-

p. 
druek (- 10' dyn/em2) zu", 0,03 erg/em2 absehlitzen. Das ist in der Tat klein gegen (1 

(z. B. Wasser bei 18° C: (1 = 75 erg/em2). 'OberMessungen von ~; an Queeksilber in Wasser 

vgl. C. J. LYNDE, Phys. Rev. [I] 22 181 (1906). 
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flache des betrachteten Systems unabhangig voneinander verandern lassen. 
Trifft diese Annahme nicht ZU, wie etwa in dem Fall einer sich selbst iiberlassenen 
Quecksilberkugel in Wasser (die wir uns der Einfachheit halber hier dem EinfluB 
der Schwere entzogen denken wollen), so sind durch auBere Messungen an dem 
System keine Oberflacheneffekte festzustellen. Die Oberflache der Kugel wird 
zwar zugleich mit dem Volum bzw. Druck sowie bei konstantem Druck mit der 
Temperatur geandert, jedoch die Arbeits- und Wii.rmeeffekte, die von der Ober
flache herriihren, erscheinen nur als kleine Zusatzeffekte in .der Druck-Volum
Beziehung und in der Volumwarme und der Wii.rmekapazitat des Systems. Eine 
andere Spezialisieiung kann dadurch entstehen, daB zwar fiir eine unabhangige 
Veranderlichkeit der Oberflache gesorgt wird, jedoch der Druck sich nicht mit 
dem Volum andert. Dieser Fall ist z. B. bei der Koexistenz zweier Phasen eines 
reinen Stoffes (vgl.III, B, E und G) verwirklicht und spielt besonders bei Be
stimmung der Oberflachenspannung einer Fliissigkeit-gegen ihren eigenen Dampf 
eine Rolle. In diesen entarteten Fallen andert sich bei ebenen Begrenzungs
flachen 1 die Oberflachenspannung nicht mit dem Volum; es tritt zwar Materie 
dUTCh die Oberflache in das zweite Medium iiber, aber die spezifischen Eigen
schaften und der Druck bleiben ungeandert und damit auch alle Eigenschaften 
der Oberflache. Andert man jedoch bei konstantem Gesamtvolum und kon
stanter Oberflachedie Temperatur, so wird damit zugleich der Gleichg~wich~s
druck der beiden Phasen geandert. Neben dem damit verbundenen Ubertntt 
von Materie und der Temperaturanderung andert sieh der Druck, so daB die 
Totalanderung von (1 mit T bei konstantem VQlum zwei spezifische Ursachen 
hat, eine Temperaturanderung und eine Druckanderung. Beide sind aber in 

-aOT(1 nieht zu trennen. Ebensowenig ist eine strenge Bestimmung der in 
(11,0» 

unserem Sinn definierten spezifischen EnergiegroBe U'" nach (6) moglich, da p 
sieh nieht ohne T verandern la8t ~nd in dem beobachteten :; zwar ()), aber nieht 

p konstant gehalten werden kann. Vielmehr wird hier gemessen: 
. d(10(1 +0(1 ~ap'. 

aT(w) aT (P."') op(",. T) aT 

Also erhaIt die in diesem Falle gewohnlich ffir Uo> angenommene GroBe 

Uw' = a - T a (1 den Wert: 
aT(w) 

Uw' = (1 _ T ~(1 _ T a P . a (1 • 

oT(p.w) aT 0p!w.T) 
(6') 

Man erkennt. daB sieh diese GroBe von der wahren spezifischen Energie U'" 
nach (6) durch das Glied: 

(p _ Tap) 0(1 
aT op(w. T) 

unterscheidet. eine GroBe,· ~ie nach III. E, § 16 ihrem absoluten Betrage nach, 

etwa 10 mal groBer als p. ~(1 ist. aber auch dann im allgemeinen nur 
_ Up(w. T) 

wenige Prozent von (1 ausmachen wird. 

1 per Fall gekriimmter Begrenzungsflachen erfordert besondere Betrachtungen. da dann 
durch die Oberflachenspannung ein von der Kriimmung abhangiger Druckunterschied in 
den beiden Medien auf tritt, so daB das Verhalten des Systems nicht nur von der GrOBe. 
sondern auch von der Form der· Oberflache abhangig wird. Wir haben diese Komplikation 
hier beiseite gelassen, da es sich bei der Behandlung der Oberflacheneffekte mehr urn eine 
Illustration zu der Anwendung der allgemeineren thermodynamischen Beziehungen als um 
eine vollstandige Erfassung aller physikalischen Oberflacheneffekte handeln soUte. 

8* 
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Wirmekapazit(lt. Fur die Warmekapazitat IT bei konstantem Druck gilt 
nach (Q), § 5: 

OlT OIV 
op = - T 0 T! ( (7) 

W.P) 

olT ola 
ow=-TOTl(p,W} (8) 

Hier konnen die rechten Seiten aus den Zustandsgleichungen fUr V und (J 

ermittelt werden. Neu ist die - erstmalig von EINSTEIN aufgeste11te} - Be
ziehung (8). Die linke Seite driickt hier die VergroBerung der Warmekapazitat 
durch EinschieBen neuer Fliissigkeitstei1chen in die Oberflache aus, oder die 
Differenz der Warmekapazitat der Oberflachentei1chen gegenuber ihrer Warme
kapazitat als innere Teilchen. Diese Differenz verschwindet nach Gleichung (8) 
solange, als (J (bei konstantem Druck) linear mit T variiert und umgekehrt. 

Sind die Zustandsgleichungen bekannt, so bleibt nach dem Schema S. I02/I03 
als Restmessung ffir IT die Messung bei je einem p- und w-Wert fUr alle Tempe
raturen ubrig. Es wird dann naturlich am einfachsten sein, die spezifische Warme 
der Materie "in Masse" (gewissermaBen fur w = 0) zu benutzen 2• 

§ 8. Systeme mit elektrischen Arbeitskoordinaten. 
Beschreibung der Systeme. Wir betrachten ein galvanisches Element oder 

eineelektrolytische Zelle mit zwei Elektroden E} und E 2 , die mit 2 Drahten 
D} und D 2, we1che wir der Einfachheit halber aus gleichem Material annehmen, 

~ Pz P.' ~ mit der AuBenwelt in elektrischer Verbindung stehen 
,.......:.----.,o.",.~-....: z 0

1 
(Abb.24). Die rechten Enden von D2 und D} seien 

~ P.' uber irgendeine zur Aufnahme von elektrischer Ar-

- ,--- -= 
- I- - -

Ez £, 

beit befiihigte Einrichtung geschlossen. Die Trennung 
zwischen P 2 und P~ sowie PI und P~ sei nur eine 
ideelle; wir denken uns an diesen Punk ten die Ab
grenzung des Systems gegen die Umgebung. Wir 
nehmen an, das System sei derart, daB keine zeit-
liche, Veranderung in ihm vor sich gebt, wenn kein 

Abb. 24. system mit elektrischer 
Arbeitskoordinate. Strom durch die Driihte £lieBt, und dasselbe gelte, 

wenn durch - genugend schwache - Strome in dem 
System Veranden~ngen bewirkt sind und die Strome dann unterbrochen werden3 . 

Sind diese Bedingungen erfiillt, so haben wir es offenbar in jedem Moment mit 
einem (gehemmten oder ungehemmten) thermischen Gleichgewichtssystem zu 
tun, und alle derart mit'ihm vorgenommenen Veranderungen sind nach unseren 
allgemeinen Anfangsbetrachtungen (I, § 3) umkehrbar, reversibel. 

Wann ein derart elektrisch reversibles System vorliegt, hat die Erfahrung 
nebst den durch sie gebotenen theoretischen Gesichtspunkten zu entscheiden. 
Wir wollen im folgenden diese Prage als positiv beantwortet annehmen und nach 
den thermodynamischen GesetzmaBigkciten eines so1chen Systems fragen, in 
dem wir uns, ahnlich wie bei den OberfHichenerscheinungen, auBerdeIY! noch den 
Druck belie big variierbar denken. 

1 Ann. d. Physik, Bd. 4, S.513, Ig01. 
I Obermolekularkinetische Theorien der Oberflaehe siehe namentlich VAN DER WAALS

E:O~NSTA'M:M:: Lehrbueh der Thermodynamik I, Leipzig 1908 und H. FREUNDLICH: Ka.pillar
chemie, Leipzig Ig22. 

. 8 In dieser Vora.usset:l;ung soli aueh die enthalten sein, daB keine .merkliehe Erzeugung 
JOuLEscher W~rme stattfinden soli. In der Tat HU3t sieh die Umsetzung der zugefiihrten 
Stromenergie in W~rme als ein, wenn aueh in sehr kurzer Zeit, zeitlich von.selbst ablaufender 
Vorgang auffassen. 
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Die elektrisebe Arbeitskoordinate. Die durch die beiden Drahte mit der 
"Umgebung" auszutauschenden Wirkungen bestehen primar in einem Austausch 
elektrischer Teilchen, wobei nach elektrostatischen Gesetzen ebensoviel Teilchen 
(Elektronen) in den einen Draht eintreten miissen wie aus dem anderen austreten 
und umgekehrt. Wir fragen zunachst, ob dieser Vorgang als ein thermodyna
mischer aufgefaBt und speziell durch das Arbeitsfilter iibertragen werden kann. 

Wir zeigen das, indem wir den Vorgang durch einen anderen ersetzen, dessen 
Effekt sieh nur durch Vertauschung artgleieher Teilchen von dem hier betrach
teten unterscheidet. Anstatt namlieh die Elektronen von PI in die Umgebung 
(P~) und von der Umgebung (P~) bei PI in das System hineinwandern zu lassen 
(Abb.24), bringen wir die aus PI austretenden Teilchen selbst nach Pl. Damit 
der bifekt auf die Umgebung - bis auf die Vertauschung gleieher Teilchen
der gIeiche bleibt, miissen wir aber zugleich die entsprechende Menge Elektronell 
von ~ nach P~ bringen. Es fragt sieh, ob diese beiden Vorgange in der Weise 
miteinander zu koppeln sind, daB nunmehr alle Wechselwirkungen zwischen 
System und Umgebung durch das Arbeitsfilter ausgetauscht werden konnen. 

DaB dies in der Tat der Fall ist, kann man auf verschiedene Weise einsehen. 
Technisch etwa, indem man PI und P 1 iiber einen Motor verbindet, der mechanisch 
mit einer gleichen zwischen p~ und P; angeschlossenen als Dynamo laufenden 
Maschine gekoppelt ist. Bei idealem Wirkungsgrad beider Maschinen ist dann 
dieWirkung des Systems auf die Umgebung und die der Umgebung auf das 
System die gleiche wie bei direktem galvanischen Kontakt, und man erkennt, 
daB es sieh dabei urn· Obertragung einer Arbeitsleistung (vom Motor in die 
Dynamomaschine) handelt. 

Einen theoretisch noch weiterfiihrenden Einblick erhalten wir, wenn wir 
den angenommenen Elektrizitatsiibergang zwischen PI und P l bzw. P~ und P; 
unter dem Gesichtspunkt der Elektrostatik untersuchen. Bezeiehnet Eden 
Potentialunterschied in Volt zwischen Pa und PII, der auch gleich dem zwischen 
P~ und P; ist, so wird, wenn eine (in Coulomb gemessene) kleine Elektrizitats
~enge de von PI nach PI gebracht wird, die Arbeit E· de (in Wattsekunden) 
geleistet. Diese Arbeit kann zur Spannung einer Feder, also zur Betatigung 
unseres Arbeitsfilters verwendet werden. Urn die entsprechende Ladung .de von 
P~ nach P~ zu bringen, muB diese Arbeit vom Arbeitsfilter wieder abgegeben 
werden. SchlieBlich hat also das Arbeitsfilter nur dazu gedient, urn die Wirkung 
des Systems auf seine UQ1gebung ungeandert zu iibertragen und gegebenenfaIls 
zu messen. Die untersuchte elektrische Wirkung ist also eine thermodynamische, 
und zwar eine Arbeitswirkung, und die elektrische Arbeit entspricht dabei einer 
Anzahl von Wattsekunden, die gegeben ist durch: 

bA =Ede, 
wenn E in Volt, de in Coulomb gemessen Wird. 

SolI unter bA speziell die vom System autgenommene Arbeit verstanden 
werden, und solI unter E der absolute Betrag der Potentialdifferenz zwischen 
den beiden Polen PI und PI des Systems verstanden werden, so ist de fUr die
jenige Durchgangsrichtung positiv zu rechnen, in der von dem Potential an den 
(negativen) Elektronen Arbeit geleistet werden wiirde. 

Betrachten wir nun statt dieser Ersatzprozesse, bei denen kein Teilchen
austausch zwischen System und Umgebung stattfindet, die wirklichen Prozesse, 

I Genauer: den Unterschied der raumlichen Mittelwerte des Potentials im Innern 
der beiden Leiter bei PI und P a• Bei der von uns betrachteten "Oberfiihrung der Elektronen 
von PI nach PI wird dann, allerdings strenggenommen, nicht nur die Arbeit E· e geleistet, 
sondem es kommen noch die Effekte beim Aus- und Eintritt der Elektronen aus und in 
die Drahte hinzu. Diese Effek.te heben sich aber bei gleichem Leitermaterial heraus. 
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deren Effekte sich von diesen durch Vertauschung gleichartiger Teilchen unter
scheiden, so gelten gleichwohl die beiden KreisprozeB- und damit auch die Zu
standshauptsatze der Thermodynamik, da, wie wir ailgemein feststeilten, Vertau
schung gleichartiger Tei1chen nichts an einer thermodynamischen Bilanz andert. 

Nehmen wir noch die Volumarbeit dazu und denken wir uns aile Arbeits
(und Warme-) Effekte in gleichen Einheiten gemessen - sonst muB entweder 
in E oder in den anderen GraBen noch ein Umrechnungsfaktor berucksichtigt 
werden -, so erhalten wir fUr die gesamte Arbeit den ,Ausdruck: 

bA=-p·dV+E·de. 

Aus dieser Darsteilung geht hervor, daB V und e fUr unser System die Bedeutung 
von Arbeitskoordinaten haben, da ohne Volumanderung und ohne Ladungs
durchgang keine Arbeit geleistet wird. Neben - p tritt also hier ein neuer 
"Arbeitskoeffizient nach dem Ladungsdurchgang" auf, Ke = E, und dieser 
Arbeitskoeffizient ist nach unserer Definition die "Klemmspannung" des strom
losen Systems, oder die "elektrcimotorische Kraft" (EMK.) des Systems. 

Die Zustandsvariabeln des Systems. Da auBer der Veranderung von V und e 
und der Anderung der Temperatur' durch Warmeaustausch keine unabhangige 
Beeinflussungsmaglichkeiten des betrachteten Systems existieren, und da aile 
diese Beeinflussungen reversibel angenommen werden, so ist der Zustand durch 
V (oderp), e und T vollstiindig bestimmt. e bedeutet hier die seit einem beliebigen 
Normalzustand in positiver Richtung (d. h. unter Arbeitsaufnahme) durch das 
System hindurchgegangene Elektrizitatsmenge l . 

Fur die Warmezufuhr erhalten wir, diesen Variabeln entsprechend, folgende 
beiden Zerlegungen: ' 

bQ = LV. dV + D· de + LT. d T 
und 

bQ = lp· dp + Ie • de + IT • d T . 
Hier bedeutet z. B. Ie die Warmeaufnahme des Systems, die natig ist, urn bei 
Durchgang'der Ladung I bei konstantem Druck die Temperatur auf ihrem,An
fangswert zu halten. 

Innere Effekte in Leitem I. Klasse. In sog. "Leitern I. Klasse" andert sich 
bekanntlich der Zustand des Systems mit dem (reversiblen) Elektrizitatsdurch-

gang nicht. Hier ist also Z. B. ~ u = 0, d. h. Le + E ~ 0, und rla es sich 
e (V,T) • 

urn einen isothermen KreisprozeB handelt, auch Le und E einzeln = 0 (S.35). 
Das gilt aber nur, wenn die Endpole PI und P 2 des Systems - das wir uns jetzt 
ganz aus Leitern I. Klasse zusammengesetzt denken - aus dem gleichen Material 
bestehen, und auch dann heiBt es nicht, daB nirgends innerhalb des Systems 
mit dem Stromdurchgang eine Arbeits- oder Warmeleistung verbunden ist, sondern 
nur, daB diese Effekte sich einzeln gegenseitig aufheben. So bedeutet E die 
Summe der elektromotorischen Einzelkrafte an den verschiedenen Grenzflachen 
der Kette, Le die Summe der PELTIERwarmen. Die Aussage E = 0 enthalt 
also das sog. "Gesetz der elektromotorischen Spannungsreihe in Leitern I. Klasse"; 
die - nur thermodynamisch ableitbare - Aussage Le = 0 formuliert jedoch 
das entsprechende Gesetz auch fUr die Warmeeffekte an den Grenzflachen: die 
algebraische Summe der PELTIERwarmen in einer Kette von Leitern I. Klasse 
mit gieich~m Endmaterial an beiden Polen ist gleich null. 

1 In gewissem Sinne ist auch e als "abgekiirzte" Koordinate aufzufassen, da die ge
naueren Nebenumstande des Ladungsaus- und -eintritts dabei nicht zur Geltung kommen. 
In der Tat erweisen sich denn auch aile thermodynamischen Effekte und inneren Ver
lnderungen des Systems von solchen Nebenumstanden unabhangig. 
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Innere Effekte in Leitem 2. Klasse. An der Elektrizit1l.tsleitung in den ver
schiedenen Teilen einer aus Leitem I .. und 2. Klasse gebildeten Kette sind ver
schiedene Arten von Elektrizit1l.tstragem beteiligt, in den ~item I. Klasse 
(Metallen und gewissen MetaUverbindungen) die Elektronen, in LOsungen und 
saIzen (Leitem 2. Klasse) die Ionen. Der Elektrizit1l.tsdurchgang ruft also eine 
Verlagerung und meist auch eine chemi.sche Umsetzung materieller Teilchen her
vor, der Zustand des Systems 1i.ndert sich mit dem Elektrizit1l.tsdurchgang, 

°0 ~ ist nicht gleich null. Sind die Metalle und Elektrolyte der Kette in sich homogen, 

so beschr1i.nkt sich jedoch die Ver1i.nderung des Systems auf Ver1l.nderungen an 
den GrenzfHichen1, und so treten denn auch· nur dort die Energie1i.nderungen, 
W1I.rmeffekte und elektromotorischen Kr1l.fte auf, deren algebraische Summe 

aU 
dann den Gesamteffekten 13' E und Le oder le des Systems entspricht. 

. e 
Von noch groBerem Interesse als bei Leitem I. Klasse ist hier die Frage 

nach der Vertpilung dieser GroBen auf die Einzelvorgange an den einzelnen 
Grenztlachen, besonders die Frage nach den einzelnen Potentialspriingen ELM 

zwischen Losungen und metallischen Elektroden, den sog: "Einzelpotentialen". 
Diese Einzelpotentiale sind definiert als Unterschiede der Potentialmittelwerte 
in den angrenzenden Leitem; maBgebend fUr ihte GroBe ist die Ausbildung einer 
elektrostatischen Doppelschicht an der Grenze beider Leiter. Summiert man 
solche Potentialspriinge in einer Kette algebraisch iiber die verschiedenen nach
einander zu durchlaufenden Grenzflachen, so ist ihre algebraische Summe gleich 
der entsprechend Anm. S. II7 streng definierten Klemmspannung und im 
iibrigen bei gleichen Klemmleitern auch gleich der zwischen den auBeren Ober
flachen dieser Leiter wirkenden sog. Voltadifferenz. 

Die Elektrothermodynamik lehrt nuns, daB die in der obigen Weise defi
nierten Einzelpotentiale sich aus den chemischen Affinitaten(chemischen Po
tentialen, vgl. III. Teil) derjenigen Ione-ngattungen in Metall und Losung 
berechnen lassen, fUr die an der betreffenden Grenzfl1l.che ungehemmtes Gleich
gewicht bp.steht (z. B. ffir die Zn-Ionen in einer Grenzflache Zn gegen verdiinnte 
ZnSO,-Losung). Eine praktische Auswertung dieser Erkenntnis ist aber bisher. 
deshalb nicht gelungen, weil es schlechterdings unmoglich zu sein scheint, den 
Unterschied . des chemischen Pot~ntials eines elektrisch geladenen Teilchens 
getrennt von dem elektrischen Potentialsprung festzustellen. Auch die in § 9 
zu erwahnenden . Bemiihungen, mit Hilfe der Elektrokapillarkurve zu einem 
solchen Ergebnis zu gelangen, scheinen he ute noch durchaus nicht zu einer Ent
scheidung gefiihrt zu haben. Es hat sich deshalb bei der Behandlung. elektro
chemischer Vorg1i.nge bisher immer noch als das ZweckmaBigste erwiesen, von 
diesen Einzelpotentialim abzusehen und nur die gesamten elektromotorischen 
Krafte zu betrachten. Auf einer ganz anderen Linie liegt die in III, § 6 zu be
sprechende EinfUhrung von "Normalpotentialen", die immer als Differenz einer 
gemessenen EMK. gegen eine unter gewissen Normalbedingungen gemessene 
EMK. aufzufassen sind. 

Die Zustandsgleichungen. Nehmen wir p, e, T als unabhangige Variabeln, 
so ware in der Zustandsgleichung fiir V noch die Abhangigkeit von e, d. h. von 
der durch den Elektrizitatsdurchgang bedingten chemischen Umsetzung und 

1 Unter Umstllnden findet ailetdings eine Diffusion ausgeschiedener Produkte von den 
Gren.zflllchen ins Innere der angrenzenden Phasen statt. Dieser Vorgan~ ist abel". wenn man 
durch Anwendung geniigend kleiner Strome merkliche Abweichungen vom Gleichgewicht 
vermeidet. weder mit Arbeits- noch mit Wllrmeeffekten verbunden. 

2 SCHOTTKY U. ROTHE: Physik der Gliihelektroden. Artikel in Wiens Handb. d. Ex
perimentalphysik. Bd.13. 2. Teil. insbesondere S. 18. Leipzig: Akad. Verlagsges. 1928. 
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Grenzflachenveranderung zu studieren, umalle Volum- und Druckfragen ffir 
das System beantworten zu konnen. 

Ffir die Zustandsgleichung E = f(P, e, T) wiirde diese Untersuchung die 
Anwendung der Beziehung (7), § 5: 

oE oV 
iJp ce 

gestatten und umgekehrt. Druckabhangigkeit von E ist also nur dann vorhanden, 
wenn sich das Volum mit dem Elektrizitatsdurchgang andert. 

Ffir die Abhangigkeit der EMK. vom Ladungsdurchgang (e) ist es Gekannt
lich ausschlaggebend, ob die infolge des Stromdurchgangs an den Grenz
flachen neu auftretenden Substanzen dort neue Schichten bilden (Polarisation) 
oder sich zu Substanzen umsetzen, die in groBerer Menge schon im Inneren der 
verschiedenen Leiter enthalten sind (wie beim Akkumulator). 1m ersten Fall 
ist die Abhangigkeit groB, im zweiten gering, bei geniigend schwachen Stromen 
praktlsch null. 

Die Frage der Abhangigkeit von Evon der Art des Systems und von 
der hervorgerufenen chemischen Umsetzung wird uns in der chemischen Thermo
dynamik beschiiftigen. 

Die Abhangigkeit von der Temperatur gehort auch hier zu den meiststudierten 
Fragen. Die Mannigfaltigkeit der Verhaltnisse ist aber zu groB, urn hier allge
meine einfache GesetzmaBigkeiten erkennen zu lassen. 

Warmetonung bei Stromdurchgang. Der mit isotherm isobarem Elektrizi
tatsdurchgang verbundene Warmekoeffizient 18 laBt sich aus der Zustands
gleichung ffir E ber~chnen: 

dE te = - T ___ 
oT(p,e) 

(1) 

"Die Wiirmeaufnahme bei reversiblem Durchgang der Elektrizitiitseinheit durch 
ein elektrisches Gleichgewichtssystem ist propQrtional der absoluten T emperatur und 
dem negativen Temperaturkoetlizienten der EMK." 

Energieanderung bei Stromdurchgang. In der Form [nach I, § 8 (16)]: 
oU oE 

L" =- -E =- T·-,--o e (V, PI 0 T(V, e) 

oder 
c7'u 0 E 
- = E- T·-- (2) 
Oe (V, P) 0 T(V, e) 

stammt die Gleichung ffir die Energieanderung bei Stromdurchgang von HELM
HOLTZ. FrUher nahm man statt dessen die Gilltigkeit der Gleichung: 

OU =E 
oe(V, P) 

an, wonach also die gesamte Anderung der Energie heim Durchgang der Elektrizi
tatseinheit (bei konstantem T und V), d. h. die gesamte Energie der durch den 
Strom bedingten chemischen Umsetzung, in Form von Arbeit gewinnbar sein 
soUte. Diese Meinung wurde anfanglich dadurch unterstfitzt, daB zufaIlig die 
zuerst untersuchten Elemente, z. B. das DANIELL-Element, bei Zimmertempe-

ratur einen Temperaturkoeffizienten : ~ ~ 0 hatten. 

Die Warmekapazitat. Ais neue Gleichung ffir lP kommt hinzu [nach § 5 (9)]: 
olT olF 
Be = - T OTI (3) 
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entsprechend der EINSTEINschen Gleichung [§ 7 (8)] fUi den EinfluB der Ober
flache auf die Warmekapazitat des Systems. 

Nach Gleichung (3) ist ein nicht linearer Gang der EMK. mit der Temperatur 
nur dann vorhanden, wenn die durch den Elektrizitatsdurchgang chemisch um
gesetzten Teilchen in ihrer spezifischen Warme (d. h. in ihren Freiheitsgraden 
oder in der Form ihrer Kraftgesetze) wesentlich geandert werden. 

§ 9. Elektrokapillare Erscheinungen. 
Beschreibung des Systems. Ein verhaltnismaBig einfaches System, in dem 

Oberflachenspannung und EMK. in gegenseitiger Wechselwirkung stehen, ist 
das LIPPMANNsche Kapillarelektrometer, das wir in folgender Form studieren 
(Abb. 25). Auf dem Boden eines mit verdiinnter Schwefel-
saure gefUllten GefaBes befindet sich Quecksilber mit der 
Oberflache w', wahrend sich in einer konisch ausgezogenen 
Kapillare Queckgilber mit der gegen w' kleinen (von der 
Schwefelsaure benetzten) Oberflache w befindet. PI und 
P 2 sind die Polpunkte zweier mit den beiden Quecksilber- ~=-'=~~~~~ 
massen verbundener Drahte aus gleichem Material. Durch - - =---

w einen StempelSt kann der Luftdruck iiber dem Kapillaren-
quecksilber verandert und dadurch eine (unabhangige) 
Anderung dw von w bewirkt werden I. 1m iibrigen stehe 
das System wahrend der ganzen Versuche unter kon
stantem (Atmospharen-) Druck. Schickt man Elektrizitat 

w' 

Abb. 25. Schema des 
Kapillarelektrometers. 

p. 

P, 

in der Richtung hindurch, daB R-lonen nach w hinwandern, so tritt eine rever
sible Gegen-EMK. auf, die gleichzeitig die Oberflachenspannung beeinfluBt, so daB 
man den Druck des Stempels St verandern muB, urn die Oberflache konstant 
zu halten, und umgekehrt, nach Eichung des Systems, durch Messung des hierfUr 
notwendigen Gegendrucks auch eine auBen angelegte EMK messen kann. 

Die Variabeln des Systems. Unabhangige Variabeln sind hier offenbar w, e 
und T, u:ld zwar sind die beiden ersten GraBen Arbeitskoordinaten. Die ent
sprechenden Arbeitskoeffizienten sind (J und E. Wichtig ist noch, daB alie bei 
Variation von w und e auftretenden Veranderungen von E als allein durch die 
Vorgange an w bedingt angesehen werden kannen, da das Lasungsvolum und 
die Flache w' so groB gegen w gewahlt ist, daB ihre spezifischen Veranderungen 
stets klein sind gegen die an w. 

Die Elektrokapillarbeziehung. Statt der allgemeinen Untersuchung des 
Systems soll nur die hierneu aUftretende Differentialbeziehung zwischen cr. E. w 
und f. diskutiert werden. Wir stellen sie gleich 6 

in einer Form auf, in der E und w statt e und 
w als unabhiingige Variabeln erscheinen; das 
bedeutet die EinfUhrung eines Kz statt x als 
unabhangige Variable. Wenn wir e mit x, w 
mit y identifizieren, so wird nach § 5 (7)': 

011 oe 
(r) oE - OW 

(p, w, T) (p, E, T) 
o -~5 -~O 

Rier laBt sich nun die Beziehung zwischen (J (Volt) 
-;,1 E 

und E leicht empirisch feststellen, da man E Abb.26. Elektrokapillarkurve 

messen und (J aus der Kriimmung der Flache w (.;l.uecksilber in Schwefelsaure). 

und dem auf w lastenden Uberdruck bestimmen kann. Es ergibt sich der in Abb. 26 

1 Fur die thermodynamische Diskussion sehen wir von diesem spezieUen Mechanismus 
ab und nehmen einfach w als unabhangig veranderlich an 
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dargestellte Verlauf. (Mit E ist in der Abbildung der Potentialunterschied 
von P II gegen PI bezeichnet.) 

Hierbei hat nun das· Auftreten eines Maximums, besonders im Anschlu13 an 
eine von HELMHOLTZ gegebene Theorie, lebhafte. Diskussion hervorgerufen. 
HELMHOLTZ geht davon aus, daB die an beiden Seiten der Hg-Oberflache ange
sammelten Ladungen, die dort den Potentialsprung hervoITufen, wie die Ladungen 
eines Kondensators das Bestreben haben, sich seitlich auszudehnen. Sie verringem 
also die (als Zug wirkende) Oberflachenspannung, und deren Maximum tritt gerade 
dann ein, wenn keine derartige Doppelschicht vorhanden ist. Der Umstand, daB nach 

o 
Gleichung (I) fUr das Maximum von (J der Wert von 0: gerade = 0 ist, wird als 

Bestatigung dieser Behauptung aufgefaBt; in der Tat, wenn keine Doppelschicht 
vorhanden ist, braucht auch keine Ladung bei VergroBerung der Oberflache zu 
ihrer Ausbildung herangefUhrt zu werden. DaB (J mit wachsendem E zunachst 
ansteigt, urn nachher wieder abzufallen, wird so gedeutet, daB zuerst ein Uber
schuB von SO ~ -lonen in der au13eren Grenzflache vorhanden ist; mit wachsender 
H+-Konzentration vor der Oberflache nimmt dieser LadungsfiberschuB ab und 
geht beim Maximum von (J durch Null hindurch in einen UberschuB positiver 
Ladungen fiber. . 

Aus der obigen Elektrokapillarbeziehung, die thermodynamisch von PLANCK 
abgeleitet wurde, laBt sich jedoch eine derartig weitgehende Folgerung nicht ab-

leiten. Was diese Beziehung ffir den Maximalpunkt :; = 0 aussagt, ist vielmehr 

zunachst nur die Behauptung ~: = 0, d. h. fUr (J = (Jroax ist eine VergroBerung 

der Kapillarflache (bei konstantem Druck und konstanter elektrischer Spannung 
an den Polklemmen des Systems) nicht mit einem Ladungsdurchtritt durch die 
Polklemmen PI und P 2 des Systems verbunden. Da femer die Kapillarflache w 
die einzige Stelle der Anordnung ist, an der fiberhaupt merkliche Veranderungen, 
speziell Ladungsansammlungen, auftreten konnen, kann man allerdings noch 
weiter schlieBen, daB auch zwischen den Polklemmen PI und P 2 und den Ihnen 
jeweils zugekehrten Seiten der Oberflache w unter diesen Umstanden keine 
Ladungsverschiebungen erfolgen. Jedoch ist hiermit noch nicht gesagt, daB bei 
(J = (Jroax bei einer VergroBerung der Oberflache w keine Doppelschicht aufgebaut 
wird; die elektrische Doppelschicht an einer chemischen Grenzflache braucht 
namlich· keineswegs wie die Doppelschicht eines gewohnlichen Plattenkonden
sators aus Ladungen zu bestehen, die den beiden Belegungen der Schicht von 
auBen zugefUhrt werden, sondern sie kann sich durch spontan geordnete Ver
teilung der Ladungen unter Wirkung der an der Grenze der Phasen wirkenden 
chemischen Krafte von selbst, autogen, ausbilden. Das deutlichste Beispiel fUr 
die Moglichkeit einer derartigen autogenen Entstehung sind die bei VergroBerung 
der Obedlache von Isolatoren auftretenden Doppelschichten. Kaum weniger 
plausibel erscheint jedoch eine autogene Ausbildung von Doppelschichten in 
solchen wasserigen Losungen, wo die lOsungsseitige Belegung der Doppelschicht 
praktisch nur aus den lonen des betreffenden Elektrodenmetalls zusammen
gesetzt ist. So werden z. B. bei einer Zn-Elektrode in wasseriger ZnS04-Losung 
bei einer VergroBerung der Zn-Oberflache vorwiegend Zn-Ionen in Losung gehen 
und mit den im Metall zUrUckbleibenden Elektronen eine Doppelschicht bilden 
konnen, ohne daB es einer merklichen Ladungsverschiebung durch entfemtere 
Teile der Losung hindurch bedarf. 

Mehr vom Standpunkt der chemischen Adsorptionstheorie hat neuerdings 
H. FREUNDLICH in einer zusammehfassenden Darstellungi die Elektrokapillar-
-----

1 Kapillarchemie, S. 391-419. Leipzig 1923. 
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frage behandelt. Er weist (ebenfalls im Gegensatz zu der einfacheren HELM
HOLTzschen Vorstellung) darauf hin, daB neben der Anreicherung elektrischer 
Ladungen auch die spezifischen (kapillaraktiven) Eigenschaften der betreffenden 
lonen sowie die Anclerung des Gehalts der Oberflachenschichten an ungeladenen 
TeiIChen verschiedener Art die.Oberflachenspannung beeinflussen konnen; dem
entsprechend mochte er die Elekt~okapillarbeziehung iiberhaupt nUT bei Lo
sungen mit "kapillar inaktiven" gelOsten Stoffen angewandt wissen. Er weist 
fernet auf die Rolle dielektrisch polarisierter Schichten an der Oberflache hin. 
1st hiermit der Zweifel an dem Zusammentreffen von maximaler Oberflachen
spannung und verschwindender Doppelschicht auch yom molekulartheoretischen 
Standpunkt gerechtfertigt, so ergibt sich andererseits auf Grund unserer thermo
dynamischen Betrachtung die Aufgabe, auch diese Einfliisse auf den Unterschied 
zwis.chen autogen und heterogen entstehenden Doppelschichten zUrUckzufiihren; 
denn daran, daB auch in kapillaraktiven Losungen das Maximum der Oberflachen
spannung den Zustand der Oberflache charakterisiert, in dem sie bei ihrer Ver
groBerung keines Zuflusses von Ladungen aus ihrer weiteren Umgebung bedarf, 
besteht wohl kein Zweifel. 

Von besonderem Interesse ist diese ganze Frage im Hinblick auf die Versuche 
zur Bestimmung der in § 8 erwahnten Einzelpotentiale an der Grenze von Elektro
lyten gegen Metalle. Diese Einzelpotentiale, dort definiert als Unterschiede der 
mittleren elektrostatischen Potentiale in den angrenzenden Leitern, hangen ja 
mit der Ladungsverteilung in der Grenzschicht au:£s engste zusammen; sie werden 
gleich 0, sobald in der Grenzflache keine elektrische Doppelschicht mehr vor
handen istl. Diirfte man nun daraus, daB bei VergroBerung der Oberflache kein 
ZufluG von Ladung erfolgt, auf das Fehlen einer resultierenden Doppelschicht 
schlieBen, so wiirde nach der Beziehung (r) ohne weiteres die Stelle der Elektro-

kapillarkurve, ffir welche :~ = :: = 0 ist, denjenigen Zustand der Oberflache 

OJ charakterisieren, bei dem der Potentialsprung EML zwischen Metall (M) und 
Losung (L) verschwindet. In der Tat hat man diese Annahme speziell ffir die 
Hg-Elektrode in verdiinnter Schwefelsaure lange Zeit aufrechterhalten. Man 
stellte sich etwa vor,daB die losungsseitige Belegung der Doppelschicht in diesem 
FaIle praktisch ausschlieBlich durch iiberschiissige freie SO;-Ionen bzw. H+-Ionen 
gebildet sei, die bei einer VergroBerung der Oberflache einen entsprechenden 
LadungszufluG durch die ganze Losung hindurch verlangen. Es steht jedoch wohl 
auGer Zweifel, daB wir keine irgendwie schliissigen Beweise ffir diese Annahme 
haben; es ist z. B. sehr wohl moglich, daB sich bei VergroBerung der Oberflache 
irgendwelche in der Nahe befindlichen H + - und SO; -lonen zu einer Adsorptions
doppelschicht gruppieren, ohne ZufluB freier Ladungen auf der Metallseite (und 
entsprechenderi Elektronem:ufluB oder AbfluB auf der Metallseite) zu bewirken2• 

1 Genauer: keine Schicht mit einem resultierenden Dipolmoment; dagegen ist fiber 
das etwaige Auftreten von geordneten Ladungsverteilungen ohne Dipolmoment. z. B. also 
das Auftreten zweier hintereinander liegender Schichten mit entgegengesetzt gleichem 
Dipolmoment. damit nichts ausgesagt. 

I Wir befinden uns hier anscheinend in voller "Obereinstimmung mit dem Urteil. zu 
dem A. FRUMKIN in einer inzwischen erschienenen Monographie fiber die Elektrokapillar
kurve gelangt (Erg. d. exakten Naturw .• 7. 235--":'273. Berlin 1928). In dieser Mono
graphie. die fibrigens c:lurch das Eingehen auf die chemischen Effekte. im Sinne von 
GIBBS. GOUY. FREUNDLICH u. a .• yiel mehr in die Einzelheiten der Vorgange eindringt 
als unsere summarische physikalische Betrachtung. findet sich auf S. 272 folgende Be
merkung zur Frage der Einzelpotentiale: 

"Die Existenz von Potentialspriingen. die ohne Ionen-Austausch etwa durch Adsorption 
von gelosten Substanzen entstehen oder dUtch den Bau der Grenzfl!i.Chenschicht Metall
L<\sung selbst bedingt sind. bringt es mit sich. daB aus dem Nullpunkt der Ladung in 
keinem Fall auf den Nullpunkt der totalen Potentialdifferenz gefolgert werden kann." 



124 II. § 10. Die Freie Energie und das GIBBssche thermodynamische Potential. 

Kapitel c. 

Die tbermodynamiscben Funktionen. 
Mit dem gleiehen, im Grunde nur sehr geringen Aufwand von Begriffen und 

Formeln, den wir bisher benutzt haben, namlich im wesentlichen nur gestiitzt 
auf den Begriff der Arbeits- und Warmekoeffizienten und die Differential
beziehungen I, § 8 (20) bis (22) bzw. II, § 5 (7) bis (9) zwischen diesen GraBen ware 
es uns maglich, jetzt sogleieh zur Behandlung von Systemen mit chemischen 
Anderungen (wozu wir auch den 'Obergang von einem Aggregatzustand in den 
anderen rechnen) fortzuschreiten. Wenn wir statt dessen erst noch ein Kapitel 
tiber die thermodynamischen Funktionen einftigen, so hat das zwei Griinde. 
Erstens gestatten die thermodynamischen Funktionen die bisherigen Beziehungen 
in noch tibersiehtlicherer Form zusammenzufassen, zu erganzen und zugleich 
die 'Obersieht tiber· die verschiedenen Methoden zur vollstandigen Bestimmung 
alier thermodynamischen Effekte eines Systems zu erleiehtern. Zweitens aber 
hat man bei Einfiihrung beliebiger thermodynamischer Funktionen denselben 
Vorteil, der flir die Energie- und Entropiefunktion geltend gemacht wurde (S. 52 
und 63): es lassen sich die Gleichgewichtsbedingungen und Stabilitatskriterien 
ffir innere Veranderungen mit Hilfe dieser Funktionen aufstellen und diskutieren, 
ohne daB man die inneren Variabeln des Systems in bestimmter Weise zu wahlen 
braucht. Dies sind die beiden Griinde, aus denen wir in der chemischen Thermo
dynamik nieht nur wie bisher, von den Arbeits- und Warmekoeffizienten, son
dern auch von den hauptsachlich durch HELMHOLTZ, GIBBS und PLANCK in die 
Thermodynamik eingefiihrten thermodynamischer. Funktionen Gebrauch machen. 

§ 10. Die Freie Energie unddas GIBBssche thermodynamische 
Potential. 

Die Freie Energie. Man erinnert sieh, daB wir zu den bisher hauptsachlich 
wiehtigen Beziehungen I, § 8 (20) bis (22) zwischen den Arbeits- und Warme
koeffizienten nicht direkt von den Hauptsatzgleiehungen I; § 8 (I) und (2) der 
inneren Thermodynamik durch Umkehrung der Reihenfolge zweier Differen
tiationen gelangten, sondern daB das direkte Ergebnis dieses Verfahrens die Glei
chungen (18) und (19), ebenda, waren, aus denen wir dann erst durch gewisse 
Kombinationen die Gleiehungen (20) bis (22) erhielten. Wir werden jetzt sehen, 
daB man diese letzteren Gleiehungen auch direkt durch passende Zusammen
fassung der beiden Ha,uptsatzgleichungen (I) und (2) erhalten kann. Unsere Be
trachtung beschrankt sieh wieder auf reversible Veranderungen von Systemen, 
die eine Folge von inneren GleiehgewiehtszustandeI.l durchlaufen. 

Indem wirbQ = T· dS in Gleiehung I, § 8 (I) einsetzen, erhalten wir: 

bA + T·dS= dU. 

Ziehen wir nun auf·beiden Seiten dieser Gleiehung die Anderung d(TS) ab, die 
die mit der absoluten Temperatur multiplizierte Entropie des Systems bei der 
betrachteten Veranderung der Unabhangigen Variabeln erfahrt, so erhalten wir 
wegen d(TS) = TdS + SdT: 

bA -So dT= dU -d(TS) = d(U - TS). (I) 

Hierzu sei zunachst eine Zwischenbemerkung gemacht .. Wie man aus der Dar
stellung von d (T S) sieht, bringt die Einfiihrung die~s Differentials in die thermo
dynamischen Gleichungen es mit sieh, daB jetzt, im Gegensatz zu allen friiheren 
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Beziehungerl, der Absolutwert von S fUr die .bei Veranderung der Temperatur des 
Systems betrachteten GraBen eine Rolle spielt. Wir mussen also, urn unter 
Gleichung (I) etwas Bestimmtes verstehen zu konnen, diesen Absolutwert in 
irgendeiner Weise festgestellt denken, die von vomherein vollig willkfirlich ist, 
a,ber dann bei allen Veranderungen des Systems festgehalten werden mu13. Auf 
die zweckmaBigste Art der Festlegung des "Nullpunktes der Entropie" werden 
wir spater (III, § 10) zuruckkommen. DaB auch ffir die Energie V, wenn man nicht 
nur ihre Anderungen betrachten will, bei irgendeinem Wert der Zustandsvariabeln 
der Wert willkfirlich festgelegt werden muB, haben wir schon friiher betont. Auch 
auf die zweckmaBigste Festlegung dieses Nullpunktes werden wir a. a. O. eingehen. 

Denken wir uns die Nullpunktevon U und S so fixiert, so hat auch der Aus
druck U - T S fur jeden Wert der Zustandsvariabeln einen ganz bestimmten 
Wert, U - T S ist ebenfalls eine Funktion der Zustandsvariabeln. Diese Funktion 
hat nun bei der Ableitung der Beziehungen I, § 8, (20) bis (22) ffir Systeme, ·in 
denen die Temperatur und Arbeitskoordinaten als unabhangigeVariable ge
wahlt werden, eine fundamentale Bedeutung; zugleich li~fert ihre Anderung, wie 
man aus (I) ohne weiteres sieht, bei isothermen Veranderungen direkt das MaB 
der von auBen aufgenommenen (reversibeln) Arbeit. Wir bezeichnen diese neue 
Funktion mit H. v. HELMHOLTZ als Freie Energie F des Systems l . 

Wir erhalten also. indem wir dF durch seine partiellen Ableitungen aus
driicken: 

of of of 
bA-SdT=dF=a;-dx+ aydy+ ... + ifTdT. 

Diese Gleichung gilt allgemein, fur beliebige Bedeutung der x, y ... Haben diese 
GraBen jetzt speziell die Bedeutung von .. Arbeitskoordinaten", d. h. solI bei 
Konstanthaltungvon x, y ... und bloBer Veranderung von T keine Arbeit ge
leistet werden. so muB fur diesen Fall:· 

(bA) T = (~~ + S) dT = 0, 

also 

. . h "D d D f' 't' F' d d' Gl' h 0 u T 0 S sem, woraus SIC gemi:U.J er e 1m IOn von wle er Ie elc ung 0 T = oT 

ergibt, die wir friiher [I. § 8 (IS)] aus der Annahme (bA)T = 0 direkt abgeleitet 
hatten. 

Dann folgt aber: 
of of 

bA = ox dx + oydy+ .... , 

woraus sich wieder die Existenz von Arbeitskoeffizienten als Zustandsfunktion 
ergibt; und zwar ist: 

of 

I K2:=a-. . x 

of (4) 
Ky = oy usw. 

Es treten also, wenn die Arbeitskoordinaten und die Temperatur als Zu
standsvariabeln gewahlt werden, dieArbeitskoeffizienten und die negative Entropie 
als Ableitungen von F nach den Arbeitskoordinaten und der Temperatur auf. 

1 HELMHOLTZ selbst verwendet den Buchstaben H, GIBBS 1fJ. NERNST sowie LEWIS und 
RANDALL A. Sonst ist vi~Uach Fv iiblich zur Unterscheidung von dem weiter unten ein
gefiihrten "thermodynamischen Potential", das dann mitFp bezeichnet wird (bei uns G). 
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Samtliche Beziehungen I, § 8 (20) bis (22) der Arbeitskoeffizienten unter 
sich und mit den Warmekoeffizienten sowie der Warmekoeffizienten unter sich 
ergeben sich nun aus dieser Tatsache ohne weiteres nach den Regeln der Ver-

tauschbarkeit der Differentiationen, wenn man noch die Beziehungen :: = ~ 
usw. [I, § 8 (12)] dazunimmt. In dem Schema der Tafel I (am SchluBe des 
Buches) ist dieser "thermodynamische Stammbaum" ffir zwei Arbeitskoordi
naten x und y und die Temperatur als Variable in der Weise angedeutet, daB 
in jeder "Generation" die Art und Reihenfolge der Differentiationen, durch die 
ein Glied sich aus der Funktion F ableitet, fiber dem betreffenden Glied vermerkt 
ist. Samtliche Differentialbeziehungen ergeben sich dann dadurch, daB man die
jenigen Glieder gleichsetzt, die sich nur durch die Reihenlolge der fiber ihrem 
Kopfe stehenden Variabeln unterscheiden. 

Man erkennt aus dem Schema, daB die Beziehungen I, § 8 (20) und (21) 
der zweiten Generation angehoren, dagegen die Gleichungen (22) und eben so die 
Beziehungen (19a) und (19b) zwischen den Warmekodfizientenerst in der dritten 
Generation erscheinen. Ebendort erscheinen als Differentialbeziehungen zweiter 
Ordnung zwischen den Arbeitskoeffizienten Beziehungen, die man auch als 
Differentialbeziehungen erster Ordnung zwischen den ersten Ableitungen der 
Arbeitskoeffizienten nach x, y . .. T, d. h. zwischen den friiher von uns ein
geffihrten "Zustandskoeffizienten" (Elastizitatskoeffizient, thermischer Span
nungskoeffizient usw.) auffassen kann; diese sind als verhaltnismaBig unwichtig 
nicht ausdrticklich angefiihrt. 

Der "thermodynamische Stammbaum" ermoglicht nun aber auch eine 
rasche und vollstandige Ubersicht fiber die verschiedenen, zur vollstandigen Be
stimmung der Arbeits- und Warmekoeffizienten eines Systems moglichen Sche
mata, die sich auf Untersuchungsreihen mit partiell konstant gehaltenen Arbeits
koordinaten oder konstanter Temperatur aufbauen. Nachdem die Art der un
abhangigen Variabeln eines thermodynamischen Systems festgestellt ist und 
nnter diesen solche ausgewahlt sind, die die Eigenschaft von Arbeitskoordinaten 
haben, ist es offenbar zur Kenntnis aller Arbeits- und Warmekoeffizienten hin
reichend, daB man die Funktion F in Abhangigkeit von.allen Variabeln kennt. 
Ffir die Kz geht das ohm~ weiteres aus dem Schema oder den Gleichungen (4) her
vor; die Dr;, ... LT aber sind, wie man sieht, ebenfalls Ahkommlinge von F, wenn 
auch in der zweiten Generation, beispielsweise: 

elF 
Lz= - T· cxeT usw. 

Die Aufgabe der vollstandigen Bestimmung aller Lund K aus einem Mindest
maB von Messungen lauft also auf die Aufgabe der Bestimmung von F aus einem 
MindestmaB von Messungen heraus, wobei noch der Energie- und Entropie
nullpunkt willkfirlich gegeben sein muB, wenn F vollstandig bestimmt sein solI. 

Die Aufgabe, F aus einem MindestmaB· von K- und L-Messungen zu be
stimmen, laBt sich aber zurtickflihren auf die (unter Umstanden .zweimal wieder
holte 1) Aufgabe, eine Funktion mehrerer Variabeln aus dem MindestmaB von 
Angaben tiber ihre ersten Ableitungen zu ermitteln. Eine solche Aufgabe wird 
wegen der zwischen den Ableitungen bestehenden Differentialbeziehungen da
dUrch gelOst, daB man eine beliebige dieser Ableitungen als Funktion alter Vari
abeln gibt, eine andere ffir einen konstanten Wert der ersten Variabeln und samt
liche Werte der tibrigen, eine dritte ffir konstante Werte der ersten und z.weiten 
Variabeln und aIle Werte der fibrigen usw. bis zur letzten, die dann nur flir die 

1 Da 5 auch erst aus seinen Ableitungen bestimmt werden muE; s. u. 
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Werte der Variabeln, nach der sie abgeleitet ist, gegeben zu werden brauchtl. 
Wahlen wir in diesem Bestimmungsschema eine der Arbeitskoordinaten als erste 
Variable und die Temperatur als letzte, so gelangen wir offen bar zu unserem 
"Zustandsgleichungsschema" (S. 77). da sich die thermischen Messungen dann 
auf diejenigen beschranken, die man zur Ermittlung von S bei konstanten Ar-

beitskoordinatenbraucht; das ist aber eine einfache MeBreihe von :: oder LT 

bei konstanten Arbeitskoordinaten. 
Tritt dagegen die Temperatur nicht als letzte Variable auf, so ist S noch als 

Funktion mehrerer Variabeln zu bestimmen, und da nur die Differentialquo
tienten von S direkt IIieBbar sind, wiederholt sich bei dieser Bestimmung von 
S nbch einmal die bei der Bestimmung von F aus seinen Ableitungen vorliegende 
Aufgabe und das dabei benutzte Verfahren, d. h. man hat die Differentialquo
tienten von Soder die GroBen L fiir aIle nicht bereits konstant gehaltenen Varia
beln in einer abnehmenden Mannigfaltigkeit von Wertreihen zu messen. Die 
dabei benutzte Reihenfolge ist natiirlich wieder-beliebig; am haufigsten wird man 
die Temperatur als erste Variable nehmen und LT, d. h. die spezifische Warme 
(bei konstanten ~beitskoordinaten) fiir die groBte Mannigfaltigkeit der Werte 
messen, da dann die iibrigen Warmekoeffizienten (oder Entropieunterschiede) 
nur noch bei konstanter Temperatur gegeben zu sein brauchen. 1st diese Tempe
ratur T = 0, so gelangen wir wieder in das Anwendungsgebiet des NERNsTschen 
Theorems. 

1st die Temperatur schon bei der Bestimmung der Ableitungen von F die 
erste Variable, so haben wires offenbar mit unserem friiheren (wesentlich) ther
mischen Bestimmungsschema (S. 78) zu tun; aile Arbeitskoeffizienten brauchen 
dann nur bei einer Temperatur bekannt zu sein. 

Bei Systemen mit chemischen Arbeitskoordinaten, die gewohnlich gehemmt 
und schwer reversibel veranderlich sind, kann auch noch eine andere Reihen
folge wichtig sein: Angabe von P fiir aIle Variabeln, Angabe vonS (aus Warme
messungen) bei konstantem Volum, Bestimmung der chemischen· Arbeits
koeffizienten beikonstantem V und T. Auf die hierbei wichtige Benutzung irre
versibler Warmeeffekte zur Bestimmung der Arbeitskoeffizienten von chemischen 
Veranderungen kommen wir spater (III, § 5) zuriick. 

Effektbedeutung der Funktion F. Jetzt wollen wir zum SchluB der Be
sprechurig des F-Schemas noch versuchen, diese Funktion aus der bloBen Rolle 
eines mathematischen Hilfsmlttels zu einem etwas anschaulicheren Begriff zu 
erheben, wodurch viele Vberlegungen e.r1eichtert werden. 

Wir behaupten: Fist die (reversible) Arbeit, die von dem System aufge
nommen wird, wenn es aus einem Zustand, in dem (gemaB wiUkiirlicher Fest
setzung) U = 0 und S = 0 angenommen wird, auf irgendeinem Wege in den 
Zustand mit der Energie U und der Entropie S gebracht wird; auf irgendeinem 
Wege, der nur der Beschrankung unterliegt, daB die Entropiezunahme und da
mit die Warmezufuhr nur bei einer einzigcn Temperatur, namlich der Endtempe
ratur T erfolgt. Dann ist namlich die im ganzen aufgenommene Warmemenge 

s 
Q =.j TdS = TS; die reversible Arbeit ist gleich U -Q = U - TS, also F. 

o 
Graphisch stellt sich dieser Vorgang in einem .T, S-Diagramm als eine haken
formige Kurve dar, die von der Ausgangstemperatur To (bei der U = 0 und 

1 Man macht sich dies fiir 3 Varlabeln am besten geometrlsch klar. indem man die 
Integration vom Nullpunkt aus nacheinander lilngs der 3 Koordinaten jedes Zustandspunktes 
ausgefiihrt denkt. Unter den obigen Annahmen kann man offenbar jeden Zustandspunkt· 
auf bekanntem Integrationswege erreichen. 
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S ....:. 0 festgesetzt wurde) l~gs der Achse S = 0 bis zuder Systemtempetatur T1 
und sodann auf dem horizontalen Tell, bei konstanter Temperatur T1, bis zu 
dem Punkt S = S1 der Systementropie .fiihrt (Abb. 27, untere Gerade) .. Wir be
zeichnen einen so1chen Warmeweg, der in bezug auf andere System variable 
natiirlich noch recht vieldeutig sein kann, gelegentlich als einen "T,S-Haken". 

Von der so festgelegten allgemeinen Effektbedeutung von F (alsArbeit langs 
eines T, S-Hakerts) kann man dann zu verschiedenen Spezialfallen iibergehen. 
Fiihrt man ein System aus dem Zustand U = 0, S = 0 iiber einen Zustand I mit 
derTemper.~.tur TI und U = U1 , S = Sl zu einem anderenZustand2 weiterl , in dem 
U = UII und S = SII' T jedoch unverandert ist, So bedeutet Fa - FI die Differenz 
zweier Arbeiten, die bis auf das zwischen den Zustanden lund z zuriickgelegte 
Stiick idea tisch sind; F II - F I ist also die Arbeit, die man dem System zufiihren 
muLl, um es isotherm und reversibel aus dem Zustand I in den Zustand2 zu 
bringen. Da hierbei der Weg zwischen lund. 2 zwar isotherm, aber im iibrigen 
beliebig ist, hat man hiermit eine Aussas-e iiber die Gleichheit der Arbeiten auf 
verschiedenen isothermen Wegen U b A = 0 bei isothermen Kreisprozessen). 

Was ist jedoch die Arbeitsbedeutung von dF, wenn nur die Temperatur 
verandert wird? Um das festzustellen, betrachten wir wieder die Spur dieser 

To Veranderung in einem T,S-Diagramm (s. Abb. 27). Es 
moge sich die Entr':>pie, die bei konstanten Arbeits
koordinaten ja eindeutig'durch T bestimmt ist, dabei in 
der Weise andern, daB das kleine direkte Stiick I -~2 
der Figur dabei zuriickgelegt wird. Die hierbei aufge
. nommene Arbeit b A ist = 0, dF ist jedoch nicht gleich 0, 

sondern nach (2) oder auch direkt wegen (3) = - S d T; 
dF kann also hier nicht die auf dem direkten Wege 1-+2 
aufgenommene Arbeit bedeuten. Nun ist aber - S d T 

!-=-_______ ~ nach der Figur, bis auf das Vorzeichen, gleich der 
$-0 $ schraffierten Flache zwischen den zu I und 2 gehorigen 
Abb. 27. Zur Erliuterung der Isothermen bis znr Abszisse S = 0, also nach den all-

Effektbedeutung der Frelen gemeinen Eigenschaften des Warmediagramms die bei Energie. 
einem um diese Flache umschriebenen KreisprozeB ge-

leistete Arbeit. Diese Bedeutung ergibt sich nun in der Tat auch aus der obigen 
Arbeitsbedeutung von F. dF = Fa - FI ist namlich als Differenz dC!f< Arbeiten 
zu deuten, die aufgewandt werden miissen, urn das System aus einertl gemein
samen Nullzustand, der durch die Entropie S = 0 und eine nach Belieben fest
zusetzende Nulltemperatur To (speziell die absolute Temperatur Null) charak
terisiert sei, auf einem \\'ege in den Endzustand I bzw. 2 iiberzufiihren, dessen 
Spur im T, S-Diagramm der Darstellung in der Figur (durch Pieile angedeutet) 
entspricht: d. h. die Temperatur muLl dabei zwischen To und TI bzw. Til adia
batisch verandert werden, und Entropieanderungen diirfen nur bei isothermen 
Verlinderungen auftreten (T,S-Haken). Nun kann speziell der adiabatische Weg 
zWlschen To und T I in beiden Fallen gleich gewahlt werden; F II - F list dann 
gegeben als Differenz der Arbeiten auf den Wegen TI -+ T2 -~ 2 und TI -+- I. 

Das ist aber zugleich die Arbeit auf dem Wege I -~ TI -~ Til -~ 2, oder, da 
bA auf dem direkten Wege I-~ 2 = 0 ist, auch die dem System zugefiihrte 
Arbeit auf einem die schraffierte Flache umschreibenden und im Sinne des 
Uhrzeigers umlaufenden KreisprozeB. 

So erkennenwir also aus der allgemeinen Arbeitsbedeutung von dF die 
KreisprozeBbedeutung der Gleichung' (3) wieder; es ist die Beziehung fiir die 

1 Dieser Vorgang ist in der Abb. nicht dargestellt. 



Das GIBBSsche thermodynamische Potential. 129 

maximale Arbeit bei einem KreisprozeB mit Warmeaustausch zwischen zwei 
benachbarten Temperaturen [unserem friiheren lId T-ProzeB", I, § 4 (10)], auf 
den Fall spezialisiert, daB jedesmal dem System so lange Warme isotherm ent
zogen wird, bis es die Entropie erreicht, der (willkiirlich, aber ein fiir allemal) 
der Wert Null zugeschrieben wurde. SdT:;= ST. - 5.T1 ist natiirlich die Diffe
renz der hierbei aufgenommenen Warmemengen. 

Das GIBBssche thennodynamische Potential. Neben den Beziehungen I, § 8 
(20) bis (22) fiir die ArLeitskoordinaten und die Temperatur als unabhiingige 
Variabeln stehen die Beziehungen II, § 5 (7) bis (9), in denen statt einer der Ar
beitskoordinaten der betreffende Arbeitskoeffizient, insbesondere statt des Volums 
der Druck als unabhangige Variable gewiihlt ist, nach der differenziert wird, 
und die bei der Differentiation nach anderen Variabeln konstant gehalten wird. 
Zu diesen Beziehungen gelangen wir mit einer schon in der friiher gegebenen 
Ableitung (S. 101) ahnlich verwendeten Methode sehr iibersichtlich durch Be
nutzung einer anderen thermodynamischen Funktion. 

Ziehen wir von der Gleichung (2): 

b A - S· d T = dF , 
oder, ausgeschrieben: 

. K"'dx+ K lI dy+ .. ·-S·dT=dF (5) 

auf beiden Seiten d (xK"') ab, so erhalten wir links statt K"'dx: - xdK"', und 
rechts statt dF: d (F - x K"'), also wiederum das Differential einer Zustands
funktion, die sich beispielweise nach K'" ,.y . .. T entwickeln laBt, da der Zusta~d 
durch diese Variabeln, ebenso wie durch x, y ... T vollstandig bestimmt ist. 
Diese neue Zustandsfunktion, als Funktion der Variabeln K"', y . .. T gebraucht, 
bezeichnen wir als GIBBssches thermodynamisches Potential Gl. Die Gleichung: 

- x·dK"'+ KlI.dy+ ... -So dT= dG (6) 

hat nun fiir die thermodynamischenBeziehungen; in denen K"', y ... T als un
abhangige Variabeln auftreten, ganz dieselbe Bedeutung wie die Gleichung (2) 
fiir x, y . .. T als unabhangige Variabeln. Wir konnen wieder einen Stammbaum 
aufstellen, in dem die Funktion Gals Ausgangspunkt erscheint, wahrend in der 
ersten Generation als Ableitungen nach Kz, y . .. T die GroBen - x, KlI .. . S 
auftreten und in der zweiten und dritten Generation die partiellen Differential
quotienten dieser GroBen nach Kz, y . .. usw. unter jeweiliger Konstanthaltung 

der iibrigen Va.riabeln. So b~deutet also in diesem Schema beispielsweise ~~ 
nicht die Anderung des Arbeitskoeffizienten KlI mit der Temperatur bei konstanter 
Arbeitskoordinate x, sondern bei konstantem Arbeitskoeffizienten K"', - speziell 
fiir x = V, nicht die Anderung bei konstantem Volum, sondern bei konstantem 

Druck. Ebenso bedeutet T;S die Warmezufuhr bei Anderung von y unter 
Y . 

konstantem K"', also speziell unter konstantern Druck [auBerdem natiirlich bei 
Konstanthaltung der iibrigen Variabeln (z ... T)]. 

In Tafel II (am Schlusse des Buches) ist der G-Stammbaum fiir ein System 
mit p, T und zwei Arbeitskoordinaten y, z als unabhangigen Variabeln dar
gestellt, indem gleich auf x = V, K'" = - p spezialisiert, also ein System be-

1 GIBBS selbst bezeichnet diese Funktion in der Spezialisierung auf x = V, K'" = - p, 
mit~, andere Autoren mit Fp (s. S. 125, Anm. I), wahrend G von HELMHOLTZ fiir die Funk
tion T S, die auch als .. gebundene Energie" eingefiihrt wird, gewahlt wird. Wir schlieBen 
uns jedoch hier der von A. EUCKEN (GrundriB der physikalischen Chemie) eingefiihr.en 
Bezeichnung an, einerseits wegen der Beziehung auf den Namen GIBBS. andererseits wegen 
der nahen Verwandtschaft mit der Funktion F. 

Schottky, Thermodynamik. 9 
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trachtet wurde, das durch ein gemeinsames Volum und einen gemeinsamen 
Druck charakterisiert ist. Die Warmekoeffizienten sind entsprechend mit /p, 
ly ... F bezeichnet. Man sieht, wie sich aile friiher abgeleiteten Differential
beziehungen eben so wie in dem F-Stammbaum durch Vertauschung der Diffe
rentiation ergeben; wieder ist uber jedem Glied die Art und Reihenfolge der 
Variabeln angegeben, durch die das betreffende Glied aus G abgeleitet wird. 
Man erkennt, daB die Ableitungen von G nach den von der Veranderung nicht 
betroffenen Arbeitskoordinaten (also z. B. der Oberfiache, elektrischen Ladung 
und, wie wir spater sehen werden, gewissen chemischen Variabeln) dieselben 
geblieben sind wie im F-Stammbaum, daB also beispielsweise KY nach wie vor 
gemaB seiner Definitionsgleichung I, § 8 (5) den Arbeitskoel/izienten der Koordi
nate y (bei Konstanthaltung ailer ubrigen Arbeitskoordinaten, speziell des 
Volums) bedeutet. Dies von der Wahl der unabhangigen Variabeln und der 
dazugehorigen thermodynamischen Funktionen unabhangige Auftreten der "Ar
beitskoeffizienten der verschiedenen Arl;>eitskoordinaten" ist ein Grund mehr, 
weshalb wir diese Arbeitskoeffizienten, auch bei den folgenden chemischen 
Betrachtungen, nicht nur als Ableitungen der thermodyriamischen Funktionen, 
sondern als individuelle Gro.Ben von unmittelbarster thermodynamischer Be
deutung einfuhren. 

Aus der Analogie des.F- und G-Stammbaums erkennt man auch ohne weiteres, 
daB die verschiedenen fUr x, Y ... T als unabhangige Variable diskutierten Be
stimmungsschemata zur vollstandigen thermodynamischen Erforschung eines 
Systems sich in dem G-Schema ganz entsprechend wiederfinden; nur daB hier 
die "Zustandsgleichungen" nach pals unabhangiger Variabler, V als abhangiger 
Variabler aufgelOst erscheinen, und bei den Warmeeffekten die Warmekoeffi
zienten bei konstantem Druck, speziell die spezifische Warme bei konstantem 
Druck als Elemente des Me.Bschemas auftreten. 

Das besonders wieder fur die chemische Thermodynamik wichtige Be
stimmungsschema, in dem V fUr aIle Werte von p, Tund den ubrigen Arbeits
koordinaten, 5 fUr konstantes p und aile ubrigen Variabeln gegeben ist und die 
Gro.Ben KY, Kz . .. nur noch fUr konstantes p und T gegeben zu sein brauchen, 
hat noch gro.Bere Bedeutung als das entsprechende F-Schema (III, § 4). 



Dritter Teil. 

Chemische Thermodynamik. 
Kapi tel A. 

Anwendung der Thermodynamik auf chemische 
Reaktionen. 

§ I. Anwendbarkeit der Thermodynamik. Fragestellungen. 

Ein spezieUes Beispiel. Kann eine chemische Reaktion als thermodynamischer 
Vorgang aufgefaBt und den Folgerungen aus dem I. l1nd 2. Hauptsatz unter
woden werden? Urn diese Frage zu beantworten, greifen wir ein charakteri
stisches Beispiel einer chemischen Reaktion heraus, z. B. die Verbindung von 
gasfOrmigen Wasserstoff u"d gasformigem Sauerstoff zu Wasserdampf. 

Wir denken uns I Mol O2 und 2 Mol H2 in einem GefaB mit festen Wanden 
eingeschlossen, leiten 9-ie Knallgasexplosion ein und warten den Temperatur
ausgleich mit der Umgebung abo Sorgen wir wahrend dieses Vorganges dafiir, 
daB keine turbulenten, halbgeordneten Vorgange die GefaBwand durchdringen, 
so wird der einzige Effekt auf die Umgebung in einer Warmeabgabe, in der Regel 
bei verschiedenen Austauschtemperaturen, bestehen. Wir haben also einen rein 
thermodynamischen Vorgang vor uns. 

Lassen wir die Verbrennung nicht bei konstantem Volum, sondern etwa im 
Explosionszylinder eines Gasmotors edolgen, so wird nicht nur Warme durch 
die Wand des Zylinders nach auBen dringen, sondern es wird auch moglich sein, 
dabei den Stempel des Zylinders unter erheblicher Arbeitsleistung vorwartszu
stoBen. Betrachten w'ir dabei etwa als Anfangszustand den des komprimierten 
Gemisches vor der Ziindung, als Endzustand den der groBten Volumausdehnung 
des verbrannten Gases, so haben wir auch hier einen FrozeB vor uns, der offenbar 
von rein thermodynamischen Wechselwirkungen mit der Umgebung begleitet ist. 

Anwendbarkeit der beiden Hauptsatze. Nach dieser Feststellung steht es 
2 

auBer Frage, daB zunachst der 1. Hauptsatz in der Form ,J (b A + b Q) vom 
• I .. 

Wege unabhangig" (S. 50) auf den betrachteten Vorgang anwendbar ist. Gleich-
giiltig, welche Krafte und Warmeeinfliisse zwischen Anfangs- undEndzustand 
auf den Zylinder und den beweglichen Stempel gewirkt haben: ist nur der An
fangs- JInd Endzustand in jeder Beziehung in den verschiedenert Fallen genau 
identisch, so wird auchdie Arbeits- und Watmesumme, die mit der Umgebung 
ausgetauscht wurde, stets den gleichen Betrag haben miissen. 

Praktisch verwendbar sind die Folgerungen aus dem I. Hauptsatz auch bei 
der hier betrachteten Veranderung natiirlich nur dann, wenn die "Zustande" am 
Anfang und Ende sich durch eine verhaltnismaBig geringe Anzahl von Be-

9· 
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stimmungsstiicken\.beschreiben und festlegen lassen, und man kommt, wie in 
der physikalischen Thermodynamik, im allgemeinen damit aus, daB man sich 
auf thermische Gleichgewichtszustande (I, § 3) als Anf. ngs- und Endzustande be
schrankt. Wir wiirden also thermodynamisch bei unserem 'Beispiel nur solche 
Zustande betrachten, bei denen das Knallgas vor der Ziindung und nach der 
Explosion und Expansion sich in Ruhe und in einem gleichmaBigen Temperatur
zustande befindet. Ebenso wie in I, § 6 ware dann aus der Unabhangigkeit von 
a 

J (bA + bQ) vom Wege die Existenz'einer Energiefunktion zu folgern, die jetzt 
I • 

jedoch auBer von der Temperatur und dem Angriffsort der au.Beren Krafte auch 
von dem "chernischen Zustand" des Gasgemisches abhangt, und zwar nicht nur 
so, daB bei verschiedenen in chemischer Beziehung konstant gehaltenen Zustanden 
den Anderungen der physikalischen Variabeln (Volurn, Temperatur) verschiedene 
Arbeits- und Warrneeffekte entspr~chen (chemischer Zustand als "Parameter"), 
sondem, wie wir sahen, auch in der Weise, daB Veriinderungen des chemischen Zu
standes von thermodynamischen AuBeneffekten begleitet sind (chemischer Zu
stand als "Variable"). Ob und wie allerdings bei dem betrachteten Explosions
prozeB die chemischen Arbeits- und Wamieeffekte von den physikalischen zu 
trennen sind, iibersehen wir hier noch nicht; unmittelbar .einleuchtend ist nur, 
daB die Umwandlung des chemischen Zustandes zu solchen Effekten AnlaB gibt, 
Effekten, die, wie die Erfahrung lebrt, sogar vielfach von hoherer GroBenordnung 
sind als die physikalischen Arbeits- und Wanneeffekte. 

Wenden wir uns jetzt der Frage der Anwendbarkeit des 2. Hauptsatzes zu, 
so werden wir sogleich. vor die Frage des Riickgangigmachens der betrachteten 
chemischen Umsetzung durch rein thermodynamische Hilfsmittel gesteIlt; denn 
sowohl die KreisprozeBform des 2. Hauptsatzes wie die Benutzung und Bestim
mung der Entropiefunktion verlangt ja, daB man den betrachteten ProzeB thermo
dynarnisch riickgangig machen bzw. sogar in jedem Zwischenzustand reversibel 
soIl leiten konnen. 

. Die Aufgabe, Wasserdampf nur unter Arbeits- und Warmeaufwand wieder 
iIi Wasserstoff und Satierstoff zuriickzuwandeln, erscheint nun praktisch recht 
wenig aussichtsreich. DaB jedoch priniipiell ein solcher Vorga-ng immer moglich 
ist, ist seit HELMHOLTZ und VAN'T -HOFF eine der Grunderkentnisse der chemischen 
Thermodynamik. Wir wissen jetzt, daB das Riickgangigmachen von Reaktionen, 
di,e unter gewohnlichen Bedingungen spontan nur in einer Richtung verlaufen, 
auf verschiedene Weise unter Benutzung rein thermodynamischer Hilfsmittel 
moglich ist. Speziell beim Wasserdampf wiirden wir unser Ziel z. B. durch rever
sible elektrolytische Zersetzung des zu Wasser kon~ensierten Wasserdampfes, 
also unter blo.Bem Aufwand von (elektrischer) Arbeit (II, § 8) erreichen konnen. 
Eine allgemeinere prinzipielle Methode, urn stoffliche' Umsetzung .nicht nur auf 
therrnodynamischem, sondem auch auf reversiblem ,Wege riickgangig zu machen, 
ist die VA,N'THoFFsche Methode, die mit Stoffentziehung durch semipermeable 
Wande und Reaktion in einem "Gleichgewichtskasten" arbeitet. Wegen seiner 
generellen Bedeutung fiirdie Frage der reversiblen Durehfiihrbarkeit einer che
rnischenReaktion wollen wir dieses Verfahren zunachst besprechen. 

Der VAN'T HOFFsche Ptozea. Der V:AN'T HOFFSche GedankenprozeB macht, 
wie erwahnt, Gebrauch von der Existenz sog. semipermeabler Wande, das sind. 
wie der Name (= halbdurchlassig) ausdriicken soIl, Wande, die fUr einen Stoff 
durchlassig, fUr alleanderen anwesenden Stoffe aber undurchdringlich sind. Mit 
ihrer Hille kann man einem chernischen System irgendeinen seiner reagierenden 
Bestandteile in Dampfform auf reversible-Weise folgenderma.Ben entziehen: man 
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legt diese semipermeable Wand an irgendeine Stelle der Systemoberflache an, 
dahinter (an ihrer AuBenseite) einen zunachst unmittelbar aufliegenden Stempel, 
der sieh in einem Zylinder bewegen kann (s. Abb. 28). Die Substanz, ffir die die 
Wand durchlassig ist, iibt dann einen gewissen Dampfdruck auf den Stempel aus, 
dem durch einen gleiehen Gegendruck (~Atmospharendruck) das Gleiehgewieht 
gehalten wird1 . LaBt man nun den Stempel etwas na.chgeben, so verdampft die 
Teilsubstanz aus dem System unter. gleichzeitiger Arbeitsleistung und Warme
aufnahme, und zwar ist dieser ProzeB, wenn er unendlich langsam und immer mit 
dem richtigen Gegendruck vollzogen wird, reversibel, da ein Zuruckdriicken des 
Stempels den alten Zustand unter Umkehr des Arbeits- und Warmeaustausches 
wiederherstellt. Nachdem Abdampfen der gewiinschten Teilsubstanzmenge wird 
die semipermeable Wand durch eine undurch-
lassige ersetzt und damit die Verbindung 
zwischen System und Zylinder aufgehoben. 

(Trotzdem einigeTmaBen vollkommene 
halbdurchlassige Wande in praktisch anwend
barer Form nur fur die wenigsten Substanzen 
zur Verfugung stehen, besitzen die Gedanken
gange, bei denen .solche Wande benutzt wer
den, doch hinreieh~nde Uberzeugungskraft, 
da die Eigenschaften dieser Wande im End-

SYSkm 
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Abb. 28. Zur Erlauterung des 
VAN'T HOFFschen Gedankenprozesses. 

resultat des mit ihnen ausgefiihrten Prozesses nieht auftreten und man demnach 
dieses Endresultat nieht von der zufiilligen Existenz oder Niehtexistenz geeigneter 
semipermeabler Stoffe abhiingig machen wird.) 

Diejenigen Bestandteile des chemischen Systems, die reversibel miteinander 
reagieren soIlen, werden sodann nach passender Volum- und notigenfalls Tempe
raturanderung wiederum durch semipermeable Wande auf reversible Weise einem 
"Gleichgewichtskasten" zugefiihrt, in dem di~ Anfangs- und Endprodukte der 
betreffenden Reaktion miteinander in einem dynamischen Gleiehgewieht sind, ~o 
daB die Reaktion zwischen den einzelnen Teilnehmem fortwahrend spontan so
wohl in dem einen wie in dem anderen Sinne stattfindet2• In einem solchen 
System kann man durch Hinzufiigen und Entfemen der Komponenten eine 
reversible Umsetzung in dem einen oder anderen Sinne durchfiihren. Die. ge
wiinschten Reaktionsprodukte werden dann wieder semipermeabel entfemt und 
dem urspriinglich betrachteten chemischen System durch halbdurchlassige Wande 
reversibel zuruckgegeben. Das Endresultat ist ebenso, als ob die Reaktion nur 
innerhalb dieses Systems stattgefunden hatte: Da der "Gleiehgewichtskasten" 
schlieBlich wieder in seinem Anfangszustand zuriickgelassen und nurVolumarbeit 
geleistet und Warme ausgetauscht worden ist, stellt der ganze ProzeB einen rein 
thermodynaIpischen Vorgang dar, der wegen der Umkehrbarkeit seiner Einzel
schritte im ganzen ebenfaIls umkehrbar ist. 

Bei dem hier beschriebenen ProzeB war eine Reaktion zwischen verschiedenen 
Bestandteilen eines einheitlichen (homogenen) Stoffsystems (wie etwa eines Knall
gas- und Wasserdampfgemisches) ins Auge gefaBt. Noch einfacher sind diejenigen 
spater (§ 3) ebenfalls als chemische Reaktionen aufgefaBten Vorgange auf diese 
Weise reversibel zu fiihren; bei denen ein Ubertritt gewisser Systemteilchen aus 

1 Krafte, die nicht durch die Stange des Arbeitszylinders' fortgeleitet werden, wie 
etwa den auBeren Atmospharendruck, miissen wir uns hierbei natiirlich wegdenken. 

2 Bei VAN'T HOFF werden die Reaktionsteilnehmer im' Gleichgewichtskasten spezieU 
im idealen Gaszustand angenommen, doch ist diese Annahme fiir unseren Zweck unwesent
lich. Del Gleichgewichtskasten diirfte sogar auch - evtl. katalytisch beteiligte - Stoffe 
enthalten, die in dem eigentlichen System Iiicht vorkommen. 
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einem (im Anfangsz;ustand vielleicht durch Wande abgeschlossenen) Systemteil 
(Phase) in einen anderen solchen Systemteil stattfindet ("Ubergangsreaktionen"). 
Hier ist es nur notig, die betreffenden Stoffteilchen durch eine semipermeable 
Wand dem ersten Raumteil reversibel zu entziehen, sie von dem Druck und der 
Temperatur, die sie in halbdurchlassiger Verbindung mit dem ersten Raumteil 
haben, reversibel auf Druck und Temperatur des anderen Systemteils zu bringen 
und sie sodann durch eine halbdurchlassige Wand in diesen eintreten zu lassen. 

Existenz einer Entropiefunktion bei chemischen Veranderungen. Da, wie 
wir sehen werden, sich jede beliebige chemische Reaktion in thermischen Gleich
gewichtssystemen entweder als Homogen- oder als Ubergangsreaktion auffassen 
HiBt (§ 3), gelangen wir so zu dem SchluB, daB eine thermodynamische reversible 
Durchfiihrung aller chemischen Reaktionen in solchen Systemen prin~ipiell immer 
moglich ist. Mithin gilt auch der 2. Hauptsatz mit seinen KreisprozefJ- und Pro
zefJ/olgerungen, die verschieden sind, je nachdem ob der untersuchte Ubergang 
reversibel oder irreversibel (wie im Beispiel der Knallgasexplosion) stattgefunden 
hat. Es existiert fiir die Gesamtheit aller Gleichgewichtszustande, die ein 
chemisches System durchlaufen kann, eine Entropiefunkiion S, die, ebenso 
wie die Energiefunktion U, unabhangig yom Ubergangswege und durch das 

2 

Integral fb Q bestimmt ist T . 
I 

rev 
Chemische Arbeits- und Warmeeffekte. Auf Grund dieser Feststellung ist es 

jetzt zunachst moglich, den Begriff der chemischen Arbeit und der chemischen 
Warmeeffekte klarzustellen und eine Trennung von physikalischen und chemischen 
Arbeits- und Warmeeffekten vorzunehmen. Werdenzwei benachbarte, physika
lisch und stofflich verschiedene Zustande lund 2 desselben Systems untersucht, 
so ist durch ihre Energiedifferenz d U die Summe der Arbeits- und Warmemengen 
gegeben, die dem 1 System zugefiihrt (oder entzogen) werden miissen, urn es von 
I nach 2 zu bringen; durch dS ist die Summe der reduzierten Warmemengen ge
geben, ·die (bei reversiblem Ubergang von I nach 2) zugefiihrt (oder entzogen) 
werden miissen. Setzen wir nun, durch Konvehtion, fest, daB nur solche Uber
gange von I nach 2 betntchtet werden sollen, bei denen die Systemtemperatur T 
die einzige Temperatur ist, bei der 'ein Warme;;tustausch. stattfindeti, so besteht 

die Summe der reduzi~rten Warmemengen aus dem einzigen Glied b~ wobei bQ 

die im ganzen bei T ausgetauschte Warme ist; dU iilt gleich bA + bQ zu setzen, 
wobei bQ die gleiche (.spezielle) Bedeutung hat. Dann ist aber stets 

bA=dU-TdS 
bQ= TdS, 

gleichgiiltig, ob nur physikalische oder auch chemische Ver1;inderungen mit dem 
System vorgenommen· sind, und es lassen sich durch Differentialentwicklung der 
Funktionen U und S nach ihren verschiedenen, physikalischen und stofflichen 
unabhangigen Veranderlichen partielle Arbeits- und Warmeeffekte isolieren, die 
jeweils nur von einer einzigen - physikalischen oder chemischen - Veranderung 
herriihren. Diejenigen Arbeits- und Warmeettekte, die bei Festhaltung der physi-

1 Diese Festsetzung ist deshalb notwendig, weil die reversible Durchfiihrung auch be
liebig kleiner stofflicher Vera.nderungen an sich. manchmal auf'U11lwegen vor sich gehen wird, 
die iiber andere Temperaturen fiihren konnen. Vgl. hierzu die Bemerkungen iiber innere 
Arbeitskoordinaten Ui)d innere Arbeit, I, § 7, die mit dieser Frage ja aufs engste zusammen-
hangen, und § 4 dieses Teiles. . 
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kalischen Veranderlichen (Temperatur, Volum usw.) durch blofje Anderung des 
chemischen Zustandes .bedingt sind, werden wir dann als chemische A~beits- utul 
Warmeeffekte zu bezeichnen haben. Auf die Knallgasreaktion a~gewendet hatten wir 
in diesem Faile zwei benachbarte Zustande zu betrachten, die sich nur dadurch 
voneinander unterscheiden, daB im Endzustand etwasmehr Knallgas in Wasser
dampf umgesetzt ist als im Anfangszustand; Vo1um und Temperatur sollen sich 
bei diesem Ubergang entweder iiberhaupt nicht geandert haben oder, notigenfalls, 
nachtraglich wieder auf ihre urspriinglichen Werte zuriickgefiihrt sei,n. Ware auf 
irgendeinem reversibe1n Wege (bzw. Umwege) die Bestimmung des Unterschiedes 
d U und dS flir diese beiden Zustande ge1ungen, so Wtirde die Arbeit b A und die 
Wanilemenge bQ, die in der obigen Weise mit diesen GroBen zusammenhangen, 
den chemischen Arbeits- und Warmeeffekt bei isotherm-reversibler UberfiihI''Ung 
des Anfangszustandes in den Endzustand bedeuten. Kommen noch .Anderungen 
der Temperatur und des Volums dazu, so setzen sich die betreffenden Arbeits-

und Warmeeffekte, die in alter Weise durch (~~ - T· :~) dV = KV dV usw. 

definiert sind, mit diesen chemischen Effekten deshalb additiv zusammen, weil 
die tota1en Differentiale d U und dS diesen Charakter der additiven Zusammen
setzung aus Partialeffekten besitzen. 

Die unabhangigen chemischen Veranderungen als gehemmte Veranderungen. 
Ausder Tatsache, daB die bier betrachteten chemischen Veranderungen gerade 
dadurch charakterisiert sind, daB sie neben den physikalischen Veranderungen 
(Temperatur, Volum usw.) und qnabhangig von ihnen auftreten und be~tehen 
konnen, ergibt sich sofort, daB wir es hier, im Sinne von I, § 7 und II, Einleitung, 
mit gehemmten Veranderungen zu tun haben. Es sollen ja bei der gleichen Tempe
ratur und bei gleichen physikalischen Bedingungen (in unserem Beispiel V oder 
auch p) verschiedene Gleichgewichtszustande desselben Systems moglich sein, 
was nach dem Satz von der Eindeutigkeit des thermischen Z'ustandes (I, § 3) 
nur auf Grund von Hemmungen im Ablauf ,der betreffenden Veranderung (hier 
der Knallgasumsetzung) zustande kommen kann. Das trifft nun in der Tat, wie 
man .weiB, in unserem Beispiel zu; die Umsetzung 2 H2 + O2 -~ 2 H20 ist bei 
gewohnlichen Temperaturen in der Regel eine gehemmte Reaktion, und es ge
ntigt ein kata1ytischer oder thermischer AuslOsungsvorgang (Entflammung), um 
das System unter den lebhaftesten Erscheinungen zum Verlassen seines schein
baren thermischen GleichgewiChtszustandes zu veranlassen. 

Das gilt nun nach den gemachten Bemerkungen ganz allgemein; wir konnen 
sagen: die chemische Thermodynamik ist eine Thermodynamik der gehemmten 
Gleichgewichtszustande. Bei gegebenen auBeren Bedingungen gibt es ffir jedes 
System nach dem Satz von der Eindeutigkeit des thermischen Gleichgewichts 
nur einen einzigen Zustand, bei dem die Aufhebung der Hemmung keine weitere 
innere Veranderung zur Folge hat, das ist der Zustand'des vollstandigen, unge
hemmten Gleichgewichts. Wie dieser Zustand in der Reihe der gehemmten Zu
stande thermodynamisch ausgezeichnet ist, werden wir bei den chemischen Gleich
gewichtsbetrachtungen (Kapitel B) zu besprechen haberi, wo wir darauf fuBen 
werden, daB die chemische Arbeit im Sinne von I, § 7 eine bestimmte Art innerer 
Arbeit ist. 

Physikalisch bedingte chemische Veranderungen. Hier wollen wir nur noch 
eine kurze Bemerkung einflechten tiber chemische Veranderungen in Systemen, in 
denen keine Reaktionsh:emmungen bestehen, und die infolgedessen nur dadurch 
eintreten, daB die physikalischen Bedingungen, z. b. Temperatur und Druck, 
geandert werden. In soIchen Fallen ist das System durch seine physikalischen 
Variabeln eindeutig bestimmt; jeder Arbeits- und Warmeeffekt ist eine'r be-
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stimmten Veranderung der auBeren Bedingungen zugeordnet, wir haben es also 
im 5inne unseres zweiten Telles nur mit physikalischen Arbeits- und Warme
effekten zu tun. Die chemischen Umsetzungen (z. B. Dissoziation und Assoziation 
bei Ausdehnung und Kompression von Gasen) haben nur die Wirkung, die Ar
beits- und Warmeeffekte bei der physikalischen Anderung anders zu machen, 
als wenn die betreffende chemische Umsetzung nicht stattfande; aber es ist ganz 
unmoglich, in so1chem FaIle auf rein thermodynamischer Grundlage und ohne 
die Einfiihrung kiinstlicher Hemmungen den physikalischen und chemischen 
"Anteil" der bei der betreffenden Anderung auftretenden Arbeits- und Warme
effekte zu trennen. (Man denke z. B. an die hohe Warmekapazitat ·des fliissigen 
Wassers oder an den eigenartigen Gang seines thermischen Ausdennungskoeffi
zienten. Beide Besonderheiten werden mit der Bildung bzw. Auflosung von Mehr
fachmolekiilen in Verbindung gebracht, ohne daB aus ihnen irgendwe1che direkten 
thermodynamischen Folgerungen inbetreff dieser Reaktionen gezogen werden 
konnten.) 'Uberall, wo dieser Satz durchbrochen scheint, liegen unauffallig sich 
einschleichende Zusatzannahmen vor uber das Verhalten, das das System unter 
den Bedingungen seines ungehemmten Zustandes zeigen wurde, wenn die. be
treffende Reaktion gehemmt ware. Hier ist auch das Gebiet, wo die "fiktiven 
Hemmungen und theoretischen Zustande" von I, § 7 ihre Hauptrolle spielen. 
Solange man aber mit rein thermodynamischen Methoden und Argumenten 
arbeitet, ist es unmoglich, chemische Arbeits- und Warmeeffekte zu isolieren und 
zu definieren, ohne daB die betreffenden Reaktionen als hemmbar angenommen 
werden. Wir wollen also vorlaufig diesen Standpunkt nicht verlassen. 

Eine didaktische Bemerkung. Die Frage, ob chemische Reaktionen uber
haupt auf thennodynamischem Wege dun;hfuhrbar sind, hat in der Geschichte 
und in dem bisherigen gedanklichen Aufbau der chemischen Thermodynamik 
nicht die Aufmerksamkeit erregt, die wir ihr hier glaubten zuwenden zu mussen. 

Historisch sind stoffliche Umsetzungen zunachst bei so1chen Veranderungen 
in die thermodynamische Betrachtung einbezogen worden, die wir als "Ver
anderungen bei wahrendem Gleichgewicht" (Kapitel G) bezeichnen, Verande
rungen, bei denen durch primare Beeinflussung von Volum und Temperatur 
des Gesamtsystems sekundar 'Ubergange eines Stoffes aus ei'nem Aggregatzustand 
in den anderen (CI,.AUSIUS-CLAPEYRON) oder chemische Dissoziation in einer 
gasformigen Phase (HORSTMANN) bewirkt werden. In diesen Fallen ergab sich 
der thermodynamische Charakter der Gesamtanderung von selbst, und das Hypo
thetische lag nur in den - in diesen Spezialfallen auBerordentlich plausibeln -
Annahmen, die uber das Verhalten der Systeme bei gehemmter "chemischer 
Umsetzung" gemacht wurden. (Es wird bei CLAUSIUS-CLAPEYRON jede Phase 
fUr sich, bei HORSTMANN jede Gasart fUr sich als fiktiv gehemmtes System 
betrachtet.)1 

Fur GIBBS, der unabhangige stoffliche Veranderungen ausdrucklich ein
fUhrt, hat der Begriff der thermodynamischen Funktionen (Energie, Entropie 
usw.) offenbar eine so1che innere Evidenz besessen, daB er von vornherein nicht 
daran zweifelte, daB so1che Funktionen nicht nur fiir aIle auch stofflich ver
schiedenen Zustande (chemischen Parameterwerte) eines gegebenen Systems exi
stieren. sondern auch beim Eintreten stofflicher Veranderungen (Anderung 
chemischer Variabeln) dieselbe Bedeutung fUr den Arbeits- und Warmeaustausch 

1 Soweit wir tibersehen. werden chemische Umsetzungen wirklich gehemmter Systeme 
zum erstenmal diskutiert in den grundlegenden HELli'lHoLTzschen Arbeiten (1882) tiber die 
Arbeitsflihigkeitgalvanischer Elemente (OSTWALDS Klassiker Nr.124), wo die chemische 
Arbeit als elektiische Arbeit direkt meJ3bar in Erscheinung tritt; daB es sich hierbei um ge
hemmte Zustlinde handelt. ist tibrigens wohl erst viel spliter erkannt worden. 
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haben wie bei bloBer Veranderung derphysikalischen Variabeln. So fruchtbar 
und glucklich sich diese, zum Teil schon in der allgemeineren Bedeutung des 
Energieprinzips und in der CLAUsIUsschen Konzeption des Entropiebegriffs vor
bereitete Verallgemeinerung in der Folge auch erwiesen hat: fur den Lernenden 
ist es doch von groBter Wichtigkeit, zu erkeimen, daB hier, yom Standpunkt 
der empirisch begrundeten Thermodynamik, etwas Neues vorliegt. 

§ 2. Der chemische Zustand und seine Charakterisierung 
Problemstellung. Urn die mathematischen Beziehungen aufstellen zu konnen, 

die den beiden Hauptsatzen zufolge die (reversibeln) chemischen Arbeits- und 
Warmeeffekte eines Systems miteinander und mit den physikalischen Arbeits
und Warmeeffekten verknupfen, mussen wir den chemischen Zustand und 
den Grad der eingetretenen Anderung dieses Zustandes zahlenmaBig charakteri
sieren konnen. Die Art der hierzu geeigneten ZahlerigroBen ist in einfachen 
konkreten Fallen, wie etwa im FaIle der Knallgasreaktion, nicht schwer anzu
geben: der chemische Zustand ist hier offenbar vollkommen bestimmt, wenn 
man die Menge oder das Gewicht der vorhandenen Wasserstoff- und SauerstoH
molekiile sowie dasjenige der Wasserdampfmolekiile kennt. Immerhin lassen sich 
schon bei diesem ProzeB die moglichen Schwierigkeiten andeuten. Es ~ann 
z. B. die Frage auftreten, ob es etwa notwendig ist, auch die Menge der zu Doppel
molekulen assoziierten Wasserdampfmolekiile (H20)2 zu kennen und ob diese 
Menge unter sonst gleichen Verhaltnissen in verschiedenen Fallen verschieden 
sein kann. Da nun die in der Praxis auftretenden Systeme meist noch wesent
lich komplizierter sind, ist es notwendig, uber Richtlinien zu verfiigen, we1che 
die zur Bestimmung des chemischen Zustandes nofwendigen Zahlenangaben 
und Messungen in jedem FaIle anzugeben gestatten; 

Diese Aufgabe ist naturlich durch rein thermodynamische Betrachtungen 
nicht lOsbar; es mussen Erfahrungsergebnisse und Erkenntnisse anderer ATt zu
hilfe genommen werden, deren Erorterung ubrigens nicht nur yom thermo
dynamischen Gesichtspunkt aus wichtig ist. 

Stoffliche Homogenitat. Phasenbegriff. Grundlegend sind hier zwei empirisch 
festgestellte Eigenschaften chemischer Gleichgewichtssysteme: eim:nal die Eigen
schaft der H omogenitiit, des in jeder Beziehung gleichartigen stofflichen C.harak
ters groBerer zusammenhangender Gebiete, und sod ann die Tatsache, daB in 
vielen Fallen verschiedene solche homogene Stojjgebiete unvermittelt aneinander
grenzen und nebeneinander bestehen konnen, die ein voneinander ganz ver
schiedenes Verhalten zeigen(Losung und Dampf, Wasser und Eis usw.). Man 
spricht in so1chen Fallen von verschiedenen "Phasen" des Stoffsystems, wobei 
man jedoch, nach dem Vorgange von GIBBS, nur soviel verschiedene Phasen 
unterscheidet, wie stojjlich verscht"edene homogene Korper in dem System vor
handen sind; zwei Stucke Eis in Wasser wurden nur eine Phase Eis in der Phase 
Wasser darstellen. 

Die molekulartheoretische Deutung der Homogenitat ist verhaltnismaBig 
einfach; sie beruht auf der freien Beweglichkeit der kleinsten Stoffteilchen (Atom, 
Atomgruppe, Ion). Wenn diese kleinsten Tei1chen in einem gegebenen Raum 
uberall hinkommen konnen und keine Stelle des Raumes durch irgendwe1che 
auBeren physikalischen Einflusse vor der anderen bevorzugt ist, so muB schlieB
lich uberall derselbe mittlere Zustand herrschen. Schwieriger ist die anscheinend 
mit dieser Behauptung in Widerspruch stehende Tatsache der HeterogeniHi.t, des 
Nebeneinanderbestehens verschiedener homogener Phasen, molekulartheoretisch 
zu erklaren. Man kommt hier zu einem gewissen Verstandnis, wenn man sich den 
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ganzenzur Verfiigung stehenden Raum zunachst homogen mit den frei beweg
lichen Teilchen der vorhandenen Stoffe ausgefiillt vorstellt und dann an die An
ziehungskrafte zwischen den Teilchen denkt, die diesen Zustand aufzuheben 
streben, indem entweder eine Anzahl.der Teilchen unter EinbuBe ihrer Beweg
lichkeit sich zu einem enger zusammenhangenden homogenen Komplex zusammen
ballt und den iibrigen Raum dann fUr eine durch das Wechselspie1 von Anziehungs
kraften und Eigenbewegungen der Teilchen bestilIl1Jlte obeweglichere und meist 
weniger dichte Phase zur Verfiigung stellt (Wasser und Dampf, Metall und 
Schmelze usw.), oder indem auf Grund verschieden starker Anziehungskrafte 
zwischen verschiedenen Arlen frei beweglicher Teilchen. eine Entmischung herbei
gefiihrt wird, bei der die verschiedenen einander besonders stark anziehenden 
Stoffteilchen jeweils zu verschiedenen Phasen vereinigt werden, die sich durch 
ihre stoffliche Zusammensetzung unterscheiden. Aus dieser Betrachtung geht 
auch hervor, daB in Raumen oder Raumteilen, wo die verschiedenen Stoff
teilchen iiberhaupt keine merkliche Anziehung (oder AbstoBung) aufeinander 
ausiiben, keine Moglichkeit einer gesoriderten Gliederung besteht; jedes Teilchen 
halt sich im Mittel an allen Stellen eines solchen Raumes gleich lange auf, die 
Konzentration der Teilchen ist an allen Stellen eines solchen Raumes dieselbe. 
Solche Verhaltnisse liegen in der Gasphase vor, solange sie sich nicht allzuweit 
yom idealen Gaszustande entfernt hat; infolgedessen ist ein freiwilliges Neben
einanderbestehen mehrerer Gasphasen nicht moglich. Sobald jedoch die Krafte 
zwischen den Gasmolekiilen eine groBere Rolle zu spielen beginnen, kann man 
die sen SchluB nicht mehr mit voller Sicherheit ziehen. Die Grenze, von 
der an eine Trennung in Phasen moglich ist, ist daher ebenso flieBend wie 
die Unterscheidung zwischen dem fliissigen und gasformigen. Zustande einer 
reinen Substanz, eine Unterscheidung, die ja im kritischen Zustand vollstandig 
verschwindet. 

Einschra.nkende Bemerkungen zum Homogenita.tsprinzip. Unsere kurze mole~ 
kulartheoretische Betrachtung la.Bt uns auch sogleich eine Anzahl wichtiger 
Einschrankungen erkennen, die der Moglichkeit der Verteilung eines Stoff
systems in eine oder verschiedene homogene Phasen in den Weg treten konnen. 
Solche Einschrankungen sind: 

I. Gehinderte Beweglichkeit der "kleinsten Teilchen" .. Wenn, wie es in der 
Natur sehr haufig vorkommt, die kleinsten Teilchen der Materie (wir kommen 
auf die genauere Bestimmung dieses Ausdruckes noch zuriick) zwischen ihren 
Nachbarteilchen so fest eingeklemmt sind, daB sie ihre Stellung iiberhaupt 
nicht wechseln konnen, so fant damit unsere molekulartheoretische Begriindung 
der Homogenitat (innerhalb groBerer Raumgebiete). In der Tat sind die meisten 
festen Korper der Natur (Steine, Holz usw.) nicht homogen, sondern zeigen eine 
makroskopische oder mikroskopische "Struktur", meist von fein durcheinander
gelagerten Gemengteilen verschiedener Zusammensetzung. Auf den nii.heren 
Charakter und die Begriindung eines solchen Verhaltens, das sich vielfach aus 
der Entstehungsgeschichte dieserStoffzustande erklaren laBt, konnen wir hier 
nicht eingehen; wir scheiden diese Falleganz aus undnehmen ungehinderte Be
weglichkeit der kleinsten Teilchen an. Damit haben wir auch zugleich aIle 
anisotropen Zwangszustiinde durch ungleichmaBig angreifende Krafte ausgeschie
den, da die Teilchen solchen Kraften wegen ihrer Beweglichkeit beliebig aus
weichen konnen; der einzige Zwang, der auf ein solches System von auBen aus
geiibt werden kann, ist ein allseitig gleicher Druck oder, in gewissen Fallen, Zug. 

2. Physikalische Inhomogenitiiten des zur Verjugung stehenden Raumes. Starke 
elektrische Ladungen, an bestimmte Stellen des Stoffiaumes gebracht, werden 
auch in nicht leitenden Stoffgemischen in ihrer Nahe Veranderungen hervorrufen 
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(:Konzentrationsanderungen, elektrische Polarisation, Erhohung des Druckes), 
die mit wachsender Entfernung abnehmen und den stofflichen Zustand inhomogen 
machen. Auch von auBEm in das Gebiet hineingreifende elektrische und magne
tische Felder werden solche Wirkung haben. Die Schwerkraft verursacht eine 
Anreicherung spezifisch schwererer Stoffe und eine Druckzunahme im unteren 
Teil eines im ubrigen homogenen Systems. AIle Falle, in denen solche Effekte 
eine wesentliche Rolle spielen, schalten wir aus. 

3. Fernwirkungen der beweglichen Stoffteilchen selbst (elektrische Ladungen). 
Eine notwendige Bedingung dafiir, daB innerhalb einer Phase von beobacht
barer GroBe Homogenitat herrscht, ist die, daB die Kraftwirkungen aller be
weglichen Teilchen sich nur auf Entfernungen geltend machen, die klein gegen 
die· Abmessungen der Phase sind. Das ist bei den gewohnlichen Kraften 
zwischen im ganzen ungeladenen Atomen und Atomgruppen der Fall; solche 
Krafte haben, wie wir· jetzt wissen, Wirkungsbereiche von kaum mehr als 
5.10-:8 cm. Von den "Fernkraften" zwischen den Teilchen kommt die Schwer
kraft nicht merklich in Frage, wohl aber ihre elektrische Ladung. Tritt irgendwo 
(besonders an den Grenzen der Phasen kommt dies 'vor) ein UberschuB oder 
eine geordnete Lagerung der elektrischim Ladungen der kleinsten beweglichen 
Teilchen auf, so kann sich diese Wirkung in Nichtleitern auf groBe Entfernungen 
~rstrecken und elektrische· Felder hervorrufen, die zu UngleichmaBigkeiten in 
der Verteilung und dem Zustand sowohl der ungeladenen. (vgl. 2.) wie der ge
ladenen Teilchen fiihren. Die Diskussion solcher Effekte geht uber den hier 
gegebenen Rahmen himi.us1 • Wir werden Systeme mit unabhangig beweglichen, 
geladenen Teilchen nur so weit in den Kreis unserer Betrachtungen ziehen, als 
keine Ladungsverteilungen, die zu Feldwirkungen AnlaB geben wurden, auf
treten. 

4. Oberflachenwirkungen. Auch beim Fehlen von Fernkraften zwischen den 
kleinsten Teilchen stehen die in unmittelbarer Nahe der GrenzfHichen liegenden 
Teilchen miter besonderen Bedingungen, die sich z. B. im Auftreten besonderer 
Oberflachenspannungen und, bei Mehrstoffsystemen, in Anreicherungen oder 
Verarmungen·der Oberflache an bestimmten Stoffarten bemerkbar machen. Auch 
von diesen Effektensehen wir ab, indem wir voraussetzen, daB alle betrachteten 
Pha,sen in solcher Masse vorhanden sind, daB die thermodynamischen Effekte 
und die Konzentrationsverhalt.nisse durch diese Oberflachenwirkungen nicht 
merklich mitbedingt werden. Wir nehmen nur zu{' Kenntnis, daB die Oberflachen
spannung die Wirkung haben wird, etwa getrennt vorhandene Teile derselben 
Phase, sobald sie einander beriihren, zur Verschmelzung zu bringen (vgl. II, § 7). 
Wir konnen also, wenn wi!' freie Beweglichkeit der Teilchen annehmen, von 
vornherein damit rechnen, daB im Gleichgewichtszustand jede Phase nur in 
einem zusammenhangenden Stuck vertreten sein wird. . 

Die allgemeinsten hier betrachtet~n Syst~e. Infotge der gemachten Ein
schrankungen scheinen unsere Betrachtungen nur ffir solche Stoffsysteme zu
zutreffen, die entweder den zu ihrer Verfiigung stehenden Raum vollstandig 
gleichmaBig ausfiillen oder in denen verschiedene solche homogene Pbasen im 
thermischen Gleichgewicht nebeneinander bestehen konnen (koexistente Phasen 
nach GIBBS; vgl. Kapitel B). Es ist jedoch eine einfache und wichtige Erwei
terung moglich. Wit konnen Systeme betrachten, die aus mehreren Teilen be
steben, welche·.durch zunachst ganz beliebig gezogene Wande gegeneinander ab
gesperrt sind, so daB ein Stoffubertritt, gegebenenfalls auch ein Warmeubertritt 

1 Eine prinzipielle Diskussion dieser Flllle z. B. bei W. SCHOTTKY und H. ROTHE: Wiens 
Handbuch Bd. 13. 2~ Tell, S. II, 1928. 
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und Temperaturausgleich, dadurch'verhindert wird, und an denen schlieBlich 
verschiedene unabhangige auBere Klafte, in unserem Fall verschiedene Drucke, 
angreifen konnen. Diese Festsetzung vereinfacht zunachst die Betrachtungsweise 
in hohem MaBe; wir konnen uns namlich Wande iiberall da gezogen denken, wo 
in dem gegebenen Stoffsystem zwei verschiedene Phasen aneinandergrenzen. 
Dadurch erreichen wir, daB unsere Trennungswande ieweils nur eine homogene 
Phase (oder einen Teil einer solchen) umsehlie/3en. An den thermodynamischen 
Eigenschaften des Systems wird durch das Anbringen solcher Wande niehts 
Wesentliches geandert, da wir ja die besonderen Oberflacheneffekte ohnehin vel
nachlassigen wollten. Es wird jedoch durch diese "Grenzflachenwande" neben 
einer Vereinfachung der Betrachtung auch eine wesentliehe Verallgemeinerung 
del hier zu behandelnden Systeme erzieIt; kann man doch jetzt, durch (vorzugs
weise reversible) Umwegsprozesse, Stoffteilchen aus der einen Phase in die andere 
iiQertreten lassen und so eine vom Gleichgewicht abweichende stoffliche Ver
teilung bewirken, die bei ungehemmtem Stoffaustausch durch Riickdiffusion 
von Teilchen in die friihere Phase sogleieh wieder zum urspriinglichen Zustand 
zuriickkehren wiirde. Wie durch das Studium des thermodynamischen Ver
haItens eines in dieser Weise durch GrenzfHi.chenwande am Stoffaustausch ge
hemmten Systems die stoffliche Verteilung bei ungehemmtem Stoffaustausch be
stimmt werden kann, wird sieh im folgenden Abschnitt ergeben. 

In ailen Failen haben wir es also jetzt nur noch mit Systemen zu tun, die aus 
homogenen, von Wanden umschlossenen Teilen bestehen. Wir konnen uns nun 
weiter auch Wande gezogen denken innerhalb von Stoffgebieten, die keine inneren 
Phasengrenzflachen aufweisen, die aber trotzdem verschiedene, stetig verander
liche (Temperatur- oder) stoffliche Zusammensetzung haben, was ° beim Fehlen 
von Wanden und we'nn wir uns auf physikalisch homogene Raume ohne Fern
kraftwirkungen beschtallken, nur infolge von Hemmungen in der Beweglichkeit der 
kleinsten Teilchen moglich ist. Die (allerdings meist fiktive) Einfiihrung sokher 
Wandhemmungen innerhalb stetig veranderlicher Stoffgebiete hat den Vorteil, 
daB man einen groBen Komplex von Zustanden noch als thermodynamisch 'auf
fassen und der thermodynamischen Behandlung unterwerfen kann, die sonst 
wegen ihres Niehtgleichgewichtcharakters auBer Betracht bleiben miiBten; so 
z. B. die Zustande, die sich einsteIlen, wenn von einer Seite her in einen festen 
Korper, eine Fliissigkeitoder ein (dichtes) Gas ein Fremdstoff geniigend hi.ngsam 
hineindiffundiert. 

Der Vorteil gegeniiber der iiblichen aquivalenten Auffassungsweise, die 
jedem Raumelement einfach in jedem Zustande eine gewisse Energie und EOntropie 
zuschreibt, besteht darin, daB man den thermodynamisch-empirischen Charakter 
der zu benutzenden GesetzmaBigkeiten und die ErfiiIlung ihrer Voraussetzungen 
wenigstens gedanklich in jedem FaIle sofort nachzupriifen imstande ist. Ubrigens 
werden wir Systeme mit stetigen Inhomogenitaten im folgenden nicht betrach
ten; es sollte jedoch auf den weitreiehenden Charakter der hier betrachteten 
thermodynamischen Systemtypen hingewiesen werden: ° 

Charakterisierung des chemischen Zustandes durch die Mengen der "resi
stenten Gruppen". Der physikalische Zustand der geschilderten Systeme ist voIl
standig bestimmt, wenn fiir jedes durch Wande eingeschlossene homogene o Ge
biet die Temperatur und das Volum oder der Druck gegeben ist. Was den eke
misehen Zusland betrifft, so geniigt es, wenn wir angeben, wie dieser fUr ein ein
zelnes solches homogenes Ge biet zu bestimmen ist; ffir aIle andeten Teilge biete 
ist das Verfahren das gleiche. 

Ohne uns mit Allgemeinheiten aufzuhaIten, wollen wir sogleich diejenige 
Charakterisierung des chemischen Zustandes einer homogenen Stoffmasse geben, 
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die nach unseren heutigen Kenntnissen die zweckmaBigste ist. Wir sprachen 
schon davon, daB die Homogenitat eines Stoffgebietes dadurch zustande kommt 
(oder bei der urspriinglichen Bildung zustande gekommen ist), daB gewisse 
"kleinste Teilchen" innerhalb des zur Verfiigung stehenden Raumes iiberall hin
kommen konnen. Dieser Tatsache steht die andere Tatsache gegeniiber, daB 
diese "kleinsten Teilchen", die sich iiberall hinbewegen konnen, in vielen Fallen 
keine absolut unteilbaren Elementargebilde sind, sondern nur fest zusammen
hangende Atomgruppen (NHa in wasseriger Losung, H 2, O2 im Gaszustand usw.), 
die unter den Versuchsbedingungen praktisch nie von selbst gebildet oder auf
gelost werden, unter veranderten Bedingungen jedoch sehr wohl voneinander 
trennbar oder ineinander uberfiihrbar sind. Solche Atomgruppen bezeichnen wir 
als (unter den gegebenen physikalischen und stofflichen Bedingungen) "resistente 
Gruppen". Der Einfachheithalber dehnen wir diese Bezeichnung auch auf solche 
Teilchen aus, die nach unserer jetzigen Erkenntnis mit thermodynamischen 
Mitteln uberhaupt nicht teilbar sind, wie Elektronen, Atomkerne usw. Wir konnen 
dann behaupten: Der chemische Zustand eines homogenen Stoffes ist vollkommen 
bestimmt, wenn die Mengen der verschiedenen in ihm vorkommenden resistenten 
Gruppen gegeben sind. In der Tat, ware eine von diesen resistenten Atomgruppen 
ihrer Menge nach nicht gegeben, so wiirde man aus den iibrigen Angaben auf ihr 
Vorkommen in keiner Weise schlieBen konnen, da die anderen resistenten Gruppen 
sich nicht in die betreffende Atomgruppe umsetzen und somit auch ihre Menge 
nicht bestimmen konnen. Andererseits, waren mehr Mengenangaben gemacht 
worden, als resistente Gruppen vorhanden sind, so ware von diesen eine Anzahl 
zur vollstandigen Bestimmung des Zustandes nichf mehr notig, da alle nicht 
resistenten Atomkonfigurationen sich ungehindert bilden und wieder auflosen 
konnen, also ungehemmt sind. Das bedeutet aber nach dem Satz von der Ein
deutigkeit des· thermischen Gleichgewichts (I, § 3), daB ihre Mengen durch die 
iibrigen Stoffmengen vollstandig bestimmt sind. 

So sind z. B. im Knallgas-Wasserdampfgemisch bei tiefen Temperaturen 
und bei Abwesenheit von Katalysatoren die Atomgruppen H 2, O2 und H 20 als 
die resistenten Gruppen anzusehen, da sie sich (nahezu) bei keinem vorkomm:enden 
Elementarvorgang in ihre Bestandteile aufzulOsen oder umzugruppieren ver
mogen. Dagegen sind oberhalb der Entflammungstemperatur oder bei Gegen
wart von Katalysatoren nur noch die 0 und H-Atome "resistente Gruppen", da 
jedes O-Atom mit jedem anderen O-Atom oder mit jedem H-Atom zu einer 
Gruppe zusammenzutreten oder 9ich wieder von ihm zu trennen vermag. An
deretseits konnte es bei tiefen Temperaturen und Fernhalten katalytisch wirken
der Stoffe vorkommen, daB neben Hs, O2 und H 20 auch noch H 20 2 in dem 
System zugegen ist. Sobald nun durch die Versuchsbedingungen die freie Um
setzbarkeit des H 20 s in die anderen drei $toffe oder seine Bildung aus diesen 
ausgeschlossen ist, ist dieses als die vierte resistente Gruppe des Systems anzu
sprechen und seine Mengenabgabe zu dessen vollstandiger chemischer Charakteri
sierung unentbehrlich. Dagegen wiirden Doppelmolekiile des Wassers oder viel
leicht vorhandene Anlagerungen von Wasser an H20 s, die sich unter den gleichen 
Bedingungen ungehemmt bilden und aufspalten konnten, nicht als neue unab
hangige BestimniungsgroBen auftreten; diese Mengen sind wegen der unge
hemmten Umsetzungen und der Annahme des thermischen Gleichgewichts
zustandes durch die anderen mitbestimmt. 

Die "Mengen" der vorhandenen resistenten Gruppen kann man zahlen
maBig durch ihre Gewichte oder Massen M 1, M 2 • •• bestimmen. Besitzt man 
genauere chemische. Kenntnisse der betreffenden resistenten Gruppen, so daB 
sich ihre Zusammensetzung aus den chemischen Grundstoffen formelmaBig an~ 
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geben laBt, SO kann man auch anstatt der Massen die "Molenzahlen" n l , n2 usw. 
angeben, und zwar gewinnt man die Molenzahl eines Stoffes durch Division 

seiner Masse M durch sein "M olekulargewicht" M. Es ist also n = :- ' wobei unter 

"Molekulargewieht" im vorliegenden Falle die Summe der Atomgewiehte A aller 
die betreffende resistente Gruppe aufbauenden Einzelatome zu verstehen ist: 
M = .I A. Willkiirlich ist hierbei noch die Zahl der Atome, aus denen man sieh 
die betreffende Gruppe aufgebaut denkt; die chemische Analyse ergibt z. B. nur, 
daB im Ammoniak immer auf ein Atom' Stiekstoff 3 Atom~ Wasserstoff kommen, 
gestattet aber nieht, zu entscheiden, ob seine Formel NH3 oder N2H8 usw. zu 
schreiben ist. Bei gasformigen und ge16sten Stoffen wird man zweckmaBigerweise 
die Formel so festsetzen, daB die "resistente Gruppe" mit den langere Zeit selb
standig existenz/ahigen Einzelteilchen, den Molekulen, identisch wird. 1m all
gemeinen kann man aber diese Festsetzung nieht treffen, denn es ist zu bedenken, 
daB es in einem gegebenen System viel mehr Molekiilarten als resistente GrUppen 
geben kann; es sei nur an die im Wasser vorkommenden und in ungehemmtem 
Austau.sch miteinander stehenden Mehrfachmolekiile erinnert. Bei Stoffen, die 
nieht in hinreiehend verdlinntem gasfOrmigem oder gelostem Zustand vorliegen, 
laBt SiLh liberdies die GroBe der selbstandig beweglichen Einzelteilchen (Molekiile) 
liberhaupt nicht sieher angeben. Die verschiedenen Teilchen sind gewissermaBen 
in dauerndem ZusammenstoB begriffen, und handelt es sich dabei urn umsetzungs
fahige Gebilde, so konnen sogar wahrend nicht zu vernachlassigender Zeiten liber 
die Zugehorigkeit eines Atoms zu dem einen oder anderen Atomkomplex Zweifel 
bestehen l . In solchen Fillen verliert der Begriff des'Molekiils, aber nieht der der 
resistenten Gruppe" seine urspriingliche Bedeutung; gelingt es in solchem: Falle 
nicht, die ElementargroBe einer resistenten Gruppe direkt festzustellen, so wird 
die Wahl jenes mUltiplen Faktors, der das Molekulargewieht und damit die 
Molenzahl der resistenten Gruppen eindeutig festlegt, haufig nur von dem Ge
sichtspunkt moglichster Einfachheitbestimmt sein konnen, denn die prlifbaren 
thermodynamischen Folgerungen sind von der FormelgroBe unabhangig. 

Alle in dieser Weise, evtl. mit einer willklirlichen Festsetzung des GroBen
faktors, definierten resistenten Gruppen konnen ihrer Menge nach in dem be
trachteten homogenen Raumgebiet stetig verandert werden, sie sind, in diesem 
Sinne, voneinander unabhangige Zustandsvariabeln des Systems. 

Zum SchluB ist aber noch zu erwahnen, daB unter Umstanden der Zustand 
eines Systems durch Angabe von T, V (oder p) und den Mengen Moder den 
Molenzahlen n der resistenten Gruppen noch nicht eindeutig festgelegt ist und 
also eine weitere Angabehinzutreten muB. Man beobachtet namlich, daB ein 

1 Noch,ausgesprochener ist dies Verhalten in kristallinisch aufgebauten festen Korpern, 
wo, wie die neuere Forschung gezeigt hat, das einzelne Atom (Ion) in vielen Fallen seinen 
sl!.mtlichen Nachbarn in .enger, systematischer Weise verbunden ist. In allen diesen 
Fallen ist es unseres Wissens nicht gelungen, den Molekiilbegriff mit einer allgemeinen 
und rationellen Definition beizubehalten. Der rontgenographisch erschlossene Begriff des 
"Festkorpermolekiils", ,der auf der Entdeckung der besonders engen Zusammenballung ge
wisser Atomkomp.lexe im Kristallgitter beruht (WEISSENBERG), sagt zunachst nur etwas 
iiber die raumliche Lagerung der verschiedenen Atome, nichts iiber die Krafte, die sie zu
sammenhalten und ihre gegenseitige Beweglichkeit aus. 1m allgemeinen wird allerdings mit 
"enger Packung" ein besonders starker Zusammenhalt einhergehen, der diese Atomgruppen 
in sich geschlossen bleiben laBt, a-uch wenn Diffusionsvorgange im Kristall sich abspielen 
oder gar ein partieller Stoffiibertritt in andere Phasen stattfindet. Wir kommen dann je
doch sogleich wieder auf unseren Begriff der resistenten Gruppe zuriick; dieser Begriff 
einer Gruppe, dereIi Unterbestandteile stets vereinigt bleiben und sich innerhalb gewisser 
Versuchsbedingungen jedem Austausch mit anderen Gruppen widersetzen, ist ohne Schwierig; 
keit auch bei belieb'ig dicht gepackten Stoffen verstandlich und anwendbar. 
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so bestimmtes homogenes Stoffgemisch ge1egentlich mit zwei oder mehr ver
schiedenen Gesamteigenschaften auftreten kann; I g H 20 kann bei irgendeiner 
Temperatur unter 0° C und bei Atmospharendruck entweder als (unterkiihltes) 
Wasser oder als Eisvorliegen. Solche Zustandsmannigfaltigkeiten sind aber 
nieht stetig veranderlieh, sondern nur unstetig; sie betreffen nicht die Zahl und 
Zusammensetzung der resistenten Gruppen, sondern die Lagerung und Be
wegungsart dieser Atomgruppen, die hiernach bei gegebenen auBeren und inneren 
Bedingungen noch mehrdeutig sein kann. Es handelt sich hier urn die bekannte 
Erscheinung der Allotropie. GIBBS hat dieser Frage besondere Aufmerksamkeit 
zugewendet und gezeigt, daB von den verschiedenen in dieser Weise moglichen 
Gesamtzustanden eines Stoffes - auch diese Zustandsverschiedenheiten werden 
als verschiedene Phasen desselben Stoffes oder Stoffgemisches bezeiehnet -
immer gewisse Phasen die stabilsten sind und daB es nur einer auslOsenden Wir
kung bedarf, urn die weniger stabilen Phasen in die stabilsten iiberzufiihren 
(Kapitel F). Gleiehwohl sind auch die nieht stabilen Phasen in gewissen Fallen 
experimentell und in manchen anderen Fallen wenigstens theoretisch auf rever
siblem thermodynamischen Wege erreichbar und demnach den thermodyna
mischen GesetzmaBigkeiten unterworfen. Wir wollen sie also durchaus in unseren 
Betrachtungen zulassen und benutzen und haben darum, wenn mehrere Phasen 
unter den gleichen Bedingungen moglich sind, noch anzugeben, in welcher von 
diesen Phasen sich das System befindet. Erst dann ist der Gesamtzustand des 
betreffenden homogenen Stoffes in allem, was fUr die meBbaren Eigenschaften 
in Frage komm( eindeutig charakterisiert. . 

Methoden zur Bestimmung der Art und Menge der resistenten Gruppen. Die 
resistenten Atomgruppen eines Stoffes kennen, heiBt offenbar, seinen ganzen 
Chemismus mit einer Griindlichkeit und Vollstandigkeit beherrschen, die - von 
dem in vielen Fallen zweifelhaften Molekularbegriff abgesehen - bereits das 
letzte Ziel der chemischen Erforschung des betreffenden Zustandes liberhaupt 
darstellt. Diese Sachlage ist die naturgegebene; erst wenn man die verschie
denen chemischen Zustande, die auf thermodynamischen Wege ineinander iiber
gefiihrt werden sollen, so genau untersuchen und bestimmen kann, daB zwei 
Zustande, die man ihrer chemischen Zusammensetzung nach fUr gleich erklart, 
nicht in Wirklichkeit verschieden sind, kann man sieher sein, auf GesetzmaBig
keiten in den Arbeits- und Warmeeffekten zu stoBen, die in iedem Falle erfiillt 
sind. Ehe man zu einer so v~llstandigen Kenntnis des chemischen Zustandes 
vorgedrungen ist, kann man unter Umstanden mit der Anwendung der Thermo
dynamik Gliick haben, in anderen Fillen aber auch fehlgreifen. Andererseits 
kann man natiirlich in solchen Fallen aus der scheinbaren Ungiiltigkeit der thermo
dynamischen Gesetze (abweichende Reaktionswarmen usw.) darauf schlieBen, daB 
man es in Wirklichkeit mit zwei verschiedenen Zustanden zu tun hat. 

Methodisch steht jedoch die chemische Untersuchung vor' der thermo
dynamischen und die griindliche Diskussion des gestellten Themas bild.et ein 
wichtiges Kapitel der reinen Chemie, die durch die bekannten Methoden chemischer 
Abtrennung die resistenten Gruppen voneinander zu sondern oder wenigstens 
durch kennzeiehnende physikalische Eigenschaften nachzuweisen sucht. 

Eine bedeutend einfachere Angelegenheit ist die Bestimmung der Phase, die 
meist schon nach einfachen physikalischen Eigenschaften (Elastizitat usw.) mog
lich ist. Allerdings wird von manchen Forschern, wohl mit Recht, darauf hin
gewiesen, dal,l viele bisher als einheitlich aufgefaBte Stoffe in Wirklichkeit ein Ge
menge von zwei verschiedenen Phasen (Modifikationen) darstellen. Bei reinen 
Phasen, mit denen wir es hier zu tun haben, wird aber die Unterscheidung nieht 
schwierig sein. 
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Die betrachteten stofflichen Veranderungen sind gehemmte Veranderungen. 
Nachdem wir den stofflichen Zustand und die Art seiner Bestimmung fiir unsere 
aus homogenen Teilen zusammengesetzten chemischen Systeme diskutiert haben, 
konnen wir uns tiberzeugen, daB eine schon wiederholt "gemachte Bemerkung auf 
diese Systeme Anwendung findet, daB namlich eine von den iiuperen Bedingungen 
unabhiingige M annigfaltigkeit" des inneren {bier des chemischen) Zustandes nur 
dadurch moglich ist, dap de:' Obergang dieser inneren Zustiinde ineinander ein ge
hemmter VOTgang ist. Jede andere Mannigfaltigkeit bei gegebenen auBeren Be
dingungen wtirde dem Satz von der Eindeutigkeit des thermischen Gleich
gewichtes widersprechen (I, § 3, § 7; II, Einleitung; III, § r). In der Tat is~ uns 
bei den verschiedenen besprochenen Moglichkeiten der stofflichen Veranderung 
(bei konstanten physikalischen Variabeln V und T oder p" U1;ld T) iiberall der 
H;!mmun,gsbegriff entgegengetreten: die Moglichkeit verschiedener Stoffgrup
pierungeri innerhalb derselben homogenen Phase bei gegebenen V und T beruht 
auf der Existenz resistenter Gruppen, ~eren Umgruppierung ZlL anderen die
selben Atome enthaltenden Gebilden ein gehemmter Vorgang ist (z. B. kann nur 
bei Abwesen~eit von Katalysatoren H 2 , O2 und H 20 bei Zimmertemperatur in 
beliebigen Verhaltnissen gemischt werden). Und die Moglichkeit einer wechseln
den Verteilung der vorhandenen resistenten Gruppen auf verschiedene Phasen 
des Systems besteht nur dann, wenn diese durch stoffundurchlassige Wande 
gegeneinander abgetrennt sind. 

Phasen zerstreuter Energie, letzte Bestandteile. Die Aufgabe, unter dieser 
Mannigfaltigkeit der gehemmten Zustande auf Grund der thermodynamischen 
~ffekte diejenigen Zustande herauszufinden, die dem ungehemmten Gleich
gewicht entsprechen, ist wohl die wichtig£te Aufgabe der chemischen Thermo
dynamik tiberhaupt. Handelt es sich hierbe~ nur urn die Aufhebung der Re
aktionshemmungen innerhalb eineT abgeschlossenen homogenen Phase, so bezeich
net man so1che Systeme mit GIBBS als "Phasen zerstreuter Energie", d. h. 
Pha!?en im inneren Gleichgewicht. So1che Phasen haben oifenbar die Eigen
schaft, daB in ihnen keine Gruppen als resistent auftreten konnen, die sich 
aus anderen vorhandenen stofflich zusammensetzen lassen. Flir das Wasser
dampf-Knallgasgemisch im Zustand zerstreuter Energie wiirden z. B.die H
und O-Atome so1che nicht auseinander zu bildenden Bestandteile darstellen. 
GIBBS spricht in so1chen Fallen von letzten Bestandteilen (ultimate components), 
wabrend er die nach Aufhebung der Hemmungen noch umgruppierbaren resi
stenten Gruppen als proximate components bezeichnet. Er macht schon darauf 
aufmerksam, daB der Begriff "ultimate" unter Umstanden nur ein relativer ist 
und sich auf Gruppen beziellen kann, die nur in bezug auf gewisse Umwandlungen 
nicht mehr gehemmt sind, wabrend sie in anderer Hinsicht vielleicht noch Hem
mungen unterliegen. Wollten wir wirklich konsequent zum Letzten fortschreiten, 
so hatten wir vielleicht in allen Fallen nur die Elektronen und die positiven 
Wasserstoffkerne, die Protonen, als "letzte Bestandteile" jedes Stoffsystems zu 
betrachten, nachdem neuerdings die Ansicht gestiitzt werden konnte, daB die 
Umwandlung der Atomkerne ineinander nur deshalb nicht stattfindet (wenigstens 
in einer Richtung), weil es sich urn einen gehemmten Pi-ozeB der Kernchemie 
handelt. Ebenso ist dann auch der Begriff der "Phasen zerstreuter Energie" ein 
mehr oder weniger relativer, der sich immer nur auf die Aufhebung gewisser vor
handener Hemmungen beziehen wird. Man sollte also immer nur in bezug auf 
bestimmte Reaktionen gehemmte und nichtgehemmte Stoffsysteme miteinander 
vergleichen. 

Katalysatoren. Die Einfiihrung von Reaktionshemmungen ist hierbei im Sinne 
von I, § 3 stets so zu verstehen, daB innerhalb der Beobachtungszeit, die zur Gleich-
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gewichtseinstellung der ubrigen Reaktionen genugt, der Umsatz der als gehemmt 
betrachteten Reaktionen praktisch zu vernachlassigen ist (praktisch vollkommene 
Hemmungen). Die Aufhebung der' Hemmung kann demnach auch aufgefaBt 
werden als Ausdehnung der Beobachtungszeit auf Zeitraume, innerhalb deren 
das Gleichgewicht praktisch eingestellt ist. Wenn die Geschwindigkeit der 
Gleichgewichtseinstellung erhoht wird, verkurzen sich diese Zeitraume ent
sprechend. Dies ist moglich durch die Zugabe sog. Katalysatoren, die nach 
WI. OSTWALD eben dadurch charakterisiert sind, daB ihre Gegenwart die Ein
steHung des Gleichgewichts beschleunigt, ohne die Lage des Gleichgewichts 
praktisch zu andern. 

Koexistente Phasen, semipermeable Wande. Fur verschiedene Phasen des
selben Systems, die auch nach Entfernung aller trennenden Wande mitein
ander im thermischen Gleichgewicht sind, pragt GIBBS den Begriff "koexistente 
Phasen". Hier sind alle Hemmungen aufgehoben, die dem Austausch von Teilchen 
von einer Phase in die andere entgegenstehen, und die Verteilung der verschie
denen Stoffe zwischen die vorhandenen Phasen ist eindeutig bestimmt. Resistenz 
von Atomgruppen ist wegen der Freizugigkeit dieser Gruppen durch aHe Phasen 
hindurch nur dann moglich, wenn sie in allen miteinander kommunizierenden 
Phasen gilt; andernfalls wirkt die eine Phase auf die andere im Sinne einer (in
direkten) Aufhebung der betreffenden Reaktionshemmung, also als Katalysator. 
Beispiele fUr koexistente Phasen werden wir bci Besprechung der GIBBsschen 
"Phasenregel" (Kapitel B) zur Genuge erortern. 

Eine auch fUr die experimentelle Chemie wichtige Vorstufe der vollstandigen 
Aufhebung einer Wandhemmung ist ihre teilweise Aujhebung, indem "halbdurch
liissige W iinde" als Trennungsflachen dienen. Solche "semipermeablen Mem
branen" haben die Eigenschaft, fUr einen Teil der resistenten Gruppen der beiden 
Phasen den Austausch zu hemmen, fUr einen anderen Teil nicht. Die Frage, wie 
sich bei solch teilweiser Aufhebung einer Durchgangshemmung die Stoffe und 
Drucke auf die in dieser Weise getrennten Phasen verteilen, fUhrt zu der thermo
dynamischen Theorie des osmotischen Druckes (§ 20). 

Die Zahl der wirklichen stofflichen Variabeln eines Systems hangt von den 
vorgenommenen Eingriffen abo Wie der auBere Zustand eines thermodynamischen 
Systems, auBer den Veranderungen mit der Temperatur, noch soviele unabhangige 
Veranderungen durchmacht, wie Mannigfaltigkeiten in der Veranderung der 
auBeren Kraftwirkungen bestehen, so ist auch die chemische Zustandsmannig
faltigkeit ganz davon abhangig, welche von den gehemmten Stoffaustausch- und 
UmwandlungsvQrgangen durch auBere MaBnahmen zum Ablauf gebracht werden 
(vollstandig oder schrittweise). Es ist also ganz unmoglich, aus einer einmaligen 
Untersuchung eines chemischen Zustandes eines Systems einen AufschluB fiber 
die wirklichen chemischen "unabhangigen Variabeln" des Systems zu erhalten; 
es muB vielmehr immer bekannt sein, welche Hemmungen bei den im ganzen 
betrachteten Veranderungen bestehen bleiben, und welche aufgehoben werden. 
Das wird man von vomherein bei einem chemischen Versuch nicht immer mit 
Sicherheit sagen koniIen. Sindjedoch die MaBnahmen, durch die der chemische 
Zustand des Systems, im Rahmen der gegebenen Versuche, verandert wird, durch 
eindeutige Experimentiervorschriften festgelegt, so wird es offenbar durch die 
Analyse samtlicher Endzustande immer moglich sein, die Art und Zahl der 
resistenten Gruppen, die in den verschiedenen homogenen Teilen des Systems 
eine Anderung erfahren haben, anzugeben. Handelt es sich dabei urn eine stetige 
Mannigfaltigkeit von stofflichen Zustanden, so wird es ferner immer moglich sein, 
festzustellen, welche von die sen Mengen sich uberhaupt verandern und welche 
konstant bleiben. Endlich wird es durch eine Zusammenstellung der vorkommen-

Schottky, Thermodynamik. 10 
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den Zahlenwerte aller veranderlichen Mengen immer moglich sein, festzustellen 
wieviele von diesen Stoffmengen "unabhangig veranderlich" sind. (Eine gewisse 
Stoffmenge istabhangig veranderlich, wenn bei gegebenen Werten aller anderen 
Stoffmengen immer nur ein Wert dieser Stoffmenge vorkommt, unabhangig ver
anderlich, wenn ihr in diesem Falle noch ein stetiges Gebiet von Zahlenwerten 
zur Verfiigung steht.) 

Engere und erweiterte Systeme; Auftreten neuer Phasen. Diese, ganz all
gemeine, aber fUr den Gebrauch zu abstrakte Definition der unabhangigen 
stofflichen Veranderlichen eines Systems werden wir im folgenden Paragraphen 
durch bedeutend konkretere Feststellungen ersetzen. Rier wollen wir nur noch 
zwei Bemerkungen machen. Erstens, daB es unter Umstanden (z. B. bei der 
Diskussion der Phasenregel) vorkommen kann, daB man eine Gesamtheit von 
Systemzustanden betrachtet, die nur das gemeinsam hat, daB die Arten der 
dabei auftretenden resistenten Gruppen in allen Fallen gleich sind, wahrend die 
]lengen in jedem homogenen Systemteil ganz beliebig variieren konnen. In 
einem solchen "erweiterten System", wie wir es nennen wollen, ist keiheswegs 
jeder Zustand von einem anderen aus durch thermodynamische Mittel erreich
bar, denn es treten dabei auch solche Veranderungen auf, die ein Anwachsen 
oder Absil).ken der Menge der "letzten Bestandteile" voraussetzen, was nur durch 
Stoffaustausch mit der Umgebung moglich ist. Zustande, die auseinander ohne 
Stoffaustausch mit der Umgebung hervorgehen konnen, bezeichnen wir im 
Gegensatz dazu manchmal als zu einem "engeren System" gehorig. Die zweite 
Bemerkung betrifft diejenigen Veranderungen, bei denen in den beiden mit
einander vergleichbaren Zustanden die Zahl und Art der Phasen eine verschie
dene ist (gleichgilltig, auf welche Weise, z. B. in engeren Systemen, die Bildung 
dieser neuen Phase zustande gekommen ist). Es scheint, alsob man in solchem 
Falle nicht umhin konnte, auch die Anderung des Phasenzustandes als (unstetige) 
Zustandsanderung in die Betrachtung einzufiihren. Das kann man jedoch ver
meiden, indem man sich von vornherein alle in dem gegebenen Versuchsbereich 
moglichen Phasen vorhanden denkt, jedoch einige von diesen mit dem Volum 
und der Teilchenzahl Null. Das Auftreten neuer Phasen kann man sich dann in 
stetiger Weise dadurch vollzogen denken, daB Teilchen aus einer schon vor
handenen Phase (oder, bei erweitertem System, aus der Umgebung) in diese 
Phase iibertreten und sie allmahlich auffUllen. 

Vakuumphase und Warmestrahlung. Eine besondere Rolle spielt unter Um
standen eine Phase mit endlichem Volum und endlicher Energie (Temperatur), 
aber ohne Stoffteilchen; eine solche Phase bezeichnet man als Vakuumphase oder 
Warmestrahlungsphase, weil die Energie und die Warme- und Arbeitseffekte hier 
nur durch das Vorhandensein einer statistischen Warmestrahlung innerhalb des 
betreffenden Hohlraumes bedingt sind. In homogenen Phasen mit Substanz
inhalt treten die Warmestrahlungseffekte allerdings auch auf, spielen aber, bei 
nichtzu hohen Temperaturen und nicht zu geringer Substanzdichte, im allge
meinen gegeniiber den Substanzeffekten keine merkbare Rolle. Wieweit man 
im Austausch der Warmestrahlung verschiedener Wellenlangen im Vakuum Hem
mungen annehmen und damit die Mannigfaltigkeit der thermodynamisch zube
trachtenden Zustande vergroBern kann, wieweit ferner in dem substanzerfiillten 
Raum Hemmungen in dem Austausch zwischen Substanzenergie und Strahlungs
energie angenommen werden konnen, ist eine Frage, die nur bei bestimmten, 
allerdings grundlegenden strahlungstheoretischen Betrachtungen von Bedeutung 
istl. Wir nehmen im folgenden das Strahlungsgleichgewicht in bezug auf Wellen
lange und Energieaustausch mit der Substanz immer als ein ungehemmtes an, 

1 EINSTEIN: Ann. d, Physik [4]. Bd. 17, 137 (1905). 
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so daB unabhangige Veranderungen hier nicht in Frage kommen und nur die 
Arbeits- und Warmekoeffizienten der iibrigen {physikalischen und chemischen) 
Veranderungen unter Umstanden durch das Vorhandensein der Warmestrahlung 
mit beeinfluBt werden k6nnen. 

Elektrisch geladene Teilchen. Hier muB noch eine Einschrankung hervor
gehoben werden, welche unsere Behauptung erfahrt, daB die Mengenangabe aller 
resistenten Gruppen zur Kennzeichnung des Gesamtzustandes notwendig sei. 
Das trifft nicht mehr zu, wenn die wirklich resistenten Gruppen elektrisch ge
ladene Gebilde sind. In solchen Fallen haben wir, entsprechend der Vorau5setzung, 
daB die kleinsten Teilchen der betrachteten homogenen Phase keine Fernkraft
wirkungen aufeinander ausuben durfen, darauf zu achten, daB die Bedingung 
der Elektroneutralitiit bestehen muB; ware ein UberschuB einer elektrisch ge
ladenen Teilchenart iiber die andere in dem betrachteten Raum vorhanden, so 
wurden Raumladungen auftreten, die die angenommene Homogenitat storen 
wiirden. Nehmen wir die Neutralitatsbedingung als erfUlit an, so ergibt sich dann 
aber die Konsequenz, daB die Menge der geladenen Teilchen nicht fUr jedes 
Elementargebilde oder jede resistente Gruppe unabhangig gegeben sein kann, 
sondern wenn die Mengen der geladenen Teilchen, mit Ausnahme der Menge 
einer Gattung, gegeben sind, so ist damit diese letzte Menge schon vollstandig 
bestimmt, da ihre Ladung gerade die der iibrigen neutralisieren muB. 

Rechnerisch k6nnen wir die Einschrankung, welcher die unabhangige Ver
anderung der Menge der verschiedenen resistenten Gruppen durch die Neutrali
tatsbedingung unterworfen wird, inderselben Weise behandeln wie die Ein
schrankung durch die Konstanz der letzten Bestandteile, die" Summenbedingung" 
(§ 3), namlich als "Nebenbedingung", welche die unabhangige Veranderung der 
Moder n einschranken; weshalb wir hier wie dort ein Verfahren vorziehen, bei 
dem von vornherein nur Vorgange (Reaktionen) betrachtet werden, die auto
matisch den gesteliten Nebenbedingungen geniigen, wird im folgenden Para
graphen zu er6rtern sein. 

Andere Wahl der chemischen ZustandsgroBen. Wit haben bisher so getan, 
als ob die Mengen der verschiedenen resistenten Gruppen "die" Bestimmungs
gr6Ben des chemischen Zustandes par excellence waren, als ob uberhaupt keine 
andere Bestimmung des chemischen Zustandes m6glich ware. Das trifft natiirlich, 
mathemq.tisch genommen, nicht zu; man kann beispielsweise ebensogut, wenn man 
flinf resistente Gruppen hat, flinf voneinanderunabhangige (algebraische) Summen 
von zwei oder mehreren dieser primaren Bestimmungsmengen"zur eindeutigen Be
stimmung des chemischen Zustandes verwenden. Der Nachteil einer solchen allge
meineren Festsetzung ist jedoch, daB man dann, sobald man die Mengen der re
sistenten Gruppen uber gewisse Grenzen hinaus variiert, immer einmal zu negativen 
Werlen dieser neuen Zustandsgr6Ben kommen wird. Trotzdem kann man natiirlich 
in Fallen, wo nur eine beschrankte Variation der Bestimmungsmengen ins Auge 
gefaBt wird, ohne Nachteil derartige Zusammenfassungen machen und etwa die 
Gewichtsmenge eines Radikals in Verbindung mit einer bestimmten Menge 
Kristallwasser, anstatt der bloBen Gewichtsmenge des Radikals selbst, zur Be
stimmung der Zusammensetzung benutzen, auch wenn Radikal und Kristall
wasser keine resistente Gruppe bildenl. 

1 W. GIBBS, der den Begriff der "resistenten Gruppe" nicht ausdriicklich in dieser 
Schlirfe anwendet, bringt hier das Beispiel einer wlisserigen Schwefelsliurelosung, in der 
H 2S04 + x aq als die eine, H 20 als die andere Bestimmungsmenge verwendet werden konnte. 
Sobald jedoch Konzentrationen in Frage kommen, die geringer sind als dem "x aq" ent
spricht, insbesondere im FaIle einer wasseIfreien Schwefelsaurephase, wird diese Wahl der 
BestimmungsgroBe unzweckmliBig, man benutzt dann besser die Gewichtsmenge H 2SO, 
selbst als eine der BestimmungsgroBen. 

10* 
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Verfahren bei unbekanntem Chemismus. 1st die Anwendung thennodyna
mischer Beziehungen auch dann moglich, wenn del Chemismus des betreffenden 
Stoffes iiberhaupt nicht erforscht ist oder wenn Bur die letzten Bestandteile, 
nicht aber die resistenten Gruppen bekannt sind? Denken wir etwa an langsame 
organische Reaktionen in Losungen, bei denen in jedem Moment thennisches 
Gleichgewichtangenommen werden kann. Es kann vorkommen, daB man einen 
derartigen Zwischenzustand von einem Anfangszustand aus, bei dem die Re
aktionsteilnehmer noch getrennt waren, auf verschiedenen Wegen hinreichend 
reversibel erreichen kann; ist es moglich, in solchen Fallen Beziehungen zwischen 
den reversiblen Arbeits- und Warmeeffekten auf den verschiedenen Wegen auf
zustellen? Die Antwort ist bei dieser schon auf Kreispt'oze,8uberlegungen zu
geschnittenen Fonnulierung ohne weiteres gegeben: wenn der beobachtete An
fangs- und Endzustand wirklich derselbe ist, mussen, bei reversibler Fiihrung, 

2 

die Integrale /(bA + bQ) und fb~ auf allen Wegen die gleichen Werte haben. 
I 

Wir wollen jedoch darauf hinweisen, daB in solchen Fallen auch die Bestimmung 
chemischer Zustandsvariabeln sowie die Bestimmung von Zustandsjunktionen 
U und Sin Abhangigkeit von diesen und den physikalischen Zustandsvariabeln 
prinzipiell moglich ist, ohne daB man etwas iiber die wirklichen chemischen Vor
gange zu wissen braucht. Der chemische Zustand konnte in solchen Fallen durch. 
eine geniigende Reihe von physikalischen Messungen eindeutig festgelegt werden; 
man wird sich darauf verlassen konnen, daB bei Gleichheit aller meBbaren Eigen
schaften chemische Verschiedenheiten nicht vorhanden sind. Unter den physi
kalischen Messungen in chemisch schwer zuganglichen Fallen spielen neuerdings 
Absorptionsmessungen im spektral zerlegten Licht eine groBe Rolle; jede andere 
Untersuchung (Dielektrizitatskonstante, Leitfahigkeit, Drehung des polarisier
ten Lichtes, Elastizitat, spezifische Wiirme, manchmal auch ein chemisches 
Kriterium: Anlagerungsfahigkeit von Jod usw.) kann aber ebenso herangezogen 
werden und hat wohl schon irgendeinmal in solchem FaIle eine Rolle gespielt. 
AIle diese Verfahren !iefem primar irgendwelche MeBgroBen, die zur zahlen
miiBigen Charakterisierung des chemischen Zustandes verwendet werden koimen; 
urn nun die verschiedenen voneinander unabhiingigen chemischen Veranderungen 
herauszufinden, hat man jedoch noch zu untersuchen, wie viele von den im 
~anzen untersuchten Eigenschaften voneinander unabhangig sind. Wenn 
etwa die Messungen von vier GroBen in zwei zu vergleichenden Systemen 
dieselben Werte ergeben und die ffinfte noch aIle mogliclien Werte liefert, 
so ist auBer den durch die ersten vier MeBwerte gekennzeichneten Ver
anderungen noch eine ffinfte davon unabhangige Veranderung moglich. Nach 
diesem Prinzip kann man sich die Mindestzahl von physikalischen MeBgroBen 
heraussuchen, die zur vollstandigen Bestimmung des Zustandes notig ist, und 
diese MeBgroBen dann einfach als chemische Zustandsvariabeln (im erweiterten 
Sinne) benutzen. Abgesehen von.ihrer Unanschaulichkeit und der Unmoglichkeit, 
iiber die den Summenbeziehungen filr die letzten Bestandteile (§ 3) analogen 
EinsehrankungsgleichUIigenunserer Systeme ohne weiteres verfiigen zu konnen, 
sind diese allgemeinen chemischen Zustandsvariabeln zur Charakterisierung eines 
stofflichen Zustandes und zur zahlenmiiBigen Verwendung thermodynamischer 
Beziehungen genau ebensogut brauchbar wie die auf der Angabe von Stoff
mengen, insbesondere der resistenten Gruppen, aufgebauten. 
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§ 3. Chemische Reaktionen und ihre Laufzahle.n. 

Die Einzelmengen· der unabhingigen Bestandteile sind keine therlnodyna
mischen Variabeln. Wir haben nun (§ 2) samtliche unabhangigen Bestimmungs
groBen des Systems bestimmt, wir haben vorher (§ I) die Giiltigkeit der beiden 
Hauptsatze' fiir thermodynamisch-reversible Anderungen alIer dieser (physi"ka
lischen und chemischen) VariabeIn des Systems nachgewiesen; es scheint niehts 
im Wege zu stehen, gemaB den beiden Hauptsatzen die beiden GroBen U und S 
als Funktionen alIer dieser unabhangigen VariabeIn einzufiihren und wie friiher 
(I, § 8, II, §§ 5 mid ro) aIle Arbeits':' und Warmeeffekte sowie die Differential
beziehungen zwischen ihnen aus diesen beiden Funktionen abzuIeiten. 

Dieses Verfahren begegnet jedoch zunachst einer unerwarteten Schwierigkeit; 
Die Mengenangaben Ml , Ms ... (in Gramm) oder nl , ns ... (in Molen) fiir die 
resistenten Gruppen - wir wollen bei dieser Bestimmungsart als der einfachsten 
im allgemeinen stehenbleiben -, erweisen sich namlich zwar als zwecianaBig 
und ausreiehend, 11m den stofflichen Zustand nach jeder Veranderung; also auch 
nach einer thermodynamisch und reversibel durchgefiihrten stoffliehen Ver
anderung, zu charakterisieren, jedoch sind sie selbst keineswegs thermodynamische 
Variable in dem Sinne, daB eine Anderung irgendeiner dieser GroBen rein thermo
dynamisch, d. h. nur unter Arbeits- und Warmeaustausch mit der Umgebung, 
vollzogen werden konnte. Eine Anderung vo~ nl bei konstant gehaltenem ns 
usw. bedeutet ja eine Vermehrung oder Verminderung der Stoffmenge des Sy
stems, also einen Austausch von Stoff, nieht nur von Arbeit und Warme, mit 
der Umgebung. , . 

Nun gibt es zwar, wie wir in Kapitel C sehen werden, gleiehwohl eine Moglich
keit, Einzeliinderungen von n l , ns usw. als rein thermodynamische Vorgange auf
zufassen und Arbeits- und Warmeleistungen zu definieren, die diesen AUderungen 
entsprechen. Man bedient sieh dabei des Kunstgriffs, daB man die oetreffenden 
Stoffmengen nieht ganz aus dem System entfernt denkt, sondern nur den be
treffenden homogenen Korpern entzogen und in einen Normalzustand gebracht 
oder aus einem stets gleichen Normalzustand auf bestimmtem Wege dem ho
mogenen Korper zugefiihrt. 

Viel natiirlicher ist es jedoch zunachst, iiberhaupt nur solche Veranderungen 
des Gesamtsystems zu betrachten, die wirklieh innerhalb des untersuchten Sy
stems verlaufen; nur ffir solche Anderungen konnten wir ja den Nachweis fiihren, 
daB sie thermodynamisch (und reversibel) durchfiihrbar sind. Um die thermo
dynamischen Beziehungen fUr diese inneren Unisetzungen aufzustelIen, haben wir 
nun MeBgroBen aufzufinden, die den Grad der Umsetzung (oder der vetschiedenen 
voneinander unabhangigen Umsetzungen) in dem betrachteten System zahlen
maBig bestimmen. Erst solche ZahlengroBen - und nicht die Mengen der resi
stenten Gruppen - werden wir als chemisch-thermodynamische Variable des 
Systems betrachten und den physikalischen Variabeln des Systems an die Seite 
stellen konnen. 

Art der inneren Umsetzungen. Summenbedingung. EinE! chemische Um
setzung in einem aus homogenen Teilen bestehenden System kann entweder 
dadurch zustande kommen, daB dit:! resistenten Gruppen eines homogenen Teiles, 
unter zeitweiser Aufhebung ihrer Resistenz, sieh miteinander umsetzen, oder 
dadurch, daB resistente Gruppen aus einem homogenen Teil des Systems in einen 
anderen iibergehen. Anderungen, die sieh nieht durch eine oder mehrere solcher 
Elementarreaktionen entstanden denken lieBen, gibt es nieht, wenn wir das 
Auftreten neuer Stoffe oder neuer Phasen dadurch formal vermieden denken, 
daB diese Stoffe oder Phasen in dem Anfangszustand mit der Menge bzw. dem 
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Volum () bereits aqgenommen werden. Reaktionen der ersten Art bezeichnen 
wir als Homogenreaktionen, die der 2. Art als Obergangsreaktionen. Die Aufgabe 
lauft also darauf hinaus, MeBzahlen zu finden, welche den Grad des Ablaufs 
dieSer beiden Reaktionsarten in einem gegebenen System charakterisieren. Solche 
MeBzahlen direkt zu finden, ist durch bloBe Untersuchung eines einzigen stoff
lichen Zustandes des Systems nicht moglich, da eine Eigenschafts- oder analytisch
chemische Untersuchung nicht zu unterscheiden vermag zwischen Stoffen, die 
durch eine Reaktion innerhalb des Systems· erst entstanden sind, und solchen, 
die bei der urspriinglichen Zusammenstellung des Systems schon in dem be
treffenden Zustand ubernommen wurden. Was sich, fur jeden stofflichen Zu
stand, direkt feststellen laBt, sind immer nur die Mengen Moder n der resistenten 
Gruppen in allen seinen Teilen, oder aquivalente Eigenschaftsangaben, deren 
Werte durch diese Mengen bedingt sind. Es ist ~.lso notig, die MeBzahlen der 
betrachteten Reaktionen ebenfalls durch diese Mengen Moder n auszudrucken, 
mid zwar handeltes sich dabei, nach dem oben Gesagten, urn die Anderungen 
dieser Mengen beim Ubergang von einem stofflichen Zustand in den anderen. 

Richten wir unsere Aufmerksamkeit auf die Forderung, daB es sich nur urn 
Vorgange handeln soli, die innerhalb des Systems, ohne Stoffaustauschmit der 
Umgebung, vor sich gehen konnen, so sehen wir, daB die allgemeinsten Ver
anderungen aller Moder n dadurch eingeschrankt werden, daB die Gesamt
mengen M/i oder nE aller "letzten Bestandteile"!, ~, ... l!: des Systems (s. S. 144) 
nicht verandert werden durfen. Denn da diese Mengen definitionsgemaB nicht 
durch Reaktionen innerhalb des Systems entstehen konnen, konnten sie nur aus 
der Umgebung zugeflossen sein, was nicht zugelassen wird. Da die nE (wir wollen 
uns der Einfachheit halber jetzt auf diese Molenzahlung beschranken) gleich der 
Summe der nv n2, ••• Hi aller resistenten Gruppen in allen Phasen sirid, jede 
dieserZahlen n noch mit der Aquivalentzahl eliE multipliziert, die die Zahl der in 
dieser resistenten Gruppe enthaltenen letzten Bestandteile der betreffenden Art 
angibtl, so stellen die Bedingungsgleichungen: 

~ elikni = nk 

ebenso viele einschrankende Bedingungen fur die resistenten Gruppe~ dar, wie 
verschiedene Arten von letzten Bestandteilen 'vorhanden sind. 

Behandlung als "Variationsproblem mit Nebenbedingungen". Diese Sach
lage scheint fast zwanglaufig auf eine mathematische Behandlung hinzuweisen, 
die in der Tat auch von GIBBS gewahlt worden ist, die Behandlung als "Varia-

. tionsproblem mit Nebenbedingungen". Man behalt samtliche GroBen nl, n2 ••• 

nach wie vor als stoffliche Variabeln des Systems bei, fiigt jedoch zu den fur die 
Veranderungen dieser GroBen aufzustellenden GesetzmaBigkeiten (in unserem 
Fall den beiden Hauptsatzen und speziell den aus ihnen folgenden Gleichgewichts
bedingungen) die Nebenbedingungen .I eli! n, = ni hinzu und lost dann das 
ganze sich ergebende Gleichungssystem in symmetrischer Weise auf. 

Bedenken hiergegen~ Diese Behandlungsweise ist formal zweifellos die ele
ganteste. Gleichwohl begegnet sie verschiedenen Bedenken, die bei manchen 
Forschern so stark gewesen sind, daB sie die ganze von GIBBS geleistete Arbeit 
beiseitegestellt und die chemische Thermodynamik auf anderer Grundlage neu 
aufgebaut haben (VAN'T HOFF, NERNST). Die Bedenken richten sich, soviel wir 
beurteilen konnen, zum Teil gegen die bei dieser Methode doch primar ein-

1 Z. B. ist in einem aus nl Molen H 20, n. Molen HI und n~ Molen 0. bestehenden 
System die Molenzahl nH des letzten Bestandteils H gleich 2· n 1 + 2· nl' da die Xquivalent
zahlen, die angeben, wieviel H in jeder der resistenten Gruppen enthalten ist, fiir H 20 
und Hz je 2, fiir 02 aber 0 ist. nO ergibt sich natiirlich zu nl + 2na' 
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gefiihrte Anwendung der beiden Hauptsatze auf Vorgange, die mit Stoffaustausch 
mit der Umgebung verbunden sein wiirden; zum groBten Teil wird aber einfach 
die Unanschaulichkeit der Methode fiir die ablehnende Haltung maBgebend ge
wesen sein 

Einfiihrung von Variabeln, die sich direkt auf die verschiedenen Reaktionen 
beziehen. Da wir uns selbst diesen Bedenken nicht verschlieBen konnen, anderer-: 
seits aber die standig wiederholte Ableitung von thermodynamischen Differential
beziehungen aus Kreisprozessen, wie sie'die VAN'T HOFF-NERNsTsche Schule der 
Anschaulichkeit und Sicherheit halber durchfiihrt,nicht fUr zweckmaBig halten, 
schen wir uns hier genotigt, uns von den bisher iiblichen Gedankengangen etwas 
zu. entfernen, oder vielmehr einen Mittelweg einzuschlagen zwischen der GIBBS
PLANcKschen und VAN'T HOFF-NERNsTschen Darstellungsweise, einen Mittel
weg, von dem aus sich dann leicht der Ubergang zu beiden findet. 

Zunachst: wir stellen aile in dem System zustande gekommenen stofflichen 
Veranderungen von vornherein als das Resultat von Reakti'onen dar; damit ent
falit die nachtragliche Beriicksichtigung der Summenbeziehungen, da fiir jede 
Reaktion, sei es nun eine Homogenreaktion oder Ubergangsreaktion, die Be
dingung der Konstanz der letzten Bestandteile von selbst gewahrt bleibt. 
Weiter ist nur noch anzugeben, wie der Ablauf der Reaktionen zahlenmaBig 
verfolgt, d. h. auf die meBbaren BestimmungsgroBen des stofflichen Zustandes, 
insbesondere die Mengen der resistenten Gruppen zuriickgefiihrt werden kann, 
endlich, wie die Zahl und Art der voneinander fmabhangigen Reaktionen zu 
bestimmen ist. 

Reaktionslaufzahlen. Die erste Aufgabe losen wir durch Einfiihrung einer 
"Reaktionslaufzahl" }. fiir jede Reaktion. Handelt es sich urn eine Ubergangs
reaktion, so hat diese Zahl einfach anzugeben, wie viele Mole einer bestimmten 
resistenten Gruppe bei einer betrachteten Veranderung des Systems aus einem 
(ev. durch Wande abgeschlossenen) homogenen Tei! des Systems in einen anderen 
iibergetreten sind; handelt es sich dagegen urn eine Homogenreaktion zwischen 
resistenten Gruppen, deren Formel gegeben ist, so bestimmt die AIiderung von }., 
welcher lei! oder welches Vielfache einer "Umsetzung nach der betreffenden 
Formel" (eines "Formelumsatzes") stattgefunden hat. In beiden Fallen haben 
wir bei einer Anderung von}. urn I soviel Mole jeder einzelnen resistenten Gruppe 
umgesetzt, wie die Aquivalenzzahl der beti-effenden Gruppe in der benutzten 
Reaktionsformel betragt; in der Reaktion derWasserbildung 2H2 + O2 --+ 2 H 20 
also - 2 Mol H2, - I Mol O2 und + 2 Mol H20, wenn man dagegen die Re
aktionsgleichung H2 + t O2 -~ H 20 benutzt, - I Mol H 2, - t O2 und + I H 20 
(beientgegengesetzter Reaktion wiirden sich die Vorzeichen umkehren). Jeden
falls ist durch die gegebene Reaktionsgleichung und die gegebenen chemischen 
Fornleln der resistenten Gruppen immer die sich umsetzende Molenzahl der ver
schiedenen resistenten Gruppen bestimmt. Fiir diesen Umsatz (eben den "Formel
umsatz") setzen wir die Anderung von 1 gleich I, und fiir jeden Bruchteil oder 
jedes Vielfache dieses Umsatzes gleich· dem entsprechenden Bruchteil oder 
Vielfachen von 1. Bezeichnet'JI die positive oder negative Aquivalenzzahl eines 
Stoffes in der gegebenen Reaktionsgleichung - wir setzen sie positiv, wenn der 
Stoff bei der Reaktion gebildet wird, also auf der rechten Seite der Reaktions
gleichung steht, negativ, wenn er verschwindet, auf der linken Seite steht -, so 
gilt demnach fUr einen Stoff I: LI nl = 'JIl fur LI}. = I; fUr einen Stoff 2: LI n2 = 'JI2 
fUr LI}. = I usw. Fiir einen infinitesimalen Fortschritt der Umsetzung gilt ent
sprechend: 
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Sind mehrere Reaktionen ll, III usw. gleichzeitig abgelaufen, bei denen zum 
Tell dieselben resistenten Gruppen auftreten, so haben wir an Stelle von 
anI . onl onl d eli 11 • 1 ahl b f 11 d h d aA zu setzen. OAI' OAII USW., un e .fiqUlva enzz "1 e en a sure en 
Index der.betreffenden Reaktion von den Aquivalenzzahlen derselben resistenten 
Gruppe ffir andere Reaktionen zu unterscheiden: ,,~, "p ... ,,~ ... usw. Es 

gilt dann ;;: = ,,~ usw., und die gesamte Anderung der nl driickt sich aus durch: 

dn1 = ,,~ dll + ,,~I dlII + .. . 
dn2 =,,~ dll + ,,~I dllI + .. . 

Sind nun nur solche Reaktionen betrachtet und durch ihre Reaktionslauf
zahlen eingefiihrt, die voneinander unabhangig sind, so bedeutet das (dariiber gleich 
das Nahere), daB es nicht moglich ist, eine bestimmte Anderung aller n auf ver
schiedene Arten, also durch verschiedene dl-Werte zu erreichen; infolgedessen 
miissen aIle dl in den obigen Gleichungen durch die dn eindeutig bestimmt sein, 
und es muB immer moglich sein, sie aus den elirekt meBbaren und zahlenma.Big 
gegebenen dn, allgemein aus den Unterschieden der n bei endlich verschiedenen 
Zustanden, zu berechnen. Damit ist aber gezeigt, daB die Reaktionslaufzahlen 
GroBen sind, deren Anderung durch die Anderung des meBbaren Zustandes voll
kommen bestimmt ist. Meist wird iibrigens nur eine einzige Reaktion zu betrach
ten sein; dann ist dieser Satz ohne weiteres klar. Bei Ubergangsreaktionen ist, wie 

man sogleich erkennt, ~:l gleich - I fiir die Phase, der eine resistente Gruppe 

entzQgen wird. 1st diese Gruppe in der anderen Phase ebenfalls resistent, so 

ist fiir diese Phase ~nf = v: gleich +.I; zerfillt dagegen diese Gruppe ,in mehrere 

in ,dieser Phase resistente Untergruppen n~, n~ usw., so ist ~~.2 = v~ und 

~:8 =,,~ gleich der Zahl resistenter Untergruppen, in die die resistente Gruppe 

dort zerfillt. 
Definition der voneinander unabhangigen Reaktionen.. Die hier auftretende 

Schwierigkeit beruht darauf, daB die beobachtete stoffliche Anderung des Zu
standes (Anderung aller n in den homogenen Teilen) in vielen F~en durch ver
schiedene Reaktionen entstanden gedacht werden kann. Enthalt das System 
z. B. Eis, Wasser und Wasserdampf (im Phasengleichgewicht oder nicht), 'so 
kanneine Anderung der Eisphase auf Kosten des Wassers entweder durch eine 
t.ibergangsreaktion vom Wasser nach dem Eis entstanden sein oder durch eine 
solche vom Wasser nach dem Dampf und eine zweite, mit gleichen Mengen, vom 
Dampf nach dem Eis. Ahnlich bei manchen Homogenreaktionen. Solche 
Reaktionen, deren Ergebnis aus anderen, schon eingefiihrten, zusammengesetzt 
werden kann, werden wir als abhangige, solche, bei denen das nicht der Fall 
ist, als unabhangige bezeichnen. Welche Reaktionen man aber als unabhangige 
e1>nfuhrt und welche danach als abhangige erscheinen, ist, wenn nur der stoffliche 
Anfangs- und Endzustand gegeben ist, vollkommen willkfirlich. Man kann 
nicht etw;). sagen: AIle IIdirekten" Reaktionen sind unabhangige, alle lIin
elirekten" sind abhangige. Denn eine tJbergangsreaktion (ffir eine bestimmte 
resistente Gruppe) von einer Phase I nach einer Phase II und von I nach III 
sind zwar sowohl direkte als voneinander unabhangige Reaktionen; jedoch ist, 
nach Einfiihrung dieser·beiden Reaktionen, die Ubergangsreaktion fiir denselben 
Stoff von II nach III oder umgekehrt eine abhangige, obwohl sie ebenso eine 
direkte ist wie die beiden anderen. 
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Dem geschilderten Nachteil bei der Verwendung der Reaktionslaufzahlen 
als Zustandsvariabeln stehen jedoch ebenso unleugbare Vorteile gegeniiber. Wenn 
man sich Unseren Satz ins Gedachtnis zuriickruft, daB die stoffliche Mannig
faltigkeit bei gegebenen auBeren Bedingungen auf der Hemmung von Reaktioneri 
beruht, so ist damit gesagt, da.B aIle auBeren Eingriffe, die den stofflichen Zu
stand unabhangig von den physikalischen Bedingungenandern, auf die zeitweise 
Aufhebung solcher Hemmungen hinauslauft, und man wird in vieleri Fallen olIDe 
weiteres angeben konnen, welche Reaktionen zum Ablauf, gebracht werde.p,; 
selbstverstandlich sind diese Reaktionen dann bei der Wahl der Reaktionslauf
zahlen anschaulich bevorzugt. So wird z. B. die Anwendung gewisser kata
lytischer Mittel in einem (H2' °2 , H 20, HaOs) - Gemisch die Umsetzung 
2 H20 a ~ 2 H20 + O2 moglich machen, wahrend die aquivalente Umsetzungs
folge 2 HaOa -~ 2H2 + 20a, 2H2 +02 ~ 2H20 durch Hemmungen ausge
schaltet bleibt. (Ob dies der Fall ist, kann man leicht ani Koristantbleiben 
der Hs-Menge erkennen.) Solche FaIle g.ibt es ofters, und auch in der Praxis 
der cheIl1ischen Thermodynamik liegt es meist so, daB eine bestimmte "Reaktion,' 
und nicht eine durch Nebenbedingungen eingeschrankte Veranderung der ver
schiedenen Teilchenzahlen der Betrachtung zugrunde gelegt wird. Es entspricht 
also nur einer praktischen Anforderung, wenn die theoretische Thermodyna,mik, so
fern sie BestimmungsgroBen zur Kennzeichnung der stofflichen Veranderungen 
einfiihrt, eben solche GroBen benutzt, die den Ablauf einer Reaktion kennzeichnen. 

Zahl der voneinander unabhangigen Reaktionen. Wir betrachten als wich
tigstes Beispiel ein System, in dem aIle Reaktionen zwischen den resistenten 
Gruppen' (einer oder mehrerer homogener Phasen), die mit dem stolfiichen Charakter 
der resistenten Gruppe vertraglich sind, auftreten, in dem also wahlweise alle Hem
mungen fiir den Obergang der resistenten Gruppen in andere Phasen oder in 
andere (schon vorhandene) resistente Gruppen aufgehoben werden konnen. 
Dann ist die Zahl der unabhangigen dn und damit, bei der geforderten 
eindeutigen Zuordnung, auch der unabhangigen d')., nur durch die Konstanz der 
Mengen der letzten Bestandteile eingeschrankt, also gleich der Zahl der resi
stenten Gruppen (in den verschiedenen homogenen Teilen zusammen), ver
mindert urn die Zahl der letzten Bestandteile, von denen jeder zu einer solchen 
einschrankenden Bedingung AnlaB gibt. Ein Beispiel: es seien verSchiedene 
Phasen gegeben, die aIle dieselben resistenten Gruppen, nur in verschiedener 
Menge, enthalten konnen. Dann sind, wenn wir nur Obergangsreaktionen in 
Betracht ziehen, die resistenten Gruppen zugleich letzte Bestandteile, die Zahl 
der unabhangigen Veranderungen ist gleich der Zahl der resistenten Gruppen 
einer Phase mal der Zahl,der Phasen, jedoch vermindert urn Imal Zahl der 
resistenten Gruppen, weil durch die Bedingungsgleichungen der ~ummen
bedillgung· gerade so viele Variabeln wegfallen. Es ist nun leicht, in diesem Bei
spiel eine gleiche Zahl voneinander unabhangiger Reaktionen (wiIlkiirlich) fest
zulegen. Unabhangig sind offenbar die Obergange aller resisten~en Gruppen 
von der Pha~ I in die Phase Il, von I in III, von I in IV usw,,; abhangig dagegen 
aIle Ubergange von.II nach III usw., da sie aus Ubergangen (I -~ III) - (I -~ II) 
zusammengesetzt- werden konnen. Da Ubergange von I nach I nicht gerechnet 
werden, erhalt· man also als unabhangige Obergange auch wieder die Zahl der 
resistenten Gruppen einer Phase, multipliziert mit der urn I vermin~rten Zahl 
der Phasen. Ahnlich liegen die Verhaltnisse, wenn noch Homogenreaktionen in 
einer oder in mehreren Phasen- dazu kommen odel eine Teilung beim Ubergang 
stattfindet. Immer findet man, wie es sein moB, daB die Zahl der stofflich 
voneinander unabhangigen Reaktionen gleich de, urn die Zahl de! letzten Bestand
teile verminderten Zahl der resistenten Gruppen (in allen Phasen zusammen) ist. 
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Solche Abzahlungen spielen in der GIBBsschen Phasenregel eine ausschlag
gebende Rolle. Charakteristisch ist, daB hier Systeme betrachtet werden, bei 
denen aile Ubergangshemmungen aufgehoben sind; die Mitwirkung von ge
hemmten oder ungehemmten Homogenreaktionen bedingt dabei allerdings noch 
eine kleine Komplikation der Betrachtung (§ 7). 

Wir erinnern. schlieBlich an die frUhere Bemerkung (§2), daB die unab
hangigen Veranderungsmoglichkeiten chemisch gehemmter Systeme direkt durch 
die Versuchsbedingungen gegeben sein mussen; es ist klar, daB das in viel di
rekterer und anschaulicherer Weise gescheheri kann, wenn man die dabei mog
lichen stofflichen Reaktionen kennzeichnet, als wenn man sich des Systems der 
unabhangigen Molenzahlen plus Summenbedingungen bedient. 

Bezeichnungen der verschiedenen Reaktionen. Viele thermod ynamische 
Uberlegungenlassen sich bei Homogen- und Ubergangsreaktionen sowie beliebigen 
Kombinationen solcher Einzelreaktionen in ganz gleicher Weise anwenden. In 
so1chen Fallen werden wir die den Ablauf der Reaktion kennzeichnende Variable 
allgemein mit dem Buchstaben ). .(Laufzahl) bezeichnen. Sowie jedoch speziell 
eine Homogenreaktion oder eine Ubergangsreaktion betrachtet werden, wollen 
wir fUr beide Falle besondere Buchstaben anwenden, und zwar charakterisieren 
wir die Laufzahl einer 

Homogenreaktion durch. den Buchstaben r, 
Ubergangsreaktion durch den Buchstaben g. 

Ein schon erwahnter wichtiger Spezialfall ist der, wo die unabhangigen Be
standteile in jedem Stoff zugleich "letzte Bestandteile" sind; dann entfallt die 
Moglichkeit der Homogenreaktionen, es bleiben bloB die Ubergangsreaktionen g 
ubrig. (Viele Reaktionen mit Losungen, Verdampfen eines Stoffes in seine reine 
Gasphase usw.) 

Reaktionen zwischen reinen Substanzen. Ein anderer praktisch wichtiger 
Grenzfall ist der der "Reaktion zwischen reinen Substanzen", wiedie Dissoziation 
von CaCOa in 'festes CaO und gasformiges CO2 , oder ihre Umkehrung, Hier ist 
jeder der drei reagierenden homogenen Stoffe praktisch durch eine einzige Atom
zusammenstellung charakterisiert, die zudem in jedem Stoff eine andere ist, 
Dieser Fall ware theoretisch als System mit den zwei resistenten Gruppen CaO 
und CO2 zu behandeln, die jedoch - aus irgendwe1chem Grunde - die Be
dingung erfullen, daB (wenigstens soweit das grobere Unterscheidungsvermogen 
chemisch-analytischer Verfahren reicht) in der einen Phase die eine, in der anderen 
die andere resistente Gruppe nicht vertreten ist, und in der dritten beide in 
einer aquivalenten Zusammensetzung. Praktisch braucht man ,jedoch in so1chen 
Fallen nur die eine Reaktion zwischen den verschiedenen Stoffen, we1che nach 
dem Schema: ~vdn = 0 

verlauft, zu betrachten (v ist hier, wenn die Reaktion im Sinne der Dissozia
tion vorwartsschreitet, fUr CaCOa = - I, fUr CaO und CO2 = + I); eine Zu
sammensetzung aus r- und g-Reaktionen ist in so1chem FaIle zwar zulassig, 
aber nicht imme.r zweckmaBig. 

Diese Reaktionen erhalten ubrigens, wie wir spater sehen werden, eine er
weiterte Bedeutung dadurch, daB auch Reaktionen in (idealen) Gasgemischen 
sich nach diesem Schema behandeln lassen, da hier'die Arbeits- und Warme
effekte dieselben sind, wie wenn die verschiedenen reagierenden Gase vOIher 
und nachher als reine Substanzen von ihrem Partialdruck nebeneinander auf
treten. 

Reaktionen mit elektrisch geladenen Teilchen. Eine' besondere Besprechung 
verlangen noch die Reaktionen, in denen elektrisch geladene Tei1chen vorkommen, 
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wie etwa bei der Umsetzung von festem Natrium mit Wasser, die zur Bildung von 
Na+-Ionen in wasseriger Losung fiihrt, wahrend dem Wasser H+-Ionen entzogen 
werden, die unter Aufnahme von zwei Elektronen in gasfOrmiges H 2 , Z. B. von 
Atmospharendruck, . tibergehen. Einen solchen Ubergang konnte man in zwei 
Einzelreaktionen zerlegen, von denen z. B. die Reaktion Na (fest) -~ Na+ (ge
lOst) + e- (im Metall) (e = Symbol von I Mol Elektronen) als Ubergangsreaktion 
fUr das Na+-Ion zu deuten ware, wahrend das Elektron im Na-Metall zurtick
bleibt; entsprechend im umgekehrten Sinne fUr die H 2-Bildung. Bei diesen 
Einzelreaktionen ware zwar die Bedingung der Erhaltung der letzten Bestand
teile gewahrt; gleichwohl kann man diese Reaktionen nicht als selbstandig in 
merklichem Grade durchfiihrbare betrachten (und auch in praxi nicht messen 
oder auf ihre Arbeits- und Warmewerte hin untersuchen), weil sie der Neutrali
tatsbedingung widersprechen1, indem sie die elektrische Ladung in den ver
schiedenen Phasen verandern. Man wird also immer nur solche Reaktionen 
dieser Art wirklich untersuchen konnen, die aus Einzelreaktionen so zusammen
gesetzt sind, daB die Ladung schlie13lich in allen Phasen ungeandert bleibt. In 
der Tat ist das bei der anfangs betrachteten Kombinationsreaktion der Fall, wo 
man sich vorstellen kann, daB die frei werdenden H+-Ionen die beim Austritt 
von Na +-Ionen im festen Na zurtickbleibenden Elektronen aufnehmen. 

Beschrankt man sich auf solche im Effekt neutrale Reaktionen, so spielen 
alle die Betrachtungen, die beim Ubertritt geladener Teilchen durch Phasen
grenzflachen sonst so groBe Komplikationen ergeben, keine Rolle; wir konnen 
also Reaktionen dieser Art ruhig in derselben Weise behandeln wie Reaktionen 
zwischen wirklich neutralen Teilchen. In der Theorie der elektrolytischen Disso
ziation 'ist ja auch die Chemie und cherrdsche Thcrmodynamik schon immer un
bektimmert diesen Weg gegangen. 

Chemische Arbeiten und elektromotorische Kriifte. LieBe man den ProzeB 
der Wasserzersetzung durch Natrium, anstatt auf direktem irreversibelm Wege, in 
einer reversibel arbeitenden Zelle ablaufen, in der durch den Strom Na +-Ionen 
aus dem festen Na in die Losung gefiihrt werden, wahrend als andere Elektrode 
eine Wasserstoffelektrode von Atmospharendruck dient, an der durch den 
Strom H+-Ionen niedergeschlagen werden, welche sich dann unter Elektronen
aufnahme in H 2,umsetzen, so ware es moglich, die mit diesem ProzeB verbundene 
reversible Arbeit direkt aus der auftretenden elektromotorischen Kraft (EMK) 
der Zelle zu bestimmen. (Wir nehmen hier der Einfachheit halber an, daB dieser 
ProzeB in so einfacher Form realisierbar sei, wahrend er in Wirklichkeit nur auf 
Umwegen durchgefUhrt werden kann.) In der Tat ist der Endeffekt nach Durch
gang eines elektrochemischen Ladungsaquivalents (IF = I Faraday-Aquivalent 
= 96494 Coulomb) ganz derselbe wie bei der din!kten Entwicklupg eines halben 
Moles H2 durch I Mol Na2; bei der reversibeln elektrolytischen Zelle ist aber die 
(in Wattsekunden gerechnete) Arbeit, die pro hindurchgegangene Elektrizitats
einheit (I Coulomb) geleistet wird, numerisch gleich der in Volt gemessenen elektro
motorischen Kraft E. Mithin ist fUr unsere Reaktion, wenn wir sowohl die che-

1 Anders liegen die Verhaltnisse beim "Cbergang der Bestandteile von Natrium ins 
Vaimum. das bei nicht zu hohen Temperaturen als "Verarmungsphase". nicht als "Neutrali
tatsphase" zu betrachten ist. Hier ist eine getrennte Bestimmung der Arbeiten mogJich, 
die zur Verdampfung von Elektronen und positiven Teilchen anzuwenden sind. 

2 In Wirklichkcit hat sich allerdings das H +-Ion nicht. wie bei der direkten Zersetzung 
mit den zUrUckgebliebenen Elektronen des Na-Metalls neutralisiert. sondern mit Elektronen. 
die der H2-Elektrode von auBen zugefiihrt wurden. wahrcnd die frei gewordenen Na-Elek
tronen an anderer Stelle nach au Ben abgegeben wurden. DaB jedoch ein derartiger "Stoff
austausch mit der Umgebung" thermodynamisch unterschlagen werden kann, wurde schon 
friiher auseinandergesetzt. 
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mische wie die elektrisch berechnete Arbeit auf I Mol Unisatz beziehen und die 
chemische Arbeit unter Vorausnahme eines im folgenden Paragraphen (S. 159) ein
gefiihrten Symbols mit ~ bezeichnen, 

~ =F . E WattsecfMol 
oder allgemein, wenn z elektrochemische Aquivalente zur Herbeifiihrung des 
molaren Umsatzes gehoren: 

~ =zFE. 
E ist fiir unseren ProzeB auf einem geeigneten Umwege - bei direktem Zu

sammenbringen von Natrium mit Wasser laBt sich ja die irreversible Zersetzung 
nicht vermeiden -von G. N. LEWIS und KRAUS l zu 2,7125 Vbestimmt worden 
(bei T = 2980 und einer gewissen idealisierten Normalkonzenhation der Na +
und H+-Ionen in der Losung); fUr ~ ergibt sich.daraus 2,7125.96494 = 261740 
Wattsec pro MoL Ublicher als diese Angabe ist bei chemischen Prozessen das 
kalorische ArbeitsmaB; ffir dieses MaB ist das elektrochemische Aquivalent (in 
150-Kalorien) 4,1842 mal kleiner, da die Kalorie in'diesem Verhiiltnis groBer ist 

als die Wattsekunde: F= 23062 ;::t pro Aquivalent. Fiir unseren ProzeB finden 

wir hiermit:.!f = - 62554 cal; das negative Vorzeichen fUr die in Richtung der 
Wasserstoffentwicklung verIaufende Reaktion entspricht derTatsache, daB diese Re
aktion unter Arbeitsabgabe verIauft. Analog lassen sich die Arbeitskoeffizienten be
stimmen, die dem in Losunggehen einer groBen Anzahl anderer Metalle unter gleich
zeitigem Entladen von Wasserstoffionen an der anderen Elektrode entsprechen (§ 6). 

Einzelpotentiale. Ein enger Zusammenhang besteht zwischen der Neutrali
tatsbedingung und der Unmoglichkeit einer direkten experimentellen Bestim
mung der "Einzelpotentiale" an den verscl:\iedenen (Gas- oder Metall-) Elek
troden (II § 8). Die Bestimmung eines Einzelpotentials wfirde namlich die 
Bestimmung der chemischen Arbeitsleistung bei einem nicht elektroneutralen 
ProzeB verIangen, etwa beim Ubergang eines Na+ oder Zn++-Ions aus dem 
festen Metall in die Losung, ohne daB gleichzeitig die im Metall zuriickgelassenen 
Elektronen sich mit einem anderen positiven Bestandteil der Losung vereinigen. 
Urn einen solchen nicht elektroneutralen Vorgang in meBbarem Betrage durch
zufiihren, besitien wir, eben wegen des damit verbundenen Auftretens enormer 
UberschuBladungen, kein Mittel; UIid wenn wir es besaBen oder die geleistete 
Gesamtarbeit von vomherein theoretisch angeben konntenS, so wfirden wir 
immer noch vor der weiteren Aufgabe stehen, die bei einem solchen ProzeB 
geleistete chemische Arbeit von der elektrischen (Uberwindung der Differenz 
zwischen den elektrostatischen Potentialmittelwerten in Metall und in der Losung) 
zu trennen, was auf keine Weise moglich scheint3.Die elektrochemische Praxis 
hat hieraus die Konsequenz gezagen und gibt nur noch elektromotorische Krafte 
von im ganzen elektroneutralen Reaktionen an .. Allerdings wird in einem gewissen 
Sinne det Begriff des Einzelpotentials dadurch gerettet, daB man die EMK der 
betrachteten Elektrodenvorgange immer fur eine Kombination angibt, bei der als 
andere Elektrode eine stets gleiche Bezugselekt10de (und zwar eine Wasserstoff
elektrode bestimmter Beschaffenheit) eingesetzt wird. Die in dieser Kombination 

1 LEWIS und RANDALL: Thermodynamics,S. 416. New York 1923. Deutsche Ausgab€. 
von O. REDLICH. Wien: Julius Springer 1927. 

2 1m Gleichgewicht zwischen Metall und Uisung ist die gesamte tJbergangsarbeit ftir 
die den tJbergang vermittelnde Ionenart gerade = 0; vgl. z. B. W. SCHOTTKY und H, ROTHE, 
(zitiert S. II9, Anm.2), S.18ff. 

a Auch der gelegentlich vorgeschlagene Umweg tiber das Vakuum: Bestimmung der 
"Austrittsarbeit" des positiven Ions aus dem Metall, der Eintrittsarbeit in die Lesung, ftihrt 
nicht zum· Ziel, weil an den Grenzen gegen das Vakuum Potentialsprtinge auftreten kennen, 
dieganz anderer Art sind und sich fUr Metall und Lesung nicht gegenseitig aufheben. 
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auftretenden e1ektromotorischen Krafte, die allerdings meist nicht durch eine 
direkte derartige Zusammenstellung, sondem durch Addition der· e1ektromoto
rischen Krafte verschiedener Kombinationen erschlossen werden, bezeichnet man 
als Einzelpotentiale im elektrochemischen Sinne. Die ~, die diesen E-Werten 
entsprechen, beziehen sich demnach immer auf Reaktionen des Typus 

Na+ H+~! Hs+Na+ 

i CIs + ! Hs -~ CI- + H + 
oder 

oder, wie man auch schreiben kann,*a.uf die Kombination zweier Einzelteaktionen : 

(Na~ Na+) -(i H2-~H+) 
bzw. (lCl2-~ Cl-) + (i H2~ H+). 

Die zu diesen Reaktionen gehorigen E- und Sf-Werte sind verschieden je 
nach der Konzentration der lonen in der betreffenden Losung; als "Normal
potentiale" E (und entsprechende Normalarbeiten it) bezeichnet man speziell die 
Werte von E und Sf in den Fallen, wo auBer "normaler"l Konzentration der 
H +-lonen an der H 2-Elektrode, auch "normale" Konzentration dei" Metall
lonen an der Metallelektrode bzw. der CI- an der Cl2-Elektrode vorhanden ist. 
AuBerdem sind auch die neutralen Reaktionsteilnehmer in gewissen Normal
zustanden anzunehmen; z, B. Na in reiner fester Form (evtl. einer bestimmten 
Kristallart), CIs und H2 als reine ideale Gase von Atmospharendruck. 

§ 4. Thermodynamik chemischer Reaktionen. 
Energie und Entropie als Funktionender neuen Variabeln. Wir sind jetzt 

imstande, samtliche,thermodynarriischen Beziehungen abzuleiten, die ffir (thermo
dynamisch und reversibel gefiihrte) Reaktionen in und zwischen homogenen 
Phasen aus dem 1. und 2. Hauptsatz folgen. 

Bringen wir das aus einer Anzahl von hOII!ogenen Phasen bestehende System 
reversibel aus einem beliebigen Anfangszustand r durch Anderung der physi
kalischen Variabeln (V und T oder p und.T der einzelnen Teile) und durch 
chemische Umsetzung (innerhalb der homogenen Phasen oder durch Ubergang 
von Materie von einer Phase in die andere) in einen Endzustand 2, so gelten 
die beiden Hauptsatzgleichungen: 

" f (b A + b Q) = U(2) - U(l) (r) 
I 

" 
und fbf = 5(2) - 5(1) (2) 

I 

unal;>hangig von dem Wege, auf dem der Ubergang stattgefunden hat. 
Die Funktionen U und 5 sind ffir ein gegebenes System durch die physika

lischen Variabeln und den stofflichen Zustand, also die Laufzahlen des gegeberien 
Systems, vollstandig bestimmt, also Funktionen aller dieser GroBen. AuBerdem 
hangen U und 5 allerdings auch noch von der Zusammensetzung des Systems 
ab, d. h. von den Gesamtmengen der in dem System vorhandenen "letzten Be
standteile". Doch gelten die heiden Hauptsatzgleichungen nach allen unseren 
bisherigen Betrachtungen zunachst nur fUr Anderungen der physikalischen 
Variabeln und der Reaktionslaufzahlen, nicht der Mengen der "letzten Bestand
teile", die wir mathematisch als "Parameter" des Systems betrachten konnten. 

1 Hieriiber in §§ 6, 15 und 20. 
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Gleiche Temperatur. Ehe wir nun die Existenz von Arbeits- und Warme
koeffizienten chemischer Reaktionen und die Differentialbeziehungen zwischen 
Ihnen in Analogie zu dem Verfahren bei physikalischen Veranderungen aus den 
beiden Hauptsatzen ableiten, erweist es sich als zweckmaBig, das betrachtete 
System der homogenen Stoffe noch etwas zu spezialisieren, indem nur Zustande 
betrachtet werden, in denen die .verschiedenen homogenen Stoffe gleiche Tempe
ratur (aber im allgemeinen nicht gleichen Druck) haben. Sollen namlich nicht 
nur chemische Energie- und Entropieanderungen, sondern chemische Arbeiten 
und Warmewirkungen einzeln definiert werden, so muB, wie wir wissen, dabei 
der "Warmeweg" vorgeschrieben werden, es miissen die Austauschtemperaturen, 
bei denen Warme in allen Zwischenzustanden iibergeht, angegeben werden, da 
sonst die Arbeits- und Warmeeffekte nicht eindeutig bestimmt sind. Wiirde nun 
ein (unendlich kleiner) Stoffaustausch zwischen homogenen Stoffen von ver
schiedener Temperatur auf thermodynamisch-reversiblem Wege eingeleitet wer
den, so wiirde sich keine ungezwungene Festsetzung dieses Warmeweges ergeben, 
und die Frage nach der dabei auftretenden Arbeit hat infolgedesssen auch kein 
praktisches Interesse. Dagegen hat die Frage der chemischen Arbeitsfahigkeit 
bei konstanter Temperatur eine unmittelbarepraktische Bedeutung, sowohl fUr 
die Bestimmung von Stpffgleichgewichten wie von maximalen Arbeiten (z. B. 
bei der Frage nach dem Arbeitswert der Brennstoffe). 

Die chemischen Arbeits- und Wiirmekoeffizientenj Affinitiiten. Nehmen wir 
Temperaturgleichh.eit in allen Systemteilen an, so ist fUr jede unendlich kleine 
reversibel durchgefUhrte physikalische oder chemische Veranderung, die nicht auf 
Temperaturumwegen durchgefiihrt wird (§ r) : 

'oA=dU-TdS (3) 
'oQ=TdS. (4) 

Auf Grund dieser Gleichungen, die ebenso wie in der physikalischen Thermo
dynamik den Ausgangspunkt fUr aIle abzuleitenden Beziehungen (zunachst bei 
unendlich kle'inen A.nderungen) bilden, k6nnen wir jetzt die reversibeln Arbeits
und Warmekoeffizienten definieren, die dem Fortschritt der verschiedenen m6g
lichen Reaktionen entsprechen. Werden aIle Reaktionslaufzahlen bis auf eine, 
und ferner T und samtlicheTeilvolumina V', V" usw. konstant gehalten, so ist: 

('oA)A=(~~ -T~:)d)' 

und ('0 Q)l = T~: d).. 

Die durch d). dividierte cheIIlische Arbeit ('oA)l beiAblauf der betreffenden 
Reaktion ). um d). bedeutet. entsprechend wie in der physikalischen Thermo-

dynamik, den Arbeitskoeffizienten Kl der betreffenden Reaktion, (~~p. bedeutet 

den reversibeln Warmekoeffizienten Ll der Reaktion. Wir haben also, ent
sprechend wie in der physikalischen Thermodynamik: 

Kl= oU _ T OS 
OA OA' 

Ll= T~~. 
Werden aIle). und V konstant gehalten, so wird bei bloBer A.nderung von T 

keine Arbeit geleistet, es gilt wieder: ~ = T :~, und die ). sind, nach 

unserer friiheren Definition, als Arbeitskoordinaten des Systems aubufassen. 



Die Differentialbeziehungen des F-Stammbaumes. 159 

Urn die Indexbezeichnung in allen Fillen,· wo es angeht, zu vermeiden, 

schreiben wir fUr die K). in Zukunft einfach st, fiir L).: 2(~), fUr ~: : @5(v) = 2 tv) IT, 
o u V· d h· h A b· k ff·· d(V). h f fiir a: It. erschle ene c emlsc e r elts oe lzlenten, Ie SIC au ver-

schiele~~ Laufzahlen 11, 111 usw. beziehen, bezeichnen wir mit stI , stll usw. Ent

sprechend schreiben wir 2~v)' 2~) usw. ffir L~~), L~~ usw. Ganz allgemein sollen 
durch deutsche Buchstaben diejenigen thermodynaffiischen GroBen gekennzeichnet 
werden, die sich auf chemische Zustandsanderungen beziehen. Der Index (V) 
wird bei 2 und @5 ausdriicklich angemerkt, urn die indexfreien Symbole 2 und @5 

spater fUr die weitaus wichtigeren GroBen (b1t und ~: bei konstantem Druck 

frei zu haben. Sf und It kommt nicht in anderer Bedeutung vor. 
Also: 

(bA»). 
.st =-d' =It- T@5(v), 

" (v) 

(bQ)< 
2(v) = ~(V) = T@5(v) , 

u= (oU) 
dJ. (V)' 

oS 
e(V) = "'" . u" (V) 

(5) 

(6) 

(7) 

Da die GroBen Sf sich auf den Ablauf der betreffenden Reaktionen urn eine 
molare Einheit beziehen, sind sie identisch mit den auf solche Umsetzungen be
zogenen GroBen A, dF usw. anderer Autoren. Sic sind also auch identisch mit 
den diesen GroBen per definitionem gleichgesetzten chemischen Allinitiiten der 
betreffenden Stoffe ffireinander; allerdings ist das Vorzeichen so, daB positive Sf 
Arbeitsaufnahme bei der betreffenden Umsetzung bedeuten, negative Arbeits
abgabe an die Umgebung. Die Affinitat einer Reaktion ist also gleich -st. Viel
fach ist iibrigens die Affinitat einer Reaktion durch deren stochiometrische 
Gleichung sowie Druck und Temperatur noch nicht bestimmt, sondern hangt 
auBerdem ab von den jeweils vorhandenen Mengen der Reaktionsteilnehmer (also 
von J.) und von der Anwesenheit sonstiger Stoffe, z. B. eines Losungsmittels 
(somit auch von den Laufzahlen All ... anderer Reaktionen). 

In allen Gleichungen, wo Arbeits- undWarmeeffekte nebeneinander auf
treten, sind natiirlich, wie immer, beide GroBen (und ebenso die Energie und die 
Entropie = Energie JGrad) im gleichen, mechanischen oder kalorischen, MaB 
zu messen. Wir denken uns dieses MaB vorlaufig noch nicht in bestimmter 
Weise festgelegt, weisen aber schon darauf hin, daB in der chemischen Thermo
dynamik das kalorische MaB bevorzugt wird, so daB z. B. alle Arbeiten pdV bei 
wirklichen Zahlenrechnungen in dieses MaB umzurechnen sind. 

Die Differentialbeziehungen des F-Stammbaumes. Zur Ableitung der Diffe
rentialbeziehungen zwischen den Sf und 2 unter sich sowohl wie mit den physika
lischen K und L sowie der Temperatur T, bedienen wir uns am besten ein~r 
der thermodynamischen Funktionen. Werden aile Eigensc'haften des Systems in 
Abhangigkeit von T und den Arbeitskoordinaten (den Teilvolumen und den Re
aktionslaufzahlen) untersucht, so ist hierzu am geeignetsten die Freie Energie 
F = U - T 5 des Systems. Fist, ebenso wie U und 5, Funktion ailer von
einander unabhangigen l, ferner, bei durch Wande gehemmten Systemen, der 
voneinander unabhangigen Teilvolume V', V" usw., endlich der Temperatur T. Es 

·1 . d ·1 0 U T oS. of 5 d· Abl· ch V' V" gl t Wle er, weI iJT= oT 1st: oT=- ; Ie eltungen na , usw. 
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sind, da bei lo = const das System sicb wie ein pbysikalisches verbalt, die ne
gativen Drucke - p', - p" usw. der verschiedenen Teilvolume; die Ableitungen 
nach AI, loll usw. sind nach den soeben aufgestellten Beziehungen die GraBen 
~I, ~ll usw.1. Wir haben also folgenden "Stammbaum", der ffir zwei Volume 
V' und V" und ffir zwei unabhangige Reaktionen loI und loll (gleichviel, ob Ho
mogen-, Durchgangs- oder kombinierte Reaktionen) nach Analogie des Schemas 
derTafelI (am ScbluB des Buches) bis zur zweiten "Generation" durchgefiihrt ist 
(die beiden aus drucktechnischen Griinden untereinandergesetzten Teile des 
Stammbaums mage man sich dabei nebeneinandergesetzt denken) : 

F-Stammbaum. 
Variable V' V" 

I. Generation -I" 

Variable VV' 7)'7)" V·lI VlU pT V" f)' V"T 

2. Generation 01" 01" 
- oV' - oV" =0 

01" 01" 01" 01''' 01''' 01''' 01''' 01''' 
- (JV' =0 - oV" - (J}.l - O}.Il - CJT - O}.l 

Variable 

I. Generation 

- O}.U - oT 

'I' 

-s 
Variable ).1 V' ).lV" ).1).1 lllU lIT lUV'. lIlV" )'UlI )'UlIl lIlT TV' TV" TlI Tlll TT 

2.Generation O$eI O$eI O~I O$eI O~I O$eu O$eu (J~u O~u O~Il LV' LV" 2fV) 2~)) Lf' 
oV' oV" O}.I O}.Il oT oV' oV" O}.I O}.U aT -'T---Y--Y--r--y 

Auch bei Systemen mit chemischen Veranderungen geniigt also die Kenntnis 
der Freien Energie (in Abhangigkeit von den physikalischen Variabeln und den 
cbemiscben Laufzahlen), urn die reversibeln Arbeits- und Warmeeffekte innerhalb 
des ganzen Bereiches,· ffir den die funktionale Abhangigkeit bekannt ist, durch 
einfache Differentiation nach den betreffenden Variabeln (bzw. zweifacbe Diffe
rentiation nach T und den Arbeitskoordinaten) zu bestimmen. Neue Differential
beziehungen der "zweiten Generation" sind: 

O$eI 01" 
oV' = - O}.I (v) (8) 

und drei analoge Beziehungen fiir ::,~ , &~ 
oV' , 

"Die Abhiingigkeit eines chemischen Arbeitskoelfizienten vom Teilvolum 
einer an der Reaktion beteiligten Phase ist (bis aut das Vorze$chen) dieselbe wie 
die Abhiingigkeit des Druckes in diesem Teilsystem von dem Ablaut der be
trelfenden Reaktion. " Spielt sich die Reaktion innerhalb einer Phase ab 

(Homogenreaktion), so ist etwa ::: = 0, und V' bedeutet dann ffir diese Re

aktion nicht ein Teilvolum, sondern das Volum schlechtbin, in dem sich die re
agierenden Stoffe befinden. 

Ferner: O$el o~U 

O}.ll (v) = O}.I (v)' 

1 Nach unserem Bezeichnungssystem konnten wir fur ~ = ~~ auch das Symbol ~ 
UII. (V) 

verwenden. Doch empfiehlt sich dies nicht, da ~ als Arbeitskoeffizient eine von allen thermo
dynamischen Funktionen unabhllngige Bedeutung besitzt und auch, wie wir gleich· sehen 
werden, als I. Ableitung nach }. im G-Stammbaum auftritt. 
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"Der Arbeitskoe/fizient einer Reaktion hiingt von 'dem Fortschreiten einer anderen 
Reaktion in derselben Weise ab wie der Arbeitskoeflizient der zweiten Reaktion 
von dem F ortschreiten der ersten." SpezialfaJl : 

OSP • o~n 
oAn = 0; dann 1St auch OAI = O. 

Aus der S. r59 gemachten Bemerkung fiber die Abhangigkeit der Affinit§.t von 
den Stoffmengen geht aber hervor, daB dieser Spezialfall keineswegs allgemein
giiltig ist. 

Endlich: 
I O~I n 

B(v) = - T 0 T (V)' entsprechend fiir B(V)' (ro) 

"Die reversible Reaktionswiirme bestimmt den Temperaturkoe/fizienten der che
mischen Arbeit." 

Unter den Differentialbeziehungen der dritten (ieneration, die genau nach 
dem Schema der Tafel·I (am SchluB des Buches) zu bestimmen sind, heben 
wir hervor: 

oLf' _ T 0 (2(v») h d f" 111 
oAI (v)- oT ----r (v)' entsprec en ur", . (II) 

"Die W iirmekapazitiit eines chemischen Systems (bei konstanten A rbeitskoordinaten ) 
ist in ihrer Abhiingigkeit von dem Verlau/ einer bestimmten Reaktion 1gegeben, 
wenn die Temperaturabhiingigkeit der betreflenden reversibeln Reaktionswiirme 
beka.nnt ist, und umgekehrt." 

Ferner: 

o2~v) _ OL'" 
. oV' . - 0;,1 (0)' 

02(v) 
und oV" 

" 02(v) f" 0 2(v) 
analog fur - oV" . sowie ur iJV' (12) 

"Die reversible Reaktionswii.rme hiingt von dem V olum einer der beteiligten Phasen 
(bei Homogenreaktionen: von dem Gesamtvolum des homogenen Systems) in 
derselben Weise ab, wie die Volumwiirme der betreflenden Phase (bei gel),emmter 
Reaktion gemessen) von dem (unter Aufhebung der Hemmung vollzogenen) Ab
laut dieser Reaktion abhiingt." 

Ebenso: 
I n 

o2(v) 02(v) 
ClAII (v) = ~(") . 

"Die reversible Reaktionswiirme einer Reaktion AI (bei gehemmtem 111 gemessen) 
wird durch den Fortschritt der Reaktion 1n in genau derselben Weise beeintlufJt 
wie die reversible Reaktionswarme der Reaktion 1n (bei 11 = const) durch den 
F ortschritt der Reaktion 11." 

. 02:,,) . o2~) 
Spezlalfall: B1II = 0, dann 1st auch 0 AI = 0 . 

Dazu kommen die Beziehungen zwischen W§.rme- und Arbeitseffekten: 
oLf' 02~I " oLf' 
OAI (v)= -T oTI(v)' entsprechend fur oAn' 

"Die Anderung der Wiirmekapazitiit eines chemischen Systems (bei konstanten 
Arbeitskoordinaten) mit dem· Ablaut einer Reaktion 11 ist gegeben durch den 
zweiten Temperaturkoeflizienten der reversiblen Arbeit, und umgekehrt." 

Schottky, Thennodynamik. II 
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Die weiteren Beziehungen der dritten Generation sind schon in denen der 
zweiten enthalten, haben also, wie in der physikalischen Thermodynamik, ge
ringeres Interesse. 

Die Differentialbeziehungen des G-Stammbaums. DUl'ch Einfiihrung einer 

!I) 

I 

'" Funktion F + pi V' + p" V" + . .. wiirde man all-
~ _!N gemein zu einer charakteristischen Funktion des 

Gesamtsystems in Abhangigkeit von pi, p" ... , 
=.. ~ ~ IN ),1, A.II •.. , T gelangen, deren Ableitungen die Teil-
... I I volume V', V" ... , ferner die chemischen Arbeits

koeffizienten ~I, ~II usw., endlich die negative 
Entropie S waren. Diese Funktion (mit ihren 

::,,, !:" IN 
0;:" "" "< Differentialbeziehungen) ist dann bequemer als F, 
... I I wenn fiir ein oder mehrere Teilsysteme der Druck 

; =t ~I(~ 
1 ____ _ 

i~ 

als konstant oder wenigstens als primar gegeben 
angenommen. wird. 

Da jedoch die ganze Behandlung vollkommen 
analog der des F-Schemas ist, wollen wir uns da
mit begniigen, hier den Spezialfall pi = p" naher 
auszufiihren, der dann gegeben ist, wenn die wande, 
die die. Teilsysteme trennen, ungehemmt gegen
einander verschiebbar sind. Als auBere Arbeits
koordinate tritt dann nur das Gesamtvolum V, als 
Arbeitskoeffizient der negative gemeinsame Druck 
- p auf. Als charakteristische Funktion ist in 
diesem Falle das GIBBssche· thermodynamische 
Potential F + PV = G in Abhangigkeit von p, T, 
11, lii usw. verwendbar (vgl. II, § 10). Wir geben 
die auftretenden Differentialbeziehungen an Hand 
des "G-Stammbaums" fiir zwei voneinander unab
hangige Reaktionen )..1 und lIl. 

Wir setzen hier, nach der friiher (S. 159) ge
troffenen Abmachung: 

~ ov 6 as £ =(bQ)l = T. 6 (IS) = aT(P) , = aT(p) , dJ.. (p) , 

lmd zwar ohne die Konstanthaltung des Drucks be
sonders anzurnerken. Da ffir die praktische An
wendung die beikonstantem p gebildeten Differen
tiale wei taus die wichtigeren sind, sollen diese iiberall 
ohne Index (P) geschrieben werden; dagegen fiihren 
die bei konstantem V gebildeten Differential~ den 
tiefgestellten Index (V). Die Syrnbole ~ und U 

§ § sind eindeutig durch die Gleichungen (5) und (7) 

~ 1 J i (bzw. ~ = :~(P») definiert und brauchen somit keinen 
t!) 0 Index. An Stelle des Buchstaben £ hatten wir 
..; N entsprechend der Bezeichnungsweise S. 101 eigentlich 

1 schreiben miissen; jedoch ist die Bezeichnungsweise homogener, wenn alle 
auf chemische Veranderungen schlechthin beziiglichen GroBen durch grope 
deutsche Buchstaben wiedergegeben werden. Kleinedeutsche Buchstaben bleiben 
ffir spater einzufiihrende, namentlich bei LosUngen eine groBe Rolle spielende 
Teileffekte bestimmter Art reserviert (s. §§ II, 14, IS). 
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Die Differentialbeziehungen, deren Bedeutung man sieh, ebenso wie bei 
dem F-Schema, durch Satze klarmachen moge, lauten in der "zweiten Gene
ration" : 

O~I 
op =}81 usw. (I6) 

O~I 0~1I 
OAII =OAI (bei konstantem Pi) (I7) 

O~I 21 
BT -T usw. (18) 

Aus der "dritten Generation" (vgl. Tafel II am SchluB des Buches): 

usw. 

021 olP 

op -all usw. 

02r 02II 
C ).n = CAl' (21) 

Olf' OZ~I 
-0).1 = -T ora" usw. (22) 

Von besonderer praktischer Bedeutung sind hier die in den Gleichungen (I6) 
und (I8) enthaltenen Richtungsaussagen fUr die Veranderung von ~ mit p und T. 
Nach (16) wird der Arbeitskoeffizient eine""r"Reaktion, die bei konstantem Druck 
mit Volumvermehrung verbunden ist, mit zunehmendem Druck zunehmen; die 
Affinitat - ~ einer solchen Reaktion wird also mit wachsendem Druck ab
nehmen. Nach (18) wird die Affinitat - ~ einer Reaktion, die mit reversibler 
Warmeaufnahme (bei konstantem Druck) verbunden ist, mit der Temperatur 
zunehmen, bei reversibler Warmeabgabe dagegen abnehmen; " 

Es ist darauf zu achten, daB, der Definition der Funktion G nach, ~ hier 
ebenso wie frillier den chemischen Arbeitskoeffizienten bei konstant gehaltenem 
Volum bedeutet; die Volumarbeitseffekte, die bei Ablauf der Reaktion unter 
konstantem Druck zu diesen rein chemischen Arbeitseffekten dazukommen, sind 
in ~ auch hier nicht enthalten. Dagegen sind aile betrachtetenAnderungen 
o~ o~ 
oT' CA usw. bei konstant gehaltenem Druck gemeintl. 

§ 5. Chemische Warmetonungen und charakteristische 
Funktionen. 

Irreversible Warmetonungen bei konstantem Volume Die bisher besprochenen 
Schemata zur AufsteIlung von Differentialgleichungen und zur voIlstandigen 
Bestimmung def thermodynamischen Eigenschaften eines Systems, das sieh bei 
allen Veranderungen der untersuchten Variabeln im gehemmten Gleichgewieht 
befindet, haben gemeinsam, daB in ihnen als Elemente der Messung und Unter~ 
suchung nur die reversibeln Warmeeffekte und Warmekoeffizienten auftreten. 
Nun sind abeT gerade bei gehemmten Gleichgewichtssystemen nach den friiheren 
allgemeinen Betrachtungen (I, § 3. § 7) irreversible Ubergange in andere benach-

1 Nach unserem Bezeichnungssystem konnten wir fiir S{' da es im G-Stammbaum die 
oG 

Bedeutung ~ besitzt. auch das Symbol ® benutzen. Aus welchen Griinden wir das 
VA (J» 

SymbQI ~ beibehalten. istschon in Anm. I. S. r60, gesagt. 
11* 
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barte Gleichgewichtszustande moglich, und es ist wpiter bei geeigneten Grenz
bedingungen des Systems moglich, die Wechselwirku 19 mit der Umgebung, die 
hierbei auftritt. auf einen reinen Warmeaustausch zu beschranken. indem man 
etwa das System mit festen, stoff - und strahlungsundurchHi.ssigen, jedoch die Warme 
gut leitenden Wanden umgibt (kalorimetrische Bombe). Die hierbei auftretenden 
Warmeeffekte, die wir, im Sinne der abgegebenen Warmen, als "i"eVeTSible 
Wiirmetiinung61'. (bei konstantem Volum)" bezeichnen, spielen nun (neben den 
entsprechenden Warmetonungen bei konstantem Druck) in der chemischen 
Thermodynamik eine groBe Rolle, tells direkt, indem sie den "Heizwert" einer 
chemischen Umsetzung, die von selbst (irreversibel) ablauft, bestimmen, teils 
indirekt, wegen ihres Zusammenhanges mit den reversibeln Arbeits- und Warme
effekten,. 

Fiir einen irreversibeln Vorgang, der ohne Volumarbeit und Temperatur
anderung vor sich geht und nur umeinen kleinen Betrag ablauft, gilt namlich 
nach dem I. Hauptsatz, wegen bA = 0: 

d U = (bQ)1rr _ 
Besteht nun die Anderung nur in dem Ablauf einer (gehemmten) Reaktion um 
d'A, so ist speziell: 

oU 
dU= ~ • dJ.. = (bQhrr. 

UA(V, T) 

0", ~ hat also hier die Effektbedeutung eines "irreversibeln Warmekoeffi-
<iA(V, T) . 

zienten;' (b~llrr beikonstantem Volum, der, ebenso wie 11 selbst, eine Zustands-
f k ·· . b'ch . h . § (j U 't U 0 U . UI 1 un bon 1st; Wlr ezel nen, wle sc on In 4, '" ml, '" '1 mIt usw .. o A (V, T) U A (V, T) 

Da nun bei reversiblem Ubergang aus dem Anfangs- in den Endzustand 
d U = (bAhev + (bQ}rev = (se + 2(v)) dJ.. ist, gilt die Beziehung [vgl. § 4, Glei
chung (5) UIid (6)]: 

(I) 

U ist seiner Definition nach gleich der bei dem irreversibeln Ablauf der 
Reaktion aufgenommenen Warme (bezogen auf molaren Umsatz nach der be
treffenden Reaktionsgleichung); es hat also das entgegengesetzte Vorzeichen 
wie die in der Thermochemie gewohnlichangegebenen irreversibeln Warme
tonungen bei konstantem Volurn. 

Irreversible Warmekoeffizienten U haben zwar ffir chemische Anderungen 
ihre wichtigste Bedeutung, sind aber, wie nebenbei bemerkt werden mag, fiir 
jede beliebige' gehemmte innere Veranderung (bei konstantem Gesamtvolum) de
firiierbar und meBbar. So z. B. fiir das mehrfach erwahnte Beispiel der Ver
schiebung eines sich klemmenden Stempels, der zwei unter verschiedenem Druck 
stehende Substarizen in einem. Zylinder voneinandertrennt. LaBt man einen 
solchen. Stempel eirien Augenblick los, urn ihn daBn durch Reibung wieder fest
zuklemmen, so ist, nachdem die entwickelte kinetische Energie inWarme um
gesetzt und abgefiihrt worden ist, diegesamte irreversible Warmetonung eben
fallsgteich der gesamten Energieanderung bei konstanter Temperatur und dem-

1 Sind in diesem System mehrere voneinander getiennte Teilvolumina V', V" vorhanden, 

die unter verschiedenen Drucken P', p" stehen-konnen, so wollen wir unter U die GroJ3e ~-~ 
bei konstanten V', V" usw. v'erSt;ehen. Ist jedoch speziell.p' = p~;, so ist durch die Angabe 
V = const alles gesagt, da eine (kleine) VergroJ3erung von V' auf Kosten von V" und um-

gekehrt ohne Energieaufwand durchfiihrbar ist. Es ist nann immer ~ ~ = . ~~ , .' 
A (II) (v,tI) 
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nach gleich der Summe der reversibeln Arbeits- und Warmeeffekte, die zu der 
betreffenden Verschiebung gehoren. 

Die HELMHOLTZsche Gleichung. Mit Einfiihrung von U la.Bt sich aus § 4 (10) 
eine neue Gleichung' ableiten, die den Temperaturgang des chemischen Arbeits
koeffizienten st' mit der Differenz zwischen st' und U in Beziehung setzt und die 
in friiherer Zeit gemachte Annahme, daB der chemische Arbeitskoeffizient st· 
gleich dem gesamten Energieunterschied U sei (THOMSEN, BERTHELOT), durch 
eine thermodynamisch strenge Beziehung ersetzt. Indem wir in § 4 (10) B(v) 
nach (1) durch U - st' ausdriicken, erhalten wir: 

ft-U=T~~ W 
cT(v) 

Diese Gleichung spielt [neben der praktisch noch wichtigeren Gleichung (14) s. u.] 
in der Thermodynamik chemischer Reaktionen und Gleichgewichte eine sehr 
bedeutsame Rolle; sie gestattet, aus der irreversibeln WiirmetOnung einer 
Reaktion (z. B. der NH3-Bildung aus N2 und H2) und demfiir eine Temperatur 
bekannten Arbeitskoeffizienten st' auf den Temperaturgang dieses Arbeits
koeffizienten bei konstantem Volum zu schlieBen. Die Gleichung ist identisch 
mit der (auf Reaktionen bei konstantem Volum spezialisierten; s. SchluB dieses 
Paragraphen) sog. HELMHOLTzschen Gleichung in der vielfach, insbesondere 
von NERNST, benutzten Schreibweise: 

cA 
A-U=TFi , 

wo alle GroBen (auch U, das hier nicht mit der Gesamtenergie U zu verwechseln 
ist) die entsprechende Bedeutung, nur mit umgekehrtem Vorzeichen, haben 
(A entspricht unserem - ft, U unserem - U). 

Durch Division mit T2 und Zusammenziehung der Glieder mit st' kommt 
man noch auf &line andere wichtige Gleichung, die wir weiter unten direkter ab-
leiten werden :0_ (!) __ ..!!.. (3) 

oT T (v)- TS' 

Diese Gleichung erlaubt, die besonders fiir die Bestimmung von Reaktionsgleich

gewichten bedeutsame GroBe ~ in ihrem Temperaturgang bei konstantem Volum 

des reagierenden Systems zu berechnen, wenn nur die irreversible WarmetOnung 
- U gegeben ist. 1st die Reaktion exotherm, d. h. mit Warmeabgabe verbunden 

(- U positiv), so wachst ~ mit der Temperatur, - ~ nimmt mit der Temperatur 

ab, die Affinitiit - Sf wachst - wenn sie nicht sogar abnimmt - mit der Tempe
ratur lang~amer als proportional T. 1m entgegengesetzten Fall der endothermen 
Reaktionen wachst - Sf schneller als proportional T; in beiden Fallen bei kon
stantem Gesamtvolum des Systems und konstantem A, also gehemmten Re
aktionen. 

Wegen der Beziehung (1) ist es klar, daB bei der thermodynamischen Gesamt
durchforschung eines chemischen Systems Angaben iiber ft oder B durch solche 
iiber U ersetzt werden konnen, wenn eine der GroBen Sf und B bereits bekannt ist. 

Temperaturgang von U i KIRCHHoFF'sche Gleichung. Hier sei nur noch eine 

unmittelbar sich ergebende Beziehung fiir ~~ besproch;n, die fUr die Integration 
von (3) wichtig ist. Es ist: 0 

au i; (au) 0 (au) oLf' 
oTtf}) = 'cT iJf: (V) = OA. oT (V) = bY" 

da ja bei konstanten Arbeitskoordinaten V undl. gilt ~ ~ = 1'1' [nach I, § 8 (16)]. 
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Rier ist o:;.r in solchen Fallen, wo es sich urn Reaktionen zwischen idealen 

Gasen oder voneinander getrennten, bei der Reaktion spezijisch unveriindert 
bleibenden Substanzen [etwa CaC03 (fest) --+ CaO (fest) + CO2 (Gas)] handelt, aus 
der Differenz der spezifischen Warmen der gebi1deten und der verbrauchten 
Substanzen zu berechnen, da die Warmekapazitat des tibrigen Systems unver
andert bleibt. Wir haben also: 

cL'l' . 
Tl = ~vcv, (5) 

wenn J' die (positiven oder negativen) Aquivalentzahlen der Reaktionsteilnehmer, 
c~ ihre Molwarme bei konstantem Volum bedeutet. Einsetzen in (4) ergibt: 

Das ist die sog. KIRCHHoFFsche Gleichung, in ihrer Formulierung fUr konstantes 
Volum. 

1st U fUr eine Temperatur direkt gemessen und fUr die anderen Temperaturen 

durch Bestimmung von o~.r oder ~vcv ermittelt, so kann man Gleichung (3) tiber 

endliche Temperaturintervalle integrieren. So1che Integrationen spielen, neben 
den noch wichtigeren der Gleichung (r6') bei konstantem Druck, in der mo
demen Thermodynamik eine groBe Rolle (Kapitel C, D, E und H). 

Irreversible Warmetonungen bei konstantem Druck. Die Warmefunktion. 
Lassen wir das Syst~m eine kleine irreversible Anderung seines chemischen Zu
standes durchmachen, wahrend gleichzeitig der au13ere Druck konstant bleibt 
und das Volum sich so langsam verandert, daB bei der Anderung dV, die mit 
der betreffenderi Veranderung des Systems verkntipft ,ist, die Arbeit pdV nach 
au13en abgegeben wird, so haben wir es mit einer partiell irreversibeln Veranderung 
zu tun, bei der nur die Arbeit - $VId).!, - SfIId1II USW., die bei der reversibeln 
Fiihrung des Prozesses abgegeben werden wtirde, verlorengeht, wahrend die Vo
lumarbeit dieselbe ist wie bei reversibler Ftihrung. 

Nachdem der Proze13 durch das Erreichen eines neuen thermischen Gleich
gewichtes (bei der gleichen Temperatur, wie wir annehmen wollen) sein Ende ge
funden hat, ist die im ganzen aus der Umgebung aufgenommene Warme (die 
bei irreversibeln chemischen Reaktionen meist negativ sein wird) offenbar gleich 
der Warme, die aufgenommen worden ware, wenn alle Variabeln des Systems 
arbeitslos verandert waren (d. h. gleich d U), vermindert urn einen Betrag, der 
davon herriihrt, daB die Arbeit - pdV reversibel aufgenommen, also nicht in 
Warme verwandelt ist. Also ist hier im ganzen (b Qhrr = d U + pdV oder, da 
der Druck konstant geblieben ist, auch: 

(bQ)irr = d(U + PV). 

Wir gelangen so zur Einfiihrung einer (schon von GIBBS benutzten) neuen 
Funktion: 

w= U+pV, (6) 

der GIBBsschen Wiirmejunktion. 
Diese Funktion hat fUr die irreversibeln chemischen Warmeeffekte bei 

konstantem Druck (und reversibler Volumanderung) dieselbe Bedeutung wie 
U ffir die irreversibeln Warmeeffekte bei konstantem Volum. Betrachten wir 
namlich die bloBe Anderung einer Reaktionslaufzahl bei konstantem Druck -
wir beschranken uns hier auf gleichen Druck aller Systemteile -. so wird 

d W = 0,,'; . d1 = (b Qhrr; ~ '; hSlt also hier die Effektbedeutung eines 
L '. (p, T) L',. (p, T) 
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irreversibeln Warmekoeffizienten (b~1Irr bei konstantem Druck. Wir schreiben: 

oW _~ 
~(p,T)- , (7) 

c-W _ anI D' -;.,--;y -;(.0 usw. leSe GroBen ~ sind fUr die tiberwiegende Zahl der 
VA (p,T) 

chemischen Reaktionen die praktisch am meisten in Frage kommenden und in 
den Tabellenwerken angegebenen chemischen Reaktionswarmen oder Warme
tOnungen oder vielmehr deren negative Werte. Auf welche umgesetzten Quanti
taten sich hierbei eine Anderung ,d A = I bezieht, hangt natiirlich von der Form 
der benutzten Reaktionsgleichung (z. B. H2 + t O2 -~ H 20 oder z H2 + O2 

-~ zH20) abo 1m allgemeinen sind diese ~ (ebenso wie die U, Sf usw.) durch 
die Angabe der sich umsetzenden resistenten Gruppen (bei Homogen- oder Uber
gangsreaktionen) noch nicht bestimmt, sondem, auBer von p und T, auch noch 
von den Mengen der jeweils vorhandenen Reaktionsteilnehmer (somit von AI, All 
usw.) und von der Anwesenheit sonstiger Stoffe (etwa eines Losungsmittels) 
abhangig. 

Die zu (I) analoge Beziehung fUr ~ finden wir Z. B. auf folgende Weise: 
es ist 

dW t c-
~= Oi-(p,T)= cf(W-TS\P,T)+ of (TS)(P,T) 

Hier hat das erste Glied der rechten Seite nach der Definition von W und Gl die 

B d cG "" d .. I . h T 05 ,-, [ h ( ) e eutung ~ = .n;, as zwelte 1st g elc >l' =.l.5 nac IS § 4J. 
Al . d' OA(p,T) L'A(p,T) 

so Wlr . ~ c-= Sf + £. (8) 

"Die chemische W iirmetonung bei konstantem Druck ist (mit negativem 
V orzeichen) gleich dem' chemischen A rbeitskoejjizienten. Sf (bei konstantem V olum!) 
plus dem reversiblen W iirmekoejjizienten bei _ konstantem Dmck." 

Von hier aus ist der Zusammenhang zwischen U und ~ durch Vergleich 
mit (I) ohne weiteres angebbar; es ist derselbe wie zwischen den· reversibeln 
Warmekoeffizienten 2(v) und £, wie sogleich besprochen werden wird. 

Beziehungen zwischen chemischen Warmeeffekten bei konstantem LJruck 
und bei konstantem Volumen. Die Beziehungen zwischen den £ und £(V) fUr 
homogene Systeme konnen wir ohne weiteres aus den allgemeinen Ansatzen II, § 5, 
entnehmen, wenn wir fUr die dort eingefUhrte Arbeitskoordinate yeine Reaktions
laufzahl A und fUr ly : 2, fUr LY : £(vl einsetzen. Wir erhalten dann aus II, § S (II): 

oV 
£ = 2(v) + LV OA (p, T) (9) 

Zu derselben Gleichung ftihrt nattirlich der Zusammenhang der £ mit ~~ 
~ OA~'~ 

und der £(v) mit ~ ~ ,da nach einer bekannten Regel der Differential-
0,. (V,T) 

05 05 dS cV . 
rechnung ~ - +.- .-, 1St. 

OA(p,Tl OA(V,Tl o'l) 0). (p,T) 
Demnach finden wir aus (I), (8) und (9) fUr irreversible Reaktionswarmen 

In homogenen Systemen (etwa Gasgemischen): 
cV 

~=U+LVof(p'T)=U+LV.~ (10) 

fUr jede Einzelreaktion AI, All usw. 
Mit Hilfe dieser Gleichung kann man aus gemessenen Warmetonungen U 

die ~-Werte und damit z. B. OCT (~) bei konstantem Druck (Gleichung IS) be-

l G = F+ pv= U- TS +pv= W':"'-TS. 
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stimmen, wenn man die Volumwarme deshomogenen Systems (bei gehemmter 
Reaktion!) und die Volumanderung bei der Reaktion kennt. Besonders ein
fach liegt hier der Fall bei resistenten Gruppen, die als einzelne Gasmolekule ohne 
gegenseitige Beeinflussung (idealer Gaszustand) auftreten. Es ist dann (II, § I) 

LV = P und ~~ wird, da V = n i-'£ ist (n Gesamtzahl der vorhandenen Mole), 

gleich ~~ . RT , wobei on;, =.I ')I, d. h. gleich der algebraischen Summe der auf-
0,. p .0. _ 

tretenden und verschwindenden Aquivalente (nach der betreffenden Reaktions
gleichung) ist. Also wird in diesem Spezialfall: 

m3 = U +.I')IRT. (II) 

Bei Umsetzungen in flfisslgen und festen Korpern ist die Differenz zwischen 
U und m3 dagegen meist zu vernachlassigen; auch kommen dann Messungen bei 
konstantem Volum kaum in Frage. 

Bei Reaktionen in heterogenen Systemen mit gemeinsamem Druck (nur dieser 
Fall kommt wohl ffir eine direkte kalorimetrische Bestimmung von U oder m3 
in Frage) ist der Zusammenhang zwischen i3 und i3(V) und somit zwischen m3 und U 
zwar an sich derselbe wie nach Gleichung (10), jedoch ist die theoretische Um
rechnung dadurch kompliziert, daB LV, der Warmeeffekt nach V bei konstanten 
),,1, ).,li, Thier aus den Einzelvolumwarmen der homogenen Teile nicht ermittelt 
werden kann, ohne daB die .A.nderungen von V' und V" mit dem Gesamtvolum 
bei gehemmten ),,1, )..ll und konstantem T bekannt sind. Bei Anwesenheit einer 
Gasphase - und nur dann wirdman ja die Re~ktion bei konstantem Volum 
ablaufen lassen konnen - entfillt jedochdiese Schwierigkeit insofern, als sich 
praktisch allein das Volum der Gasphase bei Anderung des Gesamtvolums und 
Konstanthaltung aller Teilchenzahlen andern , ird. 

Beispiel: Knallgasumsetzung zu fliissigem H 20, wenn am Anfang schon 
gesattigter H 20-Dampf vorhanden war. Gemessen wird U fUr den Vorgang 

f e'l)' 
Ha + l/a Oa->r HaO (fliissig) bei V = const. Es ist m3 = U + 'lLVI ::'V 

~v"} e v 'if av" C + LV" -oav ~i.. (21)' Hier ist ~v ~ 0, av -~ I. Der zweite S~mmand ~ d;,r 
h Se· . d I" T'n.. •• • ( L'f>If cV c'V rec ten lte Wlr a so m u ueremshmmung mit II) : r, ~ p -,-.-c,. C/. 

= - LIn· R T, wenn LIn die Zahl der verschwindenden Gasmole ist. "m3 stellt 
die irreversible Reaktionswarme dar, wenn [unter bestimmtem Gesamtdruck 
in einem gegebenen Gemisch von Ha, Oa und HaO-Dampf, der mit H 20 (fliissig) 
im Gleichgewi~ht ist] HaO (fliissig) gebildet wird. 

Reversible Anderungen von W. Aus der Definitionsgleichung fUr W: 
dW = dU + pdV (bei konstantem Druck) folgt, daB in alle"n Fallen, wo die bei 
einer reversibeln Veranderung des Systems (bei konstantem Druck) geleistete 
Arbeit nur in einer Volumarbeit besteht (bA = - PdV), dW gleich dU -bA, 
also gleich der reversibeln Warmeaufnahme (b Qhey ist. Das gilt erstens fUr 
Temperaturanderungen, bei konstantem Druck und konstantem )..; es folgt 

aw 
daraus, da dann nach II, § 5, Gleichung (3) (bQ}rev= ITdT, dW = cT . 
• d T ist, die wichtige, iibrigens auch anders ableitbare Beziehung: (P •• ) 

~w = IT (12) 
OT (21,2) 

Ferner gilt diese Aussage abel' auch fiir reversible .A.nderungen der ).. , faUs Sf = 0 ist; 

es ist dann dW = ao~ (21' T)' d)" = 0) Q);'v bei konstantem p und T, oder, wegen 

(IS), §4: m3 = i3. (13) 
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Da Sf = 0, wie wir in § 7 besprechen werden, den Fall des ungehemmten G1eich
gewichts fUr die betreffende Reaktion bedeutet, sagt Gleichung (13) aus, daB 
fUr alle chemischen Umsatze. die sich unter konstantem Druck vom Gleich
gewichtszustand aus abspielen, >ill mit dem reversibeln Warmekoeffizienten B 
zl1sammenfallt. Wichtige Beispiele derartiger Umsetzungen sind das Schmelzen 
oder Verdampfen reiner Substanzen; >ill oder B wird dann die Schmelz- bzw. 
Verdampfungswarme bei konstantem Druck!. 

Die Tatsache, daB man zu allen Werten von W, die bei einem bestimmten 
Drucke und bei stets reversibeln Volumanderungen moglich sind, immer durch 
Summation der ausgetauschten -,-- reversibeln (~=o) oder irreversibeln (~9= 0) 
- Warmemengen bQ gelangen kann, ist der Grund fur die Bezeichnung "Warme
funktion" (englisch: heat content, auch. mit H bezeichnet). Bei Anderung des 
Druckes tritt jedoch das Glied Vdp auf, welches diesen Zusammenhang aufhebt. 

Die zweite HELMHOLTzsche Gleichung. Die stets giiltige Beziehung (8) wollen 
wir jetzt benutzen, urn aus (18), § 4, die zu (2) analoge Gleichung abzuleiten. 
Wir erhalten, indem wir B durch ~ -'~ ausdrucken: 

cSt 
R-~=TcT~' (~ 

Diese zweite HELMHOLTzsche Gleichung erlaubt den meist allein in Frage kom
menden Temperaturgang von ~ bei konstantem Druck aus einem bekannten 
Sf-Wert und der direkt meBbaren Reaktionswarme >ill zu bestimmen. Es sei be
sonders darauf hingewiesen, daB, der Ableitung von § 4 (18) nach, in den Fallen, 
wo ~ mit }J, }.,II usw. sich andert, durch (14) die TemperatuIiinderung von ~ 
bei gehemmten Reaktionen (also bei konstanter Zusammensetzung des Systems) 
und nicht etwa bei "wahrendem Gleichgewicht" (Kapitel G) bestimmt wird. 1st 

bei der Ausgangstemperatur ~ = 0, so ist naturlich: ~. (p) ~ • 

Durch Division mit T2 und Zusammenziehung der Glieder mit Sf erhalt 
man die zu (3) analbge Gleichung: 

c (St) )ill 
c T T (p) = - T2 . 

Hieraus kann man den Temperaturgang der wichtigen GroBe ~ bei konstantem 

Druck aUs der direkt meBbaren Gt-oBe ~ erschlieBen; ffir den Richtungssinn 
der Temperaturanderung von ~ gelten entsprechende Aussagen. wie sie bei Be-
sprechung von (3) diskutiert wurden. . 

AnaJog dem Ersatz von ~-Messungen durch U-Messungen (bei bekannten 
B{v)-Werten) kann man bei thermodynamischen Gesamtuntersuchungen oder 
indirckten Sf-Bestimmungen die Sf auch aus B- oder ~-Angaben und gemessenen' 
~-Werten berechnen. 

Temperaturgang von m. die 2. KIRCHHOFFsche Gleichung. Analog 
Gleichung (4) erhalten wir aus (12): 

c)ill cfl' 
ET(p) = 0). {PI; 

speziell bel Additivitat der spezifischen Warmen der Reaktionsteilnehmer im 
System (wegen des Zusammenhangs von IT und cp nach II, § 5) : 

c)ill 
iJT (V) = .I lICp • 

(16') 

1 Fiir <len Fall. St ~ 0 ,)ill = 2 werden wir spater die neue gemeinsame Bezeichnung £1 
Hir )ill und 2 einfiihren. 
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Diese GleichuiJ.gen ermaglichen die Bestimmung der Temperaturabhangigkeit 
von m und damit die Integration der Gleichung (IS) iiber graBere Temperatur
gebiete. 

PLANCKS charakteristische Funktion if). Es schlieBt sich hier zwanglos die 
Besprechung einer weitereri thermodynamischen Funktion an, die ebenso wie F 
und G die Eigenschaft hat, alle reversibeln Arbeits- und Warmeeffekte eines 
Systems zu liefern, die aber andererseits zu unseren letzten Betrachtungen iiber 
W und m in besonders engem Zusammenhang steht, da sie diese GroBen an Stelle 
der Entropie und der reversibeln Reaktionswarmen als primare Bestimmungs
stiicke ihres Aufbauschemas enthalt und alle Differentialbeziehungen zwischen 
denm und ~ oder ~ direkt abzuleiten gestattet. DaB diese Funktion nicht die 

GraBen ~ selbst, sondern die ~ unter ihren Ableitungen enthalt, konnte zu

nachst als Komplikation und Nachteil gegeniiber den Fund G erscheinen; dem 
steht aber gegeniiber, daB in den funktionalen Ausdriicken der ~ fiir Reaktionen 
in Gasen und Lasungen T als Faktor aufzutreten pflegt, so daB die Division 

mit T die Ausdriicke vereinfacht. So ist auch der Zusammenhang der : mit 

den "Gleichgewichtskonstanten" derartiger Reaktionen (Kapitel E) ein ein
facherer als ffir die ~ selbst. 

Wir betrachten wieder ein System, dessen Teile unter gemeinsamen Druck 
stehen; nur dann haben ja die m die Bedeutung direkt meBbarer Warmeeffekte. 

Ffir ein solches System bilden wir die Funktion ~, die wir in Anlehnung an 

M. PLANCK, der diese Funktion vorzugsweise benutzt, mit - if) bezeichnen. 
Was haben die Ableitungen dieser Funktion nach p, AI, All, T - wir betrachten 
der Einfachheit halber wieder nur zwei voneinander unabhangige Reaktionen 
AI und All - ffir eine Bedeutung? 

Aus dem G-Schema folgt, daB die Ableitungen von ~ nach p, AI und }.,u 
die GraBen ~, ~ und !e; sind. Die Ableitung nach Taber ist: 

~(£) = IOG _£=_~_ U+pV-TS =_~ (17) 
oTT ']'.. 0 T TZ T T' T2 . 

Damit tritt an der Stelle, wo im F- und G-Schema die Entropie steht, die (durch 
T2 dividierte) Warmefunktion W auf, so daB in der nachsten Generation Ver
wandtschaftsbeziehungenzwischen den Anderungen von W und den Anderungen 
von V, ~I und ~II resultieren. Man liest diese Differentialbeziehungen ohne 
weiteres aus dem hier auch nur bis zur zweiten Generation durchgefiihrten 
if)-Stammbaum ab, den wir, urn die Parallele mit dem G-Stammbaum hervor-

treten zu lassen, fiir - if) = ~ aufstellen (siehe Tabelle auf S. 171, wo wieder 

die beiden Teile des Stammbaumes nebeneinander angeordnet zu denken sind). 
Hier findet man durch Differentiationsvertauschung (). T) und (TA) direkt 

unsere Beziehung (IS) Wieder; die Beziehung (AP) = (PA) ist Gleichung (16), § 4, 
aquivalent; man wird die Form: 

o (!e) )8 ap T =T 

jedoch stehenlassen, wenn man die Bestimmung von ~ anstatt von ~ als die 

gegebene Aufgabe betrachtet. Die Beziehung (P T) = (T P) : 

oW =-TZ ~(~) 
op aT T ' 
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ist zwar neu, hat aber nicht , !' ic IE-< I£.. 
solche Bedeutung, wie die ent- ! .-.c ct) (t) 

sprechende im weiter unten ~ zu besprechenden "-Schema. 
M I~ E-< 

Ihr entspricht in der 3. Gene-
6.:0-< E-< ~I~ ~~ 

ration die Beziehung (TlP) ~ ... i£.. I 
= (pj.T): ~ II 

o!lB = _ T2 ~.~ (~) (18) icl~l~ 
op oT T ' '" ~ = I"' welche die Druckabhangigkeit ~ ~£.. e.. 

I von WarmetOnungen aus ~I~ 
Volumeffekten zu bestimmen ~I£.. 

~~ == Ii:. I 

gestattet. DaB aile Differen-
~ "'I£.. E-< I ... I ' .... 

" tiatiorien nach ').}, }.n und T .... .... 
bei konstantem Druck voil- icle..l~ ~ ~Ii:. 
zogen zu denken sind, braucht 

,~ 

I ~ 

wohl nicht noch einmal her-
vorgehoben zu werden. 

~I~ Bestimmungsschemata zu ~~ 

derFunktion4>. WegenihresZu- "'I£.. i"" =='~ 
"" ~I~ 

sammenhanges mit G gestattet ,~ II Ie.. "'Ii:. die Funktion 4>, wenn sie inAb- E ecle.l~ hangigkeit von p, J . ..I, llI, Tbe- ::s 
cd ~: 

kannt ist, aile reversibeln ..c \..')IN .. _-----,---
thermodynamischen Effekte 8 II ~t;lIE-<I£.. i; ic1o.l£.. 
[und natiirlich auch die nach ~ '& 

... ~ ~ 
(8') mit Ihnen 

\\,;;;1 , ... \;;1 

zusammen- .+J 

hangellden GroBen ~] zu be- ef) "'I~ I e::o-< 

rechnen. Z. B. ist S durch - ~ ~ '& = iN 
~~ 

SQ, ~ ... I£.. 
= + 0 (T."') = 4> + TO'" . 

S. II S. 
"" oT oT m t::!E-<I:=": ;IE-<I~ 

Funktion von p, }.I, llI, T ge- ~ '" ~ ~ 

geben, woraus aile reversipeln 
&I~ lund L ohne weiteres folgen. 

~i£.. Andererseits liefert die & I£.. 
~I~ 

"" t;l'£.. , ... ~ ... I£.. Funktion 4>, ebenso wie sie : • ...c /I ~ 

"" S. II bestimmte Differentialbezie- ~~e-I~ 
hungen in direktester Weise ~e..I~ 
abzuleiten gestattet, auch 
Hinweise auf gewisse voll-

t;ll~ &I~ standige thermodynamische ,0 ~ 
~ '" Bestimmungsschemata (vgl. I, 

"" '"'I£.. "" 
... I£.. 

§ 8). die dann als Ubersicht- "" II ~ 
lichste benutzt werden konnen, t;l1E-<1~ ~~I~ wenn die als Ableitungen von ," ~ 
4> oder .-q, auftretenden 
GroBen als primar gegeben = = = = 0 .sa 0 0 

erscheinen. Hier kommen " 
:;: 

" 
.... :;: 

~ 
:;: 

e oS .!! e oS 

Untersuchungen in Frage, bei ~ ,~ tl· ~ .. ., ., 
8 ·c = , '5 = '5 = '5 

denen vorzugsweise die Bau-
... ., ., ., ., 
> () > () > () > () 

steine zum Aufbau der Funk- ..; N ..; N 
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tion ;'. oder W selbst, an Stelle der zum Aufbau' von S gegeben sind. Am 

wichtigsten ist wohl die Reihenfolge V (P, ll, In, T), W (Po, lI, In, T), Sf I (Po, 
To, AI, In), stll(Po, To, Ai, )..II), in der Wetwa 
bei Atmospharendruck in Abhangigkeit von T 
und A zu bestimmen ist. Hierzu wird wieder 

vorzugsweise die Reihenfolge ~ ~ = IT in Ab-

~ IE:. hangigkeit von lI, In, T und °o~ = ~I und ~II 
I 

in Abhangigkeit von II und )..II ffir eine Tempe-
~ Es IE:. ratur (etwa Reaktionswarmen bei der Zimmer-
e.. I temperatur) von Bedeutung sein. Dabei fallt, 

;:, 
'e.. , 

f-----

wie wir noch sehen werden, bei idealen Gasen 
und Losungen wie beL reinen Substanzen die 
Abhangigkeit von II und In fort. In diesem 
Schema w§.re dann auch ~I und Sfll durch 
Messung bei einer Temperatur, z. B. aus elektro
motorischen Kraften noch zu geben; sucht man 
stattdessen indirekte Angaben fiir £1 und BII zu 

; ~ 'ic1e..1~ verwenden, so hat man schon wieder ein Misch-
~ i: If.< i ~ (I;) (I;) verfahren, bei dem das reine ~-Schema durch-

: '::. 'ic1e..1~ brochen wird. Ein so1ches ware insbesondere 
~ (I;) 1(1;) das "rein thermische" Schema, auf das schon 

!; ic1e..lt::I in I, §8 (S.78) hingewiesen wurde. 
___ ... _(~_~ Diese Andeutungen mogen geniigen, da wir 

e...'O:Ie..If.< 
~ ~ ~ 

1I!c =ie..l:::': '::. ~;f.< ... (I;) (I;) 

~ =1e..1~ 
~ cc cc 

uns im Kapitel enoch ausfiihrlich mit dem Auf
bau der Reaktionsgr6fien aus meBbaren Daten 
besch§.ftigen werden. 

Eine andere charakteristische Funktion 'F. 
Nur der Vollst§.ndigkeit halber sei der Funktion (f). 

= - ~ die fUr p, ll, lH, T als unabhangige 

Variabeln brauchbar ist, die Funktion 'F = - ~ 
an die Seite gestellt, die verwendbar ist, wenn 
(in Systemen mit gemeinsamem Druck) V als 
unabhangige Variable benutzt wird und Warme-

.... 1>.!e..I:::': effekte U bei konstantem Volum als thermo-
~ \\:) (t) 

., ~f.<" I dynamische Bestimmungsstiicke. auftreten. Wir 
I l>IiE.l:::': haben dann den zu - (f) ganz analogen Stamm-

~ -'> (I;) baum, der auf dieser Seite dargestellt. ist . 
. ., I Von den ebenso wie beim (f)-Schema fast durch-
! ~ ~i,e..I~ weg schon anders abgeleiteten Differential-

I beziehungen der zweiten Generation sei hier 
I---~.,.. ........ --~. - nur auf die in dieser Form noch nicht diskutierte' .... § :B. .~ Beziehung (V T) = (TV) hingewiesen: 

j il ] a~ (~) == ;2 :~ 
..;! .i Diese Beziehung kann fiir die Ableitung von 

Zustandsgleichungen aus theoretischen Angaben fiber ~~ von Bedeutung seinl. 
1 DEBYE: Physik. Ztschr. 21, 178 (1920). 
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1m iibrigen gelten fiir die thermodynamische Rolle der Funktion qr und die 
zu ihr gehorigen Bestimmungsschemata ganz die entsprechenden Aussagen wie 
fUr (f); nur ist qr wegen der geringeren Bedeutung des konstanten Volums (in U 
und LT) weit minder wichtig als (f). 

Verzicht auf bestimmte chemische Variable. Die Anwendung der besprochenen 
Differentialbeziehungen ist nur dann die sich von selbst darbietende einfachste 
Form der chemischen Thermodynamik, wenn eine stetige Folge von physikalisch 
und chemisch benachbarten Zustanden. untersucht werden soll. Handelt es sich 
dagegen urn Reaktionen mit eindeutig bestimmtem Anfangs- und Endzustand 
- es seien etwa die Anfangsprodukte und die Abgase einer Kraftanlage gegeben, 
gefragt wird nach der bei d£esem Proze(J moglichen maximalen Arbeit -, so ist 
die EinfUhrung von Arpeits- und Warmekoejjizienten (nach bestimmten Variabeln 
}.I, AP usw.) nicht zweckmaBig; man studiert dann die Arbeits- und Warme
effekte am besten durch Bestimmung der Anderung der beiden Hauptsatz
funktionen U und 5 selbst. Meist wird nach der isothermen Arbeit Ll U - y. Ll 5 
gefragt, die bei konstantem Volum bereits die chemische Arbeit darstellt, wahrend 
bei konstantem Druck und reversibeln Volurpanderungen noch der Betrag der 
aufgenommenen Arbeit (- p . LlV) abzuziehen ist, so daB Ll W - T . Ll 5 die 
rein chemische Arbeit darstellt. 

Urn diese Arbeit indirekt zu bestimmen, hat man offenbar nach Methoden 
zur Bestimmung von Ll W (bzw. Ll U) und Ll 5 zu suchen. J W gewinnt man einfach 
durch Untersuchung der irreversibeln WarmetOnung bei konstantem Druck (bei 
konstantem Volum ware Ll U auf diese Weise zu gewinnen), wahrend zur Bestim
mung von Ll 5 irgendein Warmeumweg, bei dem die Reaktion auf reversibelm Wege 
gefUhrt wird, herangezogen werden muB, notigenfalls unter Zuhilfenahme theo
retischer Zwischenglieder (bei T = 0 oder sehr groBem T). Wird etwa auf diesem 
Warmeumweg das System im Anfangszustand auf T = 0 abgekiihlt und im End
zustand von T = 0 an erwarmt gedacht, so hatder Verzicht auf spezielle Variabeln 
den Vorteil, daB die Kondensations- und Ausfriervorgange, Entmischungen usw. 
die Bestimmung von Ll 5 prinzipiell in keiner Weise erschweren; es ist Ll 5 einfach 

durch die auBenthermodynamische Definition fb~ auf dem gewahlten Wege 

gegepen. So wtirde es z. B. moglich sein, auf dem Warmeumwege zur Bestimniung 
von Ll 5 fUr den KohlenverbrennungsprozeB das auftretende Gasgemisch (in seinem 
Anfangs- und Endzustand) dadurch auf T = 0 gebracht zu denken, daB man es 
bei konstantem Druck abkiihlt mid dabei die verschiedenen Gase bei verschie
denen Temperaturen sich reversibel kondensieren la13t; die Kondensationswarmen 

wiirden dann bei der jeweiligen Kondensationstemperatur zu dem fb~ be

stimmte Beitrage liefern, die in Rechnung zu stellen waren. Bei T = 0 wtirde 
das Gasgemisch dann als Festkorper vorhanden sein und die Aussage liber die 
Entropieanderung bei der Umsetzung mit fester Kohle ware hier besonders 
durchsichtig. In der Tat fUhrt die Anwendung des NERNsTschen Warmetheorems 
meist tiber derartige Kondensationsprozesse bei Abktihlung der Reaktionsteil
nehmer. 

Bemerkungen zu den Bezeichnungen und Definitionen. Der Wunsch, bei der 
Behandlung chemischer Systeme die Einfiihrung spezieller unabhangiger Variabeln 
zu vermeiden, ist wohl auch maBgebenc dafUr gewesen, daB man bisher die Diffe
rentialbeziehungen der chemischenThermodynamik, in denen unsere Arbeits
koeffi;lienten auftreten - vor allem handeIt es sich urn die Beziehungen (10) 
und (IS) des § 4, (3), (IS) dieses Paragraphen und die HELMHOLTzschen Glei
chungen (2) und (I4) - nicht in aieser Form aufgestellt hat, sondern in einer 
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Fonn, bei der jeweils bei einer Temperatur 2 endlich verschiedene Zustande be
trachtet werden, die auf beliebige Weise charakterisiert sein konnten1, zwischen 
denen aber, nach dem Satz von der Eindeutigkeit reversibler isothenner Arbeiten, 
eine ganz bestimmte Arbeit A bei isothennem Vbergang aufgenommen oder ab
gegeben wird. Betrachtungen dieser Art scheinen in der Tat vor der unseren den 
Vorzug zu haben, daB man keine bestimmten physikalischen oder chemischen 
Variabeln, noch bestimmte thermodynamische Funktionen einzufiihren braucht, 
urn· die angegebenen Beziehungen abzuleiten. Es scheint sich namlich eine von 
allen speziellen Voraussetzungen unabhangige Aussage fiber die Temperatur
abhangigkeit dieser endlichen jsotherinen reversibeln Arbeit aus der Gleichung 
des d T-Prozesses, I, § 4 (10), zu ergeben: 

(bA)tlT = ~ dT. 

Indem man diese Gleichung auf einen ProzeB anwendet, der bei T mit der 
Arbeitsaufnahme A, bei T + d T dagegen, unterirgendwelchen Nebenbedingungen 
(z. B. konstantem Volum, konstantem Druck, adiabatischem Ubergang) mit der 
Arbeitsaufnahme A + dA verkniipft ist, scheint man, unter VernachHi.ssigung 
der Arbeiten bei der Temperaturerhohung und unter Beriicksichtigung der Vor
zeichen von A und Q, zu der allgemeinen Gleichung zu gelangen: 

dA g 
dT -7". (19) 

Diese Gleichung ist jedoch, was wohl nicht immer beachtet wprden ist, in 
dieser allgemeinen Form nicht richtig, da die Differenz der Arbeiten bei der 
Temperaturerhohung und -erniedrigung im allgemeinen einen Beitrag zu (bAkI' 
liefern wird, der von der gleichen GroBenordnung (namlich d T) ist, wie der 
Unterschied der isothennen Arbeiten, dA. 

Die allgemeinste Fonn der Gleichung (19), die noch richtig ist, ist vielmehr 
die: 

~~ (bei arbeitsloser Temperaturanderung) = - ~. 
Diese Gleichung ist aber nicht allgemeiner als die mit Einfiihrung der Freien 
Energie F geschriebene Gleichung: 

a (LlF) = _ L1 5 = _ R (20) 
aT T' 

wobei F im allgemeinsten Falle als Funktion beliebiger Arbeitskoordinaten 
und der Temperatur zu denken ist und bei Differentiation nach T die Arbeits
koordinaten festgehalten werden. 

Diese Gleichung, die durch Anwendung der Gleichung (3), II, § 10, auf 
zwei Zustande mit endlich verschiedenen Werten der Arbeitskoordinaten oder 
auch aus der dort besprochenen "Effektbedeutung" der Freien Energie folgt, 
zerfallt aber, wenn man sie auf unendlich kleine Anderungen und jedesmal nur 
auf die Anderung einer Arbeitskoordinaten anwendet, sofort in die von uns· be
nutzten Differentialbeziehungen von der allgemeinen Fonn: 

aKa La 
aT =-T' 

wobei x eine beliebige (physikalische 'oder chemische) Arbeitskoordinate ist. 

1 Es kann sich um Systeme handeln, deren homogene Teile verschiedene Drucke haben 
und in denen beliebig viele Reaktionen moglich sind; beim "Obergang vom einen Zustand zum 
anderen konnen die Teildrucke oder Teilvolume beliebig geil.ndert und aIle Reaktionen in 
beliebigem Betrage abgelaufen sein. 



Bemerkungen zu den Bezeichnungen und Definitionen. 175 

Durch Spezialisierung etwa· auf x = V, x = w ·und x = 1 erhalt man hieraus' 
die oft benutzten Beziehungen zwischen den Arbeits- und Wiirmekoeffizienten. 

In der Literatur wird der Gleiehung (19) haufig eine ahnliche Gleiehung 
vollkommen parallel gestellt, die in unsererSchreibweise lauten wiirde: 

o (tlG) = _ L1's = _ iL (21) 
oT (p) T· 

Diese Gleichung, die aus dem Zusammenhang zwischen S und ;; b~i konstantem p 
und konstanten chemischen Arbeitskoordinaten folgt, steht jedoch an AU
gemeinheit hinter der Gleiehung (20) betrachtlich zuruck; erstens wird ein ge
meinsamer Druck als Arbeitskoeffizient nach dem Volum vorausgesetzt (bei im 
tibrigen beliebigen Arbeitskoordinaten), und zweitens muB man, falls man mit 
(21) einen analogen Sinn wie mit (19') oder (20) verbinden will, sieh auf Ande
rungen L1G(p) und .1 S(p) beschranken, bei denen (schon wahrend des isothermen 
Vorgangs) der Druck konstant geblieben ist, da sonst dG = LlF + PdV + VL1P 
tiberhaupt nicht die Bedeutung einer Arbeit besitzt. Es spezialisiert sieh dann 
die an sieh auch fUr isotherme Anderungen dG und .1 S mit variablem Druck 
giiltige Gleiehung (21) auf: 

o (tlG(p) __ AS __ Q(p) 
o T (P) - a (p) - T· (21') 

Zu dieser Gleiehung steht jedoch nieht Gleiehung (20) parallel, sondern die auf 
konstantes (gemeinsames) Volum spezialisierte Gleichung (20): 

o (tlF(v» __ L1S __ Q(v) 
o T (v) - (V) - T· (20') 

Beide Gleiehungen (21') und (20') werden praktisch angewendet nur auf chemische 
Veranderungen, wobei dF(v) die Bedeutung unsetes se· .11 hat. Es lauft also 
die Anwendung von Gleichung (21) auf niehts anderes als auf unsere Gleiehung 
(18), § 4, hinaus, in der die Beziehung auf eine spezielle thermodynamische Funk
tion (G) tiberhaupt vermieden ist, und in der die Berticksiehtigung der Gleiehung: 

:~ = ~~ = ~ von vornherein durch die Wahl der Bezeiehnung unnotig ge-
A~ AM . 

macht wird. 
Die Moglichkeit zu einer solchen von der Wahl der benutzten Funktionen 

unabhangigen Formulierung beruht allerdings wesentlich auf der Einfiihrung 
chemischer Arbeitskoeffizienten, die ·wieder an die Einfiihrung der Reaktions
laufzahlen als chemischer Variabeln gebunden ist. 

Zur Bezeiehnungsfrage ist zu bemerken, daB neuerdings von NERNST und 
seinen Schiilern1 die Bezeiehnungen Av und Ap fUr unser dF und L1G verwendet 
werden; da dann, je nach der Wahl der benutzten Funktion und Gleiehung (20) 
oder (21). meist V oder P konstant gehalten wird, gehen diese GroBen Ap und Av 
in die in beiden Fallen gleiehe GroBe A = ~ . d 1, die dann die chemische Arbeit 
darstellt, tiber!. 

Die Bezeichnung A wird wieder von· anderen Forschern (z. B. LEWIS und 
RANDALL) fUr die Freie Energie selbst verwandt; die Funktion G erhalt dort die 
Bezeichnung F, da sie die praktisch wichtigere, zu der Freien Energie parallele 
Funktion darstelle. Unser ~ wird entsprechend mit dF (hier bei konstantem 

1 NERNST: Einfiihrung zu POLLITZER, "Berechnung chemischer AffinitAten" usw.; 
SIMON: Handb. d. Physik, Bd. X. 

z 1m ganzen halten wir jedoch diese Bezeichnungen nicht fiir sehr gliicklich. da man 
sich unter Ap e~nso wie unter Av unwillkiirlich eine Arbeit vorstellen wird. wi!hrend. wie wir 
sahen, wohl tlF, nicht aber tlG im allgemeinen Fall die Bedeutung einer Arbeit hat. 
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Druck!) bezeichnet. Fiir unser A (Arbeit ohne Rlicksicht auf bestimmte Variabelu) 
wird der Buchstabe W (work) benutzt. Die chemische Arbeit [unser ~. d)" 
oder . .I (~ . d A )] wird als "net work" bezeichnet. 

In der GIBBsschen Thermodynamik spielt die Frage der zu einer chemischen 
Reaktion geharigen Arbeit keine Rolle, weil von vornherein eine AUfteilung dieser 
Arbeit auf die bei der Reaktion entstehenden und verschwindenden Teilchen
arten vorgenommen wird. Die hierbei· auftretenden EinzelgraBen fL, die 
"chemischen Potentiale" derentstehenden und verschwindenden Stoffe, haben 
jedoch fiir die Einzelstoffe genau ,die gleiche Bedeutung wieunsere GraBe ~ 
flir die gesamte Reaktion (vgl. Kapitel C). 

In der PLANCKschen Thermodynamik treten ebenfalls die ArbeitsgraBen 
hinter den thermodynamischen Funktionen und ihren Ableitungen sehr zurlick. 

An Stelle der GIBBsschen EinzelgraBen fL spielen die GraBen -:-~, die von 

PLANCK mit p bezeichnet werden, eine groBe Rolle; ihnen entsprechen, flir die 
R kt ' G "B otP . ~ ganze ea lOn, unsere ro en "B'A = T' 

Eine Aufziihlung der sonst noch auftretenden Bezeichnungen fUr die thermo
dynamischen FunktioRen, fUr unser W, ~, U usw. wlirde zu weit fOOren. 

§ 6. Standardwerte chemischer Arbeits- und Warmeeffekte. 
Tabellierung der ~ .und~. Zwei GraBen sind es, die in der Thermodynamik 

chemischer Reaktionen eine liberragende Rolle spielen und deren Kenntnis im 
allgemeinen zu der gewiinschten Beurteilung dieser Reaktionen vollkommen aus
reicht: die GraBen ~ und~, der Arbeitskoeffizient oder die {negative) Affinitat 
der Reaktion, und ihre (negative) irreversible Warmetanung bei konstantem 
Druck, die in manchen Fallen (Gasreaktionen) auch durch die bei konstantem 
Volum, also durch U, ersetzt wird. Waren die GraBen ~ und ~ (bzw. U) fUr aIle 
in der Praxis wichtigen Reaktionen bekannt und tabelliert, und zwar ffir aIle 
Temperaturen und Drucke sowie fiir aIle stofflichen Zusammensetzungen der 
Systeme, die praktisch wichtig sein kannen, so ware eine Anwendung der thermo
dynamischen Ergebnisse auf chemische und technische Fragen fast ohne therrrio
dynamische Kenntnisse und Gedankenarbeit maglich. Dem Chemiker ·bliebe nur 
die Aufgabe, die aus der Kenntnis der ~ erschlossenen glinstigsten Bedingungen 
(P, T und Zusammensetzung) flir den maglichst vollstandigen Ablauf einer ge
wiinschten Reaktion praktisch herzustellen und die Mittel zur Aufrechterhaltung 
oder Beseitigung von Hemmungen (Katalysatorenfrage) zu studieren; der In
genieur wfirde liber die Arbeitsfiihigkeit und den Heizwert jeder Reaktion unter 
beliebigen Bedingungen ohne weiteres Bescheid wissen und seine Maschinen
prozesse danach einrichten kannen. 

Eine vollstandige Verwirklichung dieses Programms ("Anwendung der 
Thermodynamik ohne thermodynamische Vorkenntnisse") scheitert allerdings 
schon an dem Umfang und der damit verbundenen Unhandlichkeit, den ein 
solches Tabellenwerk der ~ und ~ haben wlirde. DaB jedoch eine verniinftige 
Auswahl der ~ und ~, sowohl was die Art der betrachteten Reaktionen, wie 
die Bedingungen, unter denen sie stattfinden ("Normalbedingungen") betrifft, 
zu auBerst wertvollen kurzen ~usammenstellungen fUhren kann, die schon viel 
des praktisch Wichtigen enthalten, zeigt die Ordnungstatigkeit hervorragender 
amerikanischer Chemiker auf diesem Gebiet; LEWIS und RANDALL (s. Zitat auf 
S. IS6) geben am SchluB ihrer Thermodynamik eine zwei Seiten lange Tabelle von 
~-Werten unter Normalbedingungen (dort dFo genannt), die einen Ausschnitt cler 
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fUr die Praxis wichtigen bisherigen thermodynamischen Ergebnisse in knappster 
Form zusammenfaBt. Fur die WarmetOnungen liegen weit umfangreichere Ta
bellierungen .schon seit langerer Zeit vor in den zusammenfassenden Veroffent
lichungen der groBen Thermochemiker THOMSEN und BERTHELOT. Neuere Zu
sammenstellungen sind allgemein zugang~ich in den Tabellen von LANDOLT
BORNSTEIN, im Chemiker-Kalender und anderwarts. 

Bedeutung der Standardwerte fUr energiereiche und -arme Reaktionen. Die 
Angabe der Standardwerte der Sl' und IDS hat einen etwas verschiedenen Sinn 
fUr energiereiche und energiearme Reaktionen. Bei energiereichen Reaktionen 
sind die Sl' und IDS wesentlich durch die Art der in die Reaktion eingehenden re
sistenten Gruppen, also durch innere chemische Krafte und Energien, bedingt, 
wahrend Temperatur, Druck und stoffliche Zusammensetzung - in dem Rahmen, 
wie wir diese GrofJen laboratoriumsmiifJig und technisch zu iindern gewohnt sind -
nur relativ kleine Anderungen ergeben. Z. B. entspricht bei T = 3000 der 
Reaktion zH2+ 02-~zH20, bei Atmospharendruck des H2 und O2 und mit 
flussigem H 20 als Endprodukt, die Leistung einer reversibeln Arbeit von 
lIZ 970 cal, bei 1/10 Atmospharendruck der reagierenden Gase aber eine Arbeit 
von 108880 cal. Die WarmetOnung IDS bleibt bei dieser Druckanderung urn eine 
Zehp.erpotenz sogar praktisch ungeandert. Auch die relativen Temperaturande
rungen sind fUr kleinere Intervalle gering, und zwar nimmt im vorliegenden 
Fall die geleistete Arbeit pro Grad Temperaturerhohung urn nur 78 cal abo Als 
ganz rohe Schatzung kann gelten, daB die Einflusse von Temperatur-, Druck
und Konzentrationsanderungen in den gebrauchlichen Grenzen Variationen 
von Sl' und IDS urn die GroBenordnung von R T, d. h. mit R ~ Z cal/Grad, Ande
rungen von der Gr~lIenordnung 600-6000 cal ergeben. Fur Reaktionen, deren 
Sl'- und IDS-Werte unter Normalbedingungen groBer als etwa 30000 cal sind, geben 
also die Standardwerte zugleich die GroBenordnung der Sl' und IDS an, die unter 
allen nicht zu extremen Bedingungen gilltig sein wird. 

Fur diejenigen Homogenreaktionen, bei denen die chemischen Energien be
deutend geringer sind, oder fUr Reaktionen, die dem Ubergang resistenter·Gruppen 
in einigermaBen ahnlich konstituierte Phasen entsprechen (Verd ul,mungs-, Schmel z
vorgange usw.), ergeben sich wesentlich andere Verhaltnisse; hier sind ·in der Tat 
die auBeren Bedingungen, nicht nur die Art der resistenten Gruppen selbst, fUr 
GroBenordnung und Vorzeichen der Sl' und IDS ausschlaggebend. In so1chen Fallen 
hat die Angabe von Standardwerten zunachst die Bedeutung, die Sl' und IDS 
wenigstens fUr einen gewissen besonders haufig benutzten Bereich der auBeren 
Bedingungen festzulegen oder auf die Notwendigkeit der genaueren Untersuchung 
hinzuweisen, falls man sich aus diesem Bereich entfernt; weiter liefern die Standard
werte hier die Basis, von der die Berechnung der Druck-, Temperatur- und Kon
zentrationseinflusse auszugehen hat. 

Vereinfachung durch die Gesetze der konstanten Arbeits- und Warmesummen. 
Als weitere fUr das Umgehen mit Sl'- und IDS-Daten au13erordentlich wichtige Ver
einfachung kommt hinzu, daB die Sl'- und IDS-Werte einer groBen Anzahl der zu 
betrachtenden Reaktionen sich aus den Sl'- und IDS-Werten verhiiltnismiifJig weniger 
etnfacher Reaktionen (deren Teilnehmer allerdings unterdenselben auBeren Be
dingungen stehen mussen wie in der betrachteten Reaktion) additiv zusammen
setzen lassen. Fur die IDS-Werte ist diese Tatsache als "Gesetz der konstanten 
Wiirmesummen" (HEsssches Gesetz) bekannt - eine einfache Folge des ersten 
Hauptsatzes, da die m3-Werte o.~e Energieunterschiede der Anfangs- und End
zustande angeben, vermindert urn die aufgenommene Volumarbeit, die bei kon
stantem auBeren Druck und gegebenem Anfangs- und Endvolum ebenfalls vom 
Wege unabhangig ist. Fur die Sl'-Werte ist die Unabhangigkeit vom Wege aus 

Schottky, Thermodynamik. 12 
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2 

der Aussage: ,,/ b A bei isothermen reversibeln Prozessen yom Wege unabhangig" 
I 

zu folgem oder aus der Existenz der Funktionen F oder G, deren Anderung (bei 
konstantem V bzw. p) in jedem FaIle die Summe del' isothermen l'eversibeln che
mischen Arbeiten angibt, gleichviel auf welchem Wege die Anderung erfolgt ist. 

Wahl der Standardbedingungen. Man wil'd den Zustand, in dem sich die 
l'eagiel'enden Stoffe vor und nach einer Standal'dreaktion befinden, im allgemeinen 
so wahlen, daB er sich de~ iiblichen Bedingungen moglichst anniihert, damit 
moglichst selten groBe Extrapolationen erfordel'lich. sind. DemgeniaB bezi~ht 
man aIle Standardl'eaktionen auf Atmospharendruck und Zimmertemperatur 
(t = 2So C, T= 298,2° bei LEWIS und RANDALL). Fiir reine1 feste und fliissige 
Substanzen sind damit aIle Bedingungen festgelegt. 

Bei Reaktionen, in denen Gase mitwirken, wird als Anfangs- und Endzustand 
immer ein solchel' angenommen, in dem sich die gasformigen Reaktionsteilnehmer 
in getrennten Behaltern unter Atmospqal'endruck befinden. Die Arbeits- und 
Wlirmeeffekte, die auftl'eten, wenn in Wirklichkeit die Gemische der betl'effenden 
Gase (bei Atmospharendruck) im Anfangs- und Endzustand der Reaktionen vor
liegen, lassen sich bei idealen Gasen hieraus ohne weitel'es ausrechnen, indem man 
die betreffende Mischungsal'beit (§ I4) hinzufiigt; in den m3-Werten tritt iiber
haupt kein Unterschied auf. Bei nicht idealen Gasen sind natiirlich empirisch 
ermittelte Zusatzarbeiten und -warmen hier zu beriicksichtigen. Solche empi
rischen KOrFektionen spielen auch schon bei der Definition des Normalzustandes 
der reinen Gase bei Atmospharendruck eine Rolle. Soweit namlich diesel' Zu
stand aus dem bei unendlicher Verdiinnung immer herrschenden idealen Gas
zustand nicht ilach dem Gesetz del' idealen Gase hervorgeht, sondern merkliche 
Abweichungen yom idealen Zustand zeigt (infolge del' Raumerfiillung und Wechsel
wirkung der Molekiile, durch Assoziation usw.), wird aus praktischen Griinden 
nicht der wirkliche Zustand bei Atmospharendruck, sondem del' idealisierte, del' 
aus dem Zustand bei unendlicher Verdiinnung nach dem· idealen Gasgesetz 
hervorgeht, als Bezugszustand gewahlt (Niiheres in § I4). 

Ein iihnliches Verfahren wird bei del' Bestimmung des Normalzus1;andes 
eines Stoffes in einer verdunnten Losung eingeschlagen. Fiir die Rechnung und 
Umrechnung am bequemsten ist hier ein Normalzustand, del' I Mol del' ge16sten 
Substanz in IOOO g der losenden Substanz (meist Wasser) enthalt. Von einer 
solchen Losung sagt man, sie habe die Gewichts- oder Kilogramm-Molaritat I, 
zum Unterschied von Losungen, die I Mol in IOOO cm3 Losung enthalten, in welchem 
FaIle wir von der Litermolaritat I sprechen. Vielfach bezeichnet man solche Lo
sungen auch als "I-normale". Gleichwohl beziehen sich die se- und m3-Werte der 
Standardreaktionen nicht auf einen solchen Anfangs- oder Endzustand, sondern 
auf eine idealisierte molal'e Losung, die aus d~r unendlich verdiinnten Losung 
durch Anwendung theol'etischer Grenzgesetze (ahillich den idealen Gasgesetzen; 
vgl. dazu § IS) hervorgeht, wiihrend das wirkliche Verhalten beim Obergimg zu 
der Normalkonzentl'ation von diesen Gesetzen abweichen kann. - Eine derartige 
Festsetzung des Standardzustandes verdiinnter Losungen ist natiirlich ganz Wlll
kiirlich, es kann jedoch nicht bezweifelt werden, daB sie bei weitem die prak
tischste ist, was sich aber erst im weiteren VerIauf del' Darstellung zeigen kann. 

Normalzustand des Losungsmittels einer verdiinnten Losung ist das reine 
Losungsmittel selbst. 

Die Standardreaktionen, die unter den hier gekenIJZeichneten Standardbe.din,. 
gungen ablaufen, sind SpeziaIfalle del' spater (§ II) als Grund- oder N ormalreaktionen 

1 Das heiBt solche, die entweder nur ein Element enthalten oder praktiach immer in 
der gleichen Elementarzusammensetzung auftreten. 



Molekularbedeutung der resistenten Gruppen unter den Normalbedingungen. 179 

bezeichneten Reaktionen, deren Effekte wir durch fette Buchstaben bezeichnen 
werden (S. 227). Dementsprechend bezeichnen wir! auch hier schon die Arbeiten 
und Warmet6nungen von Standardreaktionen mit den Buchstaben Sf und $. 

Molekularbedeutung der resistenten Gruppen unter den Normalbedingungen. 
Die geschilderte, in ahnlicher Weise in der ganzen chemischen Theorie iibliche 
Wahl des Normalzustandes fUr Gase und verdiinnte Lasungen gestattet, wenig
stens fUr diesen Normalzustand, einen engeren Zusammenhang von "Molekiilen" 
und "resistenten Gruppen" zu behaupten, als uns bisher als maglich erschienen 
war. Unendliche Verdiinnung eines Gases bedeutet nach der Theorie der Gas
dissoziation (§§ 14; 17) das Verschwinden aller nicht resistenten Atomgruppen, 
da in diesem Zustande aIle Mo1ekiile, die noch dissoziieren kannen (und das sind 
aIle nicht resistenten Atomgruppen), verschwunden sind. Damit ist aber fUr alle 
resistenten Atomgruppen, die man im verdiinnten Gaszustand kennt, ihre Identi
tat mit den dann vorhandenen Gasmolekiilenerwiesen; und da man in diesem 
Falle durch einfache Untersuchung des Druckes die Zahl der vorhandenen Mole
kiile feststellen kann, wird auch iiber die Formel, die man der resistenten Gruppe 
zu geben hat (etwa NH3 oder N2H6 ) keine Unklarheit mehr bestehen. Selbst
verstandlich wird man dann, urn die Molenzahl der resistenten Gruppe zugleich 
zur Molenzahl ihrer Molekiile in verdiinnten Gaszustand zu machen (und nicht 
etwa ein Vielfaches oder Bruchteile davon), das Aquivalentgewicht der resistenten 
Gruppe e benso festsetzen wie das des betreffenden Molekiils. 

Etwas Ahnliches gilt fill die "unendlich verdiinnten" Lasungen, die in diesem 
Faile die Grundlage der Bestimmung des Normalzustandes bilden. Auch hier 
ist (aus osmotischeni Druck, Gefrierpunktserniedrigung usw., § 20) die Zahl der 
wirklich gegeneinander frei. beweglichen Fremdteilchen in der Lasung zu be
stimmeh; und da bei unendlicher Verdiinnung, in der Lasung eben so wie im Gas, 
aIle nicht resistenten Kombinationen der Fremdteilchen untereinander ver
schwnnden sind, wird die in diesem Falle auftretende Atomgruppe, deren absolute 
atomare Zusammensetzung sich aus der Menge der ge16sten Substanz und der 
Zahl dieser Teilchen bestimmen laBt, die wirkliche resistente Gruppe sein. Auch 
hier wird man dann die Molenzahl der resistenten Gruppe selbstverstandlich mit 
dieser Molenzahl der frei beweglichen Teilchen zusammenfailen lassen. 

Dagegen kann man hier schon nicht mehr behaupten, daB diese resistente 
Gruppe zugleich das normalerweise vorhandene Molekiil (oder Ion) bestimmt; wir 
haben anzunehmen, daB manche, besonders in geladene Ionen zerfaIlende, Fremd
stoffarten einige Lasungsmittelmolekiile so fest an sich gebunden haben, daB sie 
bei der Bewegung der fremden Atomgruppe fast ebenso konsequent mitgefiihrt 
werden wie die Angeharigen eines Molekiils mit diesem selbst (sog. "chemische" 
oder "stabile" Solvatation bzw. Hydratation). Erst recht verliert sich der hervor
gehobene Zusammenhang zwischen Molekiil und resistenter Gruppe in sehrdich
ten Gasen, konzentrierten Lasungen, fliissigen oder festen "reinen Substanzen". 

Die Standard-Bildungsreaktionen. Unter den denkbaren Standardreak
tionen, d. h. Reaktionen, an denen nur Stoffe in ihrem Standardzustand 
beteiligt sind, nehmen eine bevorzugte Stellung solche Reaktionen ein, an denen 
auBer dem zu bildenden, aus mehreren Elementen zusammengesetzten Stoff nur 
chemische Grundstoffe beteiligt sind [z. B. H2 (Gas) + t O2 (Gas) ~ HP 
(fliissig) oder Na (fest) + t Cl2 (Gas) -~ NaCl (fest)]. Wir bezeichnen derartige 
Reakti0nen (mit dem in den Beispielen angedeuteten Ablaufsinn) als Standard-

1· Die groBen fetten Buchstaben sollen allerdings spater durchweg nur die Bezugnahme 
auf einen ausgezeichneten Konzentrationszustand von beteiligten Mischphasen bedeuten. 
Hier markieren wir damit vorubergehend auch einen hervorgehobenenp. T = Bezugs
zustan<;1. reiner Phasen. 

12* 
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bildungsreaktionen fIer betreffenden chemischen Verbindungen, die zu ihnen ge
horigen ~- und m3-Werte als Standardbildungsarbeiten und -wiirmen dieser Ver
bindungen. Waren dieseGroBen fUr alle chemischen Verbindungen bekannt, so 
konnte man aus ihnen nach dem Gesetz der konstanten Arbeits- und Warme
summen die Sl und m aller denkbaren Standardreaktionen kombinieren. Es 
geniigt darum, diese Standardbildungsgrofjen, die wir durch die Symbole. und 
em bezeichnen wollen, allein zu tabellieren. Sind uns z. B. die. und em folgender 
Standardbildungsreaktionen bekannt: 

(I) H2 (Gas) + 1/202 (Gas) -~ H 20 !fltissig) 
(II) C (Graphit) + 1/20 2 (Gas) -~ CO (Gas) , 

so konnen die ~ und m3 der Wassergasreaktion unter Standardbedingungen: 
(III) C (Graphit) + H 20 (fltissig) -~ CO (Gas) + H2 (Gas) 

aus diesen ohne weiteres gewonnen werden. Es ist namlich: 
stilI = .u _.1 , 

tBIII _ emIl _ eml , 

wie man durch KombiIiation der Reaktionsformeln leicht einsieht. Unter 
Standardbildungsreaktionen getoster Stotte hat man zweckmaBjgerweise Vor
gange zu v:erstehen, bei denen der gelOste Stoff in idealisierter I-molarer Losung 
aus den Elementen unter Normalbedingungen entsteht.· Bei der Bildung von 
gelOstem Ammoniak hatte man also im Ausgangszustand Stickstoff- und Wasser
stQffgas von Atmospharendruck im idealen Gaszustand sowie eine groBe Menge 1 
idealisierter I-kilogrammolarer. wasseriger NH3-Losung anzunehmen. 1m End
zustand hat dann die Menge der beiden Gase urn 11/2 Mol H2 bzw. 1/2 Mol N2 
abgenommen, die Menge des gelOsten Ammoniaks hat (ohne merkliche Konzen
trationsanderung der Losung) urn I Mol zugenommen. Man schreibt dann: 

1/2 N2 (Gas) + 3/2 H2 (Gas) -~ NH3 (in Wasser gelOst). 

Treten chemische Elemente unter Normalbedingungen (2980 abs. und Atmo
spharendruck) in mehreren Modifikationen auf (z. B. S, C), so setzt man in den 
Standardbildungsreaktionen, an denen diese Elemente beteiligt sind, die unter 
Normalbedingungen stabilste Modifikation voraus, also S (rhombisch), C (Gra
phit)2 usw. DaB fiir Brom und Quecksilber der fliissige Zustand, fUr Jod der 
feste, fUr· Chlor der gasfOrmige (als C12) die Ausgangszustande bei Standard
bildungsreaktionen darstellen, bedarf hiernach kaum einer Erwahnung. 

An sehr vielen Reaktionen sind die Stoffe in anderen Formen beteiligt, als 
unter Normalbedingungen bekannt oder stabil sind [z. B. in der technischen 
Wassergasreaktion Kohle und Wasserdampf anstatt C (Graphit) und H 20 (fliis
sig)]. Man wiirde dann beim Ubergang von den Standard-st und -m der oben 
mit (III) bezeichneten Reaktion zu technisch interessierenden ~ und m3 nicht 
nur Temperatur- und evtl. Druckanderungen sondern auch noch Phasenverwand
lungen, namlich den Ubergang Graphit -~ Kohle und die Verdampfung des 
Wassers beriicksich,tigen miissen. Bequemer ist es dann, schon in die Tabelle 
der StandardbildungsgroBen diejenigen fiir Wasserdampf und Koble mit auf
zunehmen, die also den Bildungsreaktionen: 

1 Wir schlie Ben uns bei dieser Ausdrucksweise dem tiblichen Gedankengang des Che
mikers an, der I-molare Umsetzungen zu betrachten gewiihnt ist, Wissenschaftlich zweck
maBiger ware es, stets unendlich kleine U msetzungen d). zu betrachten und die Sf und )ill 
als Arbeits- und Warmekoejjizienten dieser unendlich kleinen Umsetzung aufzufassen, Dann 
brauchte man tiber die Menge eines Stoffes, der, wie im obigen Fall, durch die betrachtete 
Umsetzung keine merkliche Zustandsanderung erfahren soll, nichts vorauszusetzen, als daB 
seine Menge nicht unendlich klein ist. 

2 Nach ROTH (Z. angew. Chern. Bd.41, S.275, 1928) hat man noch zwischen iX- und 
p-Graphit zu unterscheidel.l. Die Form, die man gewiihnlich meint, ist der p-Graphit. 
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(IV) Hz (Gas) + 1/z0z (Gas) -~ HzO (ideales Gas, I Atm., 298°) 
und 

M C (Graphit) -~ C (Kohle) 

entsprechen. Nun ist zwar ein solcher Standardzustand des Wasserdampfes gar 
nieht realisierbar, da bei Zimmertemperatur schon Dampf von vie1 niedrigerem 
Druck sieh spontan kondensiert. Jedoch kann man die Eigenschaften eines solchen 
Dampfes, wenigs~ens in dem hier vorausgeset2;ten idealen Gaszustand, leieht extra
polatorisch bestimmen, wie in Kapitel H, 2. Beispiel, auch zahlenmii13ig ausgefiihrt 
wird. Fur die Standardbildungsreaktion (V) lassen sieh allerdings Zahlenwerte 
der sr und ~ nichtangeben, schon deshalb nieht, weil Existenz und Eigenschaften 
des "amorphen Kohlenstoffs" noch umstritten sind 1 - ganz abgesehen davon, 
daB der technische Begriff "Kohle" und der chemische "amorpher Kohlenstoff" 
keineswegs identisch sind. Man hilft sieh vorlaufig, indem man statt "Kohle" 
allgemein ,B-Graphit, der ihr energetisch nahesteht, einsetzt. Man wurde dann 
das Standard-Sl' der "technischen" Wassergasreaktion: 

C (Graphit) + H 20 (Gas) -~ H2 (Gas) + CO (Gas) 

aus den Standardbildungsarbeiten der Reaktion (II) und (IV) Zllsammensetzen 
konnen nach: 

Sl' = ftu - ftIV . 

Eine andere Standardreaktion, den Ubergang flussiges Wasser -~ Wasserdampf 
unter Standardbedingungen, wiirde man erhalten aus (IV) - (I). 

Zur Abkurzung der in den Reaktionsformeln und zur Phasenbezeiehnung 
oft vorkommenden Bezcichnungen "Gas", "fliissig " , "fest", "in Wasser gelost", 
sollen in Zukunft die Buchstaben g (= gasformig), I (= liquidus, fliissig), 
s (= solidus, fest) 2 und aq (= gelost) dienen. In Fallen, wo Kristallsysteme (wie 
bei Schwefel) oder Namen verschiedener Modifikationen (wie bei Kohlenstoff) 
zur Kennzeichnung notig sind, werden wir ebenfalls nach Moglichkeit Ab
kurzungen ver,,:enden. 

Da die Ausgangsstoffe von Standardbildungsreaktionen durch unsere Fest
setzungen eindeutig bestimmt sind, konnen wir diese- Reaktionen einfach durch 
die Formel des Endprodukts symbolisch andeuten. Es bedeutet also z. B. 
"H20 (g)" die Reaktion (IV), "H20 (I)" die Reaktion (I). Das Symbol "CH, (g)" 
bedeutet die Reaktion: 

C (graph.) + 2 H 2(g) -~ CH4 (g) • 

und zwar bei 2980 abs. und Atmospharendruck, die Gase in idealisiertem Zu
stand. "H(g)" ist die Abkurzung fUr die Reaktion 1 12H2(g) -~ H(g), d. h. die 
Bildung von atomaren Wasserstoffgas von Atmospharendruck bei 25 0 C, also 
ebenfal1s in einem extrapolierten Zustand. Eine Spezialstellung nehmen die 
Stoffe ein, die selbst als Ausgangssubstanzen dienen: "H2(g)" wurde z. B. die 
Reaktion' bedeuten, bei der gasformiges H2 aus gasformigem H2 (beides unter 
Normalbedingungen) gebildet wird; fur diese "Reaktion" ist ft und em = o. 

Elektrolytische Standardreaktionen. Fiir die Substanzen, die in wasseriger 
Losung in Ionenform auftreten, wie H+, Na+, Cu++ (wir betrachten zunachst 
positive Ionen), ist durch die besprochenen Festsetzungen der Ausgangszustand 
der Standardbildungsreaktionen bereits festgelegt: H2(g), Na(s), Cu(s) usw. Da 
auch der Zustand der Losung (als idealisierte Losung der Konzentration J) fest-

1 Die neuen Resultate von \V. A. ROTH (Z. angew. Chern. Bd.41, S.275. 1928) lassen 
hoffen, daB in Zukunft hier Klarheit geschaffen werden kann. 

z Es ernpfiehlt sich aus sachlichen Grunden, daB wir uns in diesen Syrnbolan der anglo
arnerikanischen Schreibweise anschlieBen, wei! die Unterscheidung von .. fliissig" und .. fest" 
Doppelbuchstaben erfordem wiirde. 
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gelegt ist, wiirde d~n Reaktionssymbolen II + (aq), Na + (aq) usw. eine eindeutige 
Reaktionsbedeutung zukommen: es wiirde sich urn Reaktionen handeln, bei 
denen am Anfang gasformiges H2 von Atmospharendruck, festes Na usw. neben 
der Normallosung vorhanden sind, wahrend im Endzustand H+, Na+-Ionen usw. 
aus ·diesen Substanzen ausgetreten und in die Losung ubergegangen sind. Das 
Reaktionssymbol NHt (aq) .wurde die Reaktion bedeuten, bei der aus * Mol 
Ns(g) und 2 Molen H 2(g) N- und H-Atome zusammengetreten und unter Zuruck
lassung eines Elektrons in die Normallo.sung ubergegangen sind. Da es, besonders 
im letzten Fall; fUr die ~- und ~-Werte nicht gleichgiiltig ist, wo die zuruck
gelassenen Elektronen geblieben sind (bei N2, H2 oder als getrennte "Gasphase"), 
so wiirde man, nach dem sonst angenommenen Gebrauch, die zuruckbleibenden 
Elektronen immer in ihrer eigenerl Standardgasphase auftretend zu denken 
habenl, also z. B. die letzte Reaktion schreiben: 

-} N 2 (g) + 2 H" .g) -)- NHt (aq) + e--(g) . 

Ein solches Schema wird in d,:r Tat zweifellos in Zukunft eine Rolle spielen, 
wenn auch wohl nicht fUr in Was,er gelOste lonen, so doch fUr Gasionen; haben 
doch in der Diskussion der Gasg~eichgewichte bei hoheren Temperaturen solche 
Reaktionen wie Na(s)-~Na + (g) + e-(g) bereits eine groBe Bedeutung gewonnen_ 

Die praktische DurchfUhrung solcher Schemata wird jedoch, soweit die 
Bildung von lonen in wasseriger Losung in Frage kommt - und das ist vorlaufig 
der wichtigste Fall -, durch die Neutralitatsbedingung verhindert, der die ein
gefUhrten Elementarreaktionen [schon der Ubergang Na(s) -~ Na+(aq)] wider
sprechen_ Man hat also hier von Kombinationsreaktionen auszugehen, die im 
ganzen elektroneutral sind; es sind das fUr aIle elektrolytischen Vorgange in 
wasserigen Losungen die schon in § 3 besprochenen Reaktionen, deren Arbeits
und Warrileeffekte als Kombinationen zweier elektrischer Elementarreaktionen 
auftreten. wobei die Z\veite Reaktion immer der Ubergang von I Mol H + aus 
einer H2(g)-Phase von Atmospharendruck in eine wasserige Normallosung von 
H+-Ionen ist. Die Normalarbeitseffekte Sl dieser Reaktionen und die Normal
potentiale E der betreffenden Ketten bezi~hen sich auf idealisierte molare 
Konzentration (I Mol pro IOOO g Wasser) der ubergehenden Ionen an beiden 
Elektroden; beide GroBen sind durch die Beziehung Sl = zFE verbunden, wobei 
z die Zahl der elektrochemischen Aquivalente bedeutet, die mit I Mol des be
treffenden Ions in Losung gehen, d. h. die (positiven) "Wertigkeiten" dieser 
loncn (z. B. z = 2 fUr Cu++ usw.). Dabei sind. da Sl die aufgenommene Arbeit 
bedeutet, die E dann positiv zu rechnen, wenn bei dem Ablauf des betreffenden 
Auflosungsvorganges in einer galvanischen Zelle eleftrische Arbeit zugeluhrt 
werden muB. (Dies entspricht der in Deutschland festgesetzten Vorzeichen
gebung der "Einzelpotentiale"; nach amerikanischem Gebrauch hatten wir 
st = -zFE zu setzen, da E dort im entgegengesetzten Sinne gerechnet wird.) 
Befinden sich die Ausgangsstoffe in ihrem Standardzustand, und beziehen sich 
die Werte auf 25° C, so konnen diese st unmittelbar at!;; Standardbildungsarbeiten 
st der betreff-enden lonen aufgefaBt werden. Die entsprechenden Warmetonungen 
haben geringeres Interesse und sind zum T~il nur ungenau bekannt. 

Nach.diesen Festsetzungen bedeutet also z. B. das kurze Symbol "Na+(aq)" 
die Reaktion: 

[Na(s) -~ Na+(aq)] - [t H2(g) -~ H-l-(aq)] . 

Das Reaktionssymbol "NH4+(aq)" bedeutet: 
[t Nz(g) + 2 H 2(g) -~ NHt (a,q)] - [} H 2(g) -~ H+ (aq)] . 

1 "Elek1;ronengas" bei Zimmertemperatur una Atmosphlirendruck ist allerdings nur 
in auBerordentlich kleinen Volumen als homogenes Gas existenzfl!.hig. 
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Die Reaktion "H + (aq)" endlich bedeutet: 
C1 H2(g) -~ H+ (aq)]- U H 2(g) -~ H+ (aq)] . 

Diese Reaktion hat keinen resultierenden Effekt, ihre Arbeits- und Warme-
koeffizienten sind gleich Null. . 

Fur negative Ionen (OH-, Cl- usw.) ist durch diese Festsetzung die Bedeu
tung der entsprechenden Standardbildungsreaktions-Symbole ["OH-(aq)", 
"Cl-(aq)" usw.} schon eindeutig festgelegt. Die Bedingting del' Elektroneutralitat 
fordert in diesem Falle eine additive Zusammensetzung mit der H + (aq)-Reaktion, 
so daB also Cl-(aq) bedeutet: 

U CI2(g) ->- CI-(aq)J + [} H2(g)-.C~ H+ (aq)] . 

Die !1! und 'ID dieser Reaktion sind, wie man sieht, identisch mit der Bildung 
wasseriger Salzsaure (in idealisierter Normalkonzentration, wobei vollstandige 
Dissoziation anzunehmen ist) aus gasfOrmigem C12 und H2 (unter Atmospharen
druck). 

Man erkennt, daB bei dem Aufbau der $r- und ~-Werte aller elektroneutralen 
Reaktionen, bei denen ein Ubergang von H+-Ionen in die U:isung oder aus der 
Losung nicht wirklich auftritt, die $r- und ~-Werte dieser (nicht elektroneutralen) 
H+(aq)-Reaktion herausfallen. So 1iefert z. B. die Addition del'!1!- und 'ID-Werte 
von Cd++(aq) + zC1-(aq) die Werte der ~ und ~ bei der Reaktion: 

Cd(s) + CI2 (g) -~ Cd + + (aq) + 2 CI-,(aq) , 

also die Effekte, die man bei der Reaktion von festem Cd und gasformigem Cl2 

zu CdCl2 und der Auflosung dieses Stoffes in einer (idealisierten) CdCl2-Losung 
der Konzentration I beobachten wurde. Dabei mag nochmals daran erinnert 
sein, daB fUr allege1i:isten Stoffe, die sich im Wasser in Ionen spalten konnen, die 
also gegen ihre Trennung in elektrisch geladene Bestandteile nicht resistent sind, 
der "Standardzustand" wegen der Extrapolation aus unendlicher Verdunnung 
derjenige ist, bei dem diese Dissoziation als vollstandig durchgefUhrt und auf
rechterhalten angenommen. wird. 

Die !1!- und <!G-Tabelle. Nach diesen Vorbemerkungen ist zur Erlauterung 
der folgenden Tabelle nicht mehr viel zu sagen. Angaben wie: Na(s) , $t = 0, 

'ID = 0 sind fUr samtliche Metalle weggelassen, da bei ihnen uber die Wahl des 
Standardzustandes nach den vorangegangenen Bemerkungen kein Zweifel sein 
kann. Nur die Standardzustande der Nichtmetalle und H + (aq) als Bezugs
reaktion <iller Ionenbildungsreaktionen sind durch die Werte 0 besonders hervor
gehoben. Alle Zahlenwerte sind in kleinen Kalorien ausgedruckt. Die $t-Werte 
sind dem zitierten "Verke von LEWIS und RANDALL entnommen 1, nur in einigen 
in . Kapitel H behandelten Fallen wurden infolge Berucksichtigung. neuerer 
Messungen Abanderungen angebracht. Auch viele 'ID sind, urn moglichste Ho
mogenitat zu erzie1en, dem Buche von LEWIS und RANDALL entnommen; soweit 
sie dort nicht angefiihrt werden, stammen sie aus den Tabellen von LANDOLT
BORNSTEIN. Ionenbildungswarmen sind nicht angegeben worden, da sie viel
fach nur sehr ungenau bekannt sind und geringeres Interesse haben. Die <!G 
(und Jt) der Anionen sind ubrigens, wie schon bemerkt, identisch mit den Bil
dungswarmen (und -arbeiten) der zugehorigen vollstandig dissoziierten Sauren, 
die man, soweit es sich urn ·starke Sauren handelt, durch Messungen in sehr 
verdunnten Losungen ermitteln kann. Einige dieser ge1i:isten Sauren sind unter 
den Verbindungen der Nichtmetalle .nochmals aufgefUhrt, dort sind dann auch 
ihre 'ID angegeben. 1m FaIle schwacher Sauren muB man die Lage des Disso-

1 Die Tabelle dieser Autoren ist nochetwas umfangreicher. 



184 III. l(ap. A. Anwendung der Thermodynamik auf chemische Reak,tionen. § 6. 

ziationsgleichgewichtes kennen, urn Sf- und ~-Messungen an den Losungen aus
werten zu konnen. Man kann dann zwei Standardbildungsreaktionen aufstellen: 
die der vollstandig dissoziierten und die der undissoziierten Saure, beide auf 
idealisierte (als gehemmt angenommene) molare Li;isungen der betreffenden Form 
bezogen. So finden wir in unserer Tabelle identische Werte fUr Cl-(aq) und 
HCl(aq), SO,--(aq) und H 2SO,(aq) und andere starke Sauren, aber verschiedene 
Werte ffir H 2S(aq), HS-(aq) und S- -(aq) , sowie H 2COa(a,q), HCOa-(aq) und 
COa--(aq). Die.Differenzen zwischen diesen Werten stellen die Dissoziations
arbeiten bzw. -warmetonungen der betreffenden Sauren dar. 

Tabelle der Standard-BildunKsarbeiten und -wll.rmen (ft und om). 

H+(aq) 
Li+(aq) 
Na+(aq) 
K+(aq) 
Rb+(aq) 
Cu++(aq) 
Ag+(aq) 
Zn++(aq) 

o 
- 68248 
- 62 588 
-67431 
-67473 
+ 15912 
+ 18 448 
-34984 

OH-(aq) - 37455 
CI-(aq) - 31367 
CIOa-(aq) - 250 
Br-(aq) - 24595 
BrOa-(aq) + 2300 
J-(aq) - 12361 
JOa-(aq) - 31 580 
HS-(aq) + 2980 
S--(aq) + 23450 

Kationen. 

Anionen. 

ft 
Cd++(aq) - 18348 
Hg++(aq) + 36854 
TI+(aq) - 7760 
Sn++(aq) - 6276 
Pb++(aq) - 5630 
Fe+ + (aq) - 20350 
Fe+++(aq) - 3120 
NH,+(aq) -"18930 

HSOa-(aq) - 123920 
SOs-(aq) - II6680 
SO,--(aq) - 176500 
NOa-(aq) 8500 
NOa-(aq) ~ 26500 
HCOa-(aq) - 140000 
COs--(aq) - 125760 
CN-(aq) + 39370 

Metallverbindungen. 

om 
NaCI(s) - 91 792 - 97800 
KCIOa(s) - 69250 - 94800 
AgCI(s) - 26237 - 30500 
AgIO(s) - 2395 - 6940 
HgCI(s) - 25137 - 31840 
HgO(s) - 13808 - 21600 

TICI(s) - 44 164 - 48450 
TIgO(s) - 32 410 - 42140 
TIOH(s) - 45400 - 56900 
PbCII(s) -74990 - 85700 
PbO(s) - 41000 - 52800 

Verbindungen der Nichtmetalle. 

ft om ft om 
H 2(g) 0 0 S2(g) + 18280 + 29 690 

S(monokl.) + 18 + 82 
S(rhomb.) o· 0 

°2(g) 0 0 H 2S(g) 7 840 - 4760 
°a(g) + 32 400 + 34000 H 2S(aq) 6490 - 9320 
HaO(g) - 54508 - 57 836 SOa(g) 69660- 69 000 
HaO(I) - 56 560 - 68 330 SOa(aq) 69770 - 77700 
HIO(s) - 56 419 - 69991 SOs(g) 85890- 91600 
HIO.(I) - 28230 - 46840 HaSO,(aq) - 176500 - 212400 

N2(g) 0 0 
NHa{g) 3910 - 10 980 

CI.(g) 0 0 NHa(aq) 6300 - 19350 
Cls(l) + 1146 + 4 600 NO{g) . + 20850 + 21600 
HCI(g) - 22692 - 22000 NOa(g) + II 920 + 6840 
HCI(aq) - 31367 - 39310 HNOs(g) 18210- 34400 
HCIO(aq) - 19018 - 30 500 HNOa(aq) 26500 - 48 950 



Anwendungsbeispiele. - Hydrolyse von Stickstoff. 

Verbindungen der Nichtmetalle. 

st ~ 

Br.(g) + 755+7590 
Br.(l) 0 0 

HBr(g) - I2 540 - 8300 
HBr(aq) - 24595 - 28380 
HBrOa(aq) + 2300 - 12 450 

J.(g) + 4630 + I5 IOO 
J2(1) + 920 + 3600 
J8(S) 0 0 
HJ(g) + 3I5 + 6200 
HJ(aq) -- I236I - I3000 
HJOa - 3I580 - 57 000 

C (Graphit) o 0 

390 + 204 C (Diamant) + 
CH,(g) 12800 - I8300 

+ 27IOO + II700 
325IO - 26I50 
94260- 94 250 

CaHa(l) 
CO (g) 
CO. (g) 
HaC03(aq) 
HCOOH(I) 
HCOOH(aq)
C.H50H(I) 
HCN(I) 

-1488IO - I68740 
84040 - 99700 
87920 - IOI 600 
45IOO- 66700 

+ 28870 + 24 800 
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Anwendungsbeispiele. Urn die Bedeutung dieser Tabelle nach ihrem vollen 
Wert wiirdigen zu konnen, sind unsere Uberlegungen an dieser Stelle des Buches 
noch nicht weit genug vorgeschritten. Immerhin konnen wir einige einfachste 
Anwendungsbeispiele fUr die Verwendung der st-Werte schon jetzt diskutieren, 
wenn wir an die I, § 7 besprochene Tatsache erinnern, daB innere Veranderungen 
(hier. chemische Reaktioner.), die einen auBerenArbeitsaufwand erfordern wiirden, 
urn reversibel ablaufen zu konnen, nicht von selbst ablaufen, wenn dieser auBere 
Aufwand fehlt. Irgendwelche aus der Tabelle . zusammengesetzten Reaktionen, 
werden also, unter den Normalbedingungen, nach Aufhebung ihrer Hemmungen, 
nicht in dem gewi,inschten Sinne verlaufen, wenn dabei Sf positiv herauskommt; 
vielmehr wird der Reaktionsablauf dann entgegen dem gewiinschten Sinn er
folgen. Ergiht sich dagegen Sf negativ, so kann die Reaktion zwar, unter Ari
wendung katalytischer Hilfsmittel, in dem gewiinschten Sinne erfolgen; doch ist 
dann in jedem FaIle genau die Frage zu diskutieren, welche andere Reaktionen 
sonst noch moglich sind, und ob eine weitere Umsetzung der gewiinschten Pro
dukte in Frage kommt, die ebenfalls mit negativen Sf-Werten verbunden ist, also 
von selbst ablaufen lmnn. In solchen' Fallen ist die Wahl der Katalysatoren 
dafiir entscheidend, welches Produkt man erhalt. Wir greifen zunachst ein Bei
spiel1 mit positivem Sf hefaus, sodann besprechen wir ein Beispiel, bei dem 
mehrere Reaktionen mit negativem Sf moglich sind. 

Hydrolyse von Stickstoff. Es soH die Frage beantwortet werden, ob unter 
den Normalbedingungen eine Reaktion von N2(g) mit fliissigem Wasser in dem 
Sinne verlaufen kann, daB N 2 sich mit 2 H20 zu einem NHt (aq)-Ion und einem 
N02 - (aq)-Ion umsetzt, also eine Ammoniumnitritlosung bildet. Das Sf der Re
aktion findet man durch Zusammensetzung der elementaren st-Symbole : 

stNH+ + stNO- - 2stH 0(1) • 
4, 2 2 

Denn die beiden ersten Glieder bedeuten hier nach den Festsetzungen den Uber
gang der betreffenden Ionen in ihre (idealisierten) Normallosungen aus einem 
Arifangszustand, in demN2(g), 2H2(g) und Os(g) unter Normalbedingungen vor
handen sind. (Die H + (aq) - Reaktion, die in NH, + (aq.) und N02- (aq) ent
halten ist, hebtsich schon bei Zusammensetzung dieser beiden GroBen 1.leraus.) 
Da nun der wirkHch betra{;htete Arifangszustand der ist, wo 2 H20 infliissiger 
Form vorhanden waren, so ist noch die Arbeit beim Ubergang'vQn 2H2 und O. 
in 2H20(l) abzuziehen. Aus der Tabelle entnimmt man: 

Sf = - 18930 - 8500 + II3120 = + 85690 cal. 
Die Reaktion verlauft also unter den Normalbedingungen nicht in dem ge
wiinschten Sinne von selbst, es ist sogar eine sehr starke Tendenz zum Ablauf in 

1 LBwIS und RANDALL, a. a. O. 
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entgegengesetzter Richtung (Riickbildung des N2) vorhanden, da die gefundene 
Zahl sehr groB ist (im Vergleich zu der Kalorienzahl von R T =::: 600, die bei allen 
diesen Fragen, wie wir schon erwahnten, eine Art NormalmaB darstellt). Na<?h 
dem, was oben (S. 177) iiber die mogliche Variation der ~-Werte gesagt wurde, 
ist es· auch ausgeschlossen, durch die iiblicherweise moglichen Abanderungen 
der p~, T- und Konzentrationsbedingungen gegeniiber den hier angenommenen 
Normalzustanden die sen ~-Wert auf Null zu reduzieren; man wird keine Be
dingungen herstellen konnen, unter denen die Reaktion von selbst in merklichem 
Betrage in dem gewiinschten Sinne ablauft. 

Arbeits- und Wiirmewert del' Bildung von Ameisensaure aus Methan. Fiir 
die Reaktion: 

CH,,(g} + -! 02(g) -~ HCOOH(I) + H 20(I) 

finden wir durch Summation der entsprechenden .R- und em-Werte unserer Tabelle : 

~ = + 12800 - 0 - 84040- 56560 = - 121800 cal, 
m! = + 18300 - 0 - 99700 - 68330 = -- 149730 cal. 

Es konnen hier also sehr groBe Arbeits- und Warmemengen abgegeben werden. 
Insbesondere beweist der stark negative ~-Wert, daB die Reaktion prinzipiell, 
bei Anwendung geeigneter Katalysatoren, von selbst ablaufen kann. Jedoch 
haben wir hier den schon angedeuteten Fall vor uns, daB andere Reaktionen 
wie: 

CH,,(g) + ~ 0z(g) -~ CO(g) + 2 HzO(I) 

(~ = - 132830 cal), oder, mit etwas mehr Sauerstoffverbrauch: 
CH,(g) + 2 02(g) -~ COi(g) + 2 H 20 (1) 

(~ = - 194580 cal) mit noch starker negativem ~ verbunden sind; es wiirde 
sich also, wollte man den ProzeB durchfiihren, hier darum handeln, selektive 
Katalysatoren zu finden, die wohl die erste, nicht aber sonst mogliche Reaktionen 
zum Ablauf. bringen. 

Nach derselben Kombinationsmethode konnen unserer Tabelle natiirlich 
auch die Verbrennungswarmen (unter Normalbedingungen) einiger organischer 
Verbindungen entnommen. werden. Man hat dann von dem em-Wert der betref
fenden Verbindung einfach die em-Werte der Verbrennungsprodukte [H20(I), 
CO2(g) usw.] abzuziehen. Umgekehrt kann man natiirlich auch die hier tabel
lierten em-Werte aus den bekannten Tabellen der Verbrennungswarmen durch eine 
entsprechende kleine Umrechnung ohne weiteres entnehmeh (im Deutschen 
Chemikerkalender sind sehr bequeme Tabellen hierzu gegeben). 

Weitere Aufgaben der chemischen Thermodynamik. Mit der Aufstellung der 
beiden Hauptsatze fiir chemisch veranderliche Systeme, mit der Einfiihrung der 
geeigneten Variabeln und der entsprechenden ~hemischen Arb~its- und Warme~ 
koeffizienten und mit der Diskussion der Differentialbeziehungen zwischen diesen 
Koeffizienten ist der Inhalt der chemischen Thermodynamik, soweit er sich auf 
rein thermodynamisch ableitbare GesetzmaBigkeiten beschrankt, schon im wesent
lichen erschopft. Ein gedanklich neues Moment kommt allerdings noch ins Spiel 
durch die Anwendung unserer allgemeinen Irreversibilitats- und Gleichgewichts
betrachtungen (I, § 7) auf chemische Veranderungen, deren Hemmungen auf
gehoben sind; diese Betrachtungen werden wir in zwei Stufen in Kapitel B nnd G 
dieses Teiles durchfiihren. 1m iibrigen handelt es sich jedoch nur noch urn Folge
rungen von allerdings sehr ~emeinem Charakter, die sich aus den thermo
dynamischen Beziehungen und Gleichgewichtsbedingungen ergeben, wenn man 
Sle mit· den Aussagen kombiniert, die auf denbesonderen Charakter der be
trachteten Systeme Riicksicht nehmen, die aus lauter homogenen, einander nicht 
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beeinflussenden Teilen bestehen soilen. Folgerungeri dieser Art sind die GIBBssche 
Phasenregel (Kapitel B) und die Reduktion der thermodynamischen Aufgabe auf 
die Untersuchung der einzelnen homogenen Teile (Kapitel C). Was sonst noch 
dazu kommt, sind nicht thermodynamische Betra:chtungen und GesetzmiiBig
keiten, welche, genau wie in der physikalischen Thermodynarnik, hier die theoreti
schen Aussagen der Therrnodynamik zu erganzen haben. Dabei spielen beson
ders die gaskinetische und die statistische Betrachtungsweise eine Roile; in diesem 
Zusammenhang wird jedoch auch (wegen seiner Erganzungsfahigkeit durch sta
tistisch-quantentheoretische Betrachtungen) das NERNsTsche Warmetheorern zu 
diskutieren 5ein, das sich seinem sonstigen Charakter nach ebensogut, wie jetzt 
vielfach schon ublich, als eine dritte thermodynamische GesetzmaJ3igkeit darstellen 
lieJ3e (Kapitel D; Reaktionsanwendungen Kapitel E). Schlie13lich werden, nach 
Diskussion der GleichgewichtSl:>edingungen h6herer Ordnung, noch die inneren 
und auJ3eren Veranderungen in Systemen zu studieren sein, die sich bei diesen 
Veranderungen, in bezug auf gewisse Reaktionen, dauernd im ungehemmten 
Gleichgewicht befinden. Hier spielen die Vorzeichenaussagen der h6heren Gleich
gewichtskriterien eine dominierende Rolle; wir befinden uns auf dem klassischen, 
aber schwierigen Boden der GIBBsschen Gedankengange (Kapitel G). In Ka
pitel H endlich werden zahlenmaJ3ig durchgefUhrte Beispiele die praktische An
wendung der chemischen Thermodynamik erlautern. 

Kapitel B. 

Gleichgewichtsbedingungen und Phasenregel. 
§ 7. Die Bedingungen des ungehemmten Gleichgewichts. 

Die Gl'eichgewichtsbedingungen. Es sei ein stoffliches System von der in 
§ 2 betrachteten Art gegeben: bestehend aus einer Anzahl homogener Teile, die 
durch Wande gegeneinander abgeschlossen sind; fUr jeden dieser Teile sei die 
stoffliche Zusammensetzung durch Angabe der Molenzahlen gewisser resist~nter 
Gruppen gegeben, Temperatur und Druck seien in jedem dieser Teile beliebig. 
Was geschieht, wenn wir die Hemmungen im Warmeaustausch, die Hemmungen 
im Druckausgleich und schlie13lich die Hemmungen der homogenen oder Durch
gangsreaktionen zwischen diesen einzelnen Teilen ganz oder fUr einzelne von 
diesen Veranderungen aufheben? 

Was der ungehinderte Warmeaustausch zwischen ungleich temperierten 
Teilen bedeutet, wissen wir schon aus unseren Grundfeststellungen uber den 
thermischen Gleichgewichtszustand (1, § 3): die Temperatur der miteinander 
kommunizierenden Teile wird gleicp,l, und wenn zwischen allen Teilen Warme
austausch besteht, nimmt das System im Gleichgewicht eine uberall gleiche 
Temperatur an, die Systemtemperatur. 

DaJ3 bei Abwesenheit von Zusatzkraften oder Hemmungen an den inneren 
Trennungswanden des Systems Gleichgewicht nur dann vorhanden ist, wenn auf 

1 Eine "Ableitung" dieser Aussage aus der Bedingung des neutralen Gleichgewichts 
fur unendlich kleine Veranderungen, QS = 0 (1, § 7 S.57, Anm. I und III, § 25) ge
winnt man, indem. man davon ausgeht, daB bei einem Warmeubergang die Energie des 
einen Teiles urn qenselben Betrag 15 U' (algebraisch) wachst, w.ie die Energie des anderen 
Teiles 15 un abnimmt: 15 un = - 15 U'. Werden aIle Arbeitskoordinaten des Systems 
bei dem Warmeaustausch ~estgehalten, so ist 15 U' = T' . 15 S', 15 un = Tn . 15 sn, also 

QU' 15 un ( I I ) 
"S =15 S' + 15 sn . = ----y;;- + T" = 15 U' Y' - Tn . SolI 15 S = 0 sein, wahrend Q U' 

I I 
nicht gleich 0 ist, SO muB r - Tn = 0, T' = Tn sein. 
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beiden Seiten der betreffenden Wand gleieher Druck herrscht, braucht nieht 
naher begriindet zu werden. Dagegen fiihren uns unsere frUheren Gleiehgewichts
uberlegungen (I, § 7) zu einer nieht ganz so trivialen Aussage, wenn wir uns der 
Frage nach dem ungehemmten Gleichgewieht in bezug auf die chemischen Re
aktionen 11, A.II usw. zuwenden, die in dem gehemmten System durchfiihrbar und 
mit einem bestimmten reversibeln Arbeitsaufwand verknupft sind. Welches ist 
die Bedingung dafiir, daB nach Aufhebung der Hemmung einer solchen Reaktion 
keine spontane 'Veranderung des Systems mehr eintritt? 

Urn diese Frage zu beantworten, brauchen wir nur zu bemerken, daB die 
frillier (S. 59f.) betr~chtete gehemmte Arbeit bAh, die bei einer kleinen isothermen 
Anderung des inneren Zustandes aufgenommen werden sollte, fur die hier von 
uns betrachteten Systeme mit der chemischen Arbeit ~I. dJ..l + ~II. d,),I1 + ... 
zusammenfallt. Nun hatten wir als Gleiehgewiehtsbedingung erster Ordnung 
fUr Veranderungen, die nach zwei entgegengesetzten Riehtungen moglich sind, 
gefunden (S. 61): 

fUr jede Veranderung, deren Hemmung aufgehoben ist. Infolgedessen muB fUr 
jedes der Glieder ~dl bei Systemzustanden, in denen die betreffende Reaktion 
ungehemmt nach beiden Seiten ablaufen kann, als Bedingung des ungehemmten 
Gleiehgewiehtes gelten: 

:~I _ o} falls Veranderungen nach zwei entgegen-
- 0 gesetzten Richtungen moglich sind. 

usw. 
(I) 

VerhaItnisse an den Grenzen einer Reaktion. Der Fall des Gleichgewiehts 
bei einer nur nach einer Seite moglichen Veranderung, kommt hierbei fur aIle 
Reaktionen, in denen nieht eine Phase neu gebildet wird oder verschwindet, 
praktisch nicht in Frage; denn da es sieh bei diesen iibrigen Reaktionen immer 
urn Vorgange handeln wird, bei denen die Menge gewisser resistenter Gruppen 
in einer oder mehreren Phasen vermehrt oder vermindert wird, so ware hierbei 
der Fall einer nur einseitig moglichen Veranderung nur dann gegeben, wenn eine 
der betreffenden resistenten Gruppen in einer der Phasen in Strenge die Kon
zentration Null hatte. Dieser Fall ist aber, wie die Theorie der verd'!innten (gas
fOrmigen, flussigen oder festen) Mischphasen zeigt (III, §§ 14 und IS), niem:als 
ein Fall bAh> 0, sondern immer ein Fall bAh < 0 ffir den Ablauf der Reaktion 
in der Richtung, in der eine Vermehrung der betreffenden resistenten Gruppen
art in der 'betrachteten Phase stattfindet. Wir haben also hier an den Grenzen 
der betreffenden Reaktion (urn, es kurz auszudrucken) keinen Fall eines un
gehemmten Gleichgewichts v:or ~ns; die Gleiehungen (I) sind somit fiir alle 
Reaktionen, die nieht mit der Bildung einer neuen Phase verknupft sind, ganz 
allgemein die Vorbedingungen des ungehemmten Gleichgewichts. 

Da.sGleichgewicht liegt nicht an einer der Grenzen. Daraus, daB' an allen 
Grenzen der betreffenden Reaktion' (d. h. in allen Fallen, wo in einer der mit
wirkenden Phasen eine der mitwirkenden resistenten Gruppen verschwindet) 
Abweichungen yom ungehemmten Gleichgewichtszustande vorhanden sind, also 
nach Aufhebung der Hemmungen ein Ablauf der betreffenden Reaktion bis zu 
endlichen (wenn auch unter Umstanden auBerordentlich kleinen) Konzentrationen 
aller· resistenten Gruppen in allen PhaseD. eiritritt, folgt, daB bei jedemp und T 
eine (endliche) Konzentration aller gebildeten Gruppen in allen Phasen exisHeren 
muB, bei der die Gleichgewichtsbedingung ~~ 0 fur die betreffende Reaktion 
erfiillt ist. Denn da die' moglichen dl an den entgegengesetzten Grenzen der 
Reaktion. (d. h. wenn auf der linken oder rechten Seite der Reaktionsgleichung 
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einer der Tei1nehmer verschwindet) entgegengesetztes Vorzeichen haben, und da 
in beiden Fallen bAh = SfdA < 0 sein muB, folgt daB die·~ an diesen entgegen
gesetzten Grenzen der Reaktion entgegengesetztes Vorzeichen haben mussen; 
da sich nun die Sf mit der Konzentration, solange keine neuen Phasen auftreten, 
nur stetig andern konnen, muB zwischen den Grenzen der Reaktion mindestens1 

eine Stelle liegen, wo Sf = 0 ist, Daraus folgt der fur die neuere chemische Re
aktionslehre fundamentale, Satz, daB Reaktionen, bei denen keine Phase verschwindet 
oder neu au/tritt, nach A u/hebung ihrer H emmungen nie ganz in dem einen oder 
anderen Sinne verlau/en konnen, sondern immer bei einer bestimmten Gleichge
wichtskonzentration der Reaktionsteilnehmer zum Stillstand gelangen, 

Alle Reaktionen, bei denen dieser Satz durchbrochen scheint, sind in Wirk
lichkeit soIche, bei denen nicht die Menge einer der reagierenden resistenten 
Gruppen wirklich bis auf Null reduziert wird, sondern bei denen nur eine oder 
mehrere Phasen, die vielleicht die betreffende resistente Gruppe rein oder in 
groBer Konzentration enthalten konnten, im Verlau/ der Reaktion au/gelost 
werden, So z, R bei der Zersetzung von CaCOa in CaO und CO2, Hier sind 
CaO und CO2 die resistenten Gruppen, die in allen drei Phasen [CaCOa(s), CaO(s) 
und CO2(g)] im ungehemmten Gleichgewicht mit einer gewissen, wenn auch zum 
Teil auBerordentlich kleinen Konzentration vertreten sind [CaO(s) absorbiert 
etwas CO2 , in den Gasraum verdampft etwas CaDJ. Die vollstandige Zersetzung 
des CaCOa (z. B. durch Aufrechterhaltung eines Unterdruckes der abdissoziieren
den Kohlensaure) fUhrt zu einem ungehemmten Gleichgewicht, in dem wohl die 
feste Phase CaCOa verschwunden, aber in keiner der anderen Phasen die Kon
zentration einer der resistenten Gruppen vollstandig auf Null abgesunken ist. 
Ahnlich bedcutct die Bildung' von festem AgJ aus aquivalenten Mengen Ag(s) 
und J2(S) zwar das Verschwinden dieser beiden Phasen, aber nicht das Ver
schwinden der resistenten Gruppen (hier Ag und J) in der neugebildeten Phase; 
AgJ enthalt vielmehr dann die Einzelteile Ag und J in einer zwar praktisch 
stochiometrischen, aber nicht resistenten Zusammensetzung. 

Gleichgewicht in homogenen Systemen. Wird die Hemmung einer in einem 
homogenen System moglichen Reaktion, z. R der Wasserdampfbildung in einem 
H2, O2- Gasgemisch, aufgehoben, so gilt nach (1) fUr die betreffende Reaktion, 
eine HomogenreaKtion, deren Laufzahl wir mit y bezeichnen, die Bedingung: 

(2) 

Da, wie wir sahen, bei jedem p und T ein Wert von A (hier r) zwischen den 
Grenzen der Reaktion existieren muB, bei der diese Bedingung erfullt ist, so kann 
man Gleichung (2) dazu benutzen, urn den Grad des Ablaufes der Reaktion y 
zu bestimmen, bei dem ungehemmtes Gleichgewicht herrscht. Dieser durch 
einen bestimmten Wert von r charakterisierte Gleichgewichtszustand wird je
doch nicht bei allen Drucken und Temperaturen derselbe sein, sondern von p 
und T sowie unter Umstanden noch von dem Grad des Ablaufes anderer ge
hemmter Reaktionen 1'1, rl1 usw. abhangig sein; da namlich Sfr eine Funktioa 
von p, y, rI, 1'11 . .. T ist, ergibt die Bedingung Sfr = 0 einen Junktionellen Zu
sammenhang zwischen r und denubrigen Variabeln. 

Wird, etwa durcb die standigeAnwesenheit von Katalysatoren, die Bedingung 
des ungehemmten Gleichgewichtes fUr die betrachtete y-Reaktion auch bei Ver
anderungen der p, T undubrigen y dauernd aufrechterhalten, so ist das System 
dadurch urn eine Veranderungsmoglichkeit armer geworden, da der Wert von r 

1 Wir wollen bei den folgenden Betrachtungen zunl!.chst annehmen, daB es nur eine 
solche Stelle gibt; die Frage einer etwaigen Mehrdeutigkeit des Zustandes Sl' = 0 gehOrt 
in das Kapitelder allgemeinen Gleichgewichtsuntorsuchungen (Kap. F). 
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nicht mehr unabhangig gegeben werden kann, sondern durch die iibrigen Variabeln 
bestimmt ist. Das gleiche gilt bei Aufhebung der Hemmung fUr die weiteren 
moglichen Homogenreaktionen yl, yll usw. bis, nach Aufhebung ailer Reaktions
hemmungen, nur pundT als bestimmende Veranderliche der betrachteten ho
mogenen . Phasen iibrigbleiben, wahrend der stoffliche Zustand des gegebenen 
Systems durcn diese aul3eren Variabeln schon voilkommen betimmt ist. 

Diese Betrachtungen erhalten dadurch eine erhohte Bedeutung, da./3 sie auch 
auf homogene Systeme, in denen Abweichungen vom ungehemmten Gleichgewichts
zustand iiberhaupt nicht beobachtbar sind, mit Erfolg angewendetwerden konnen, 
urn aus theoretischen Aussagen iiber die st'-Werte irgendwelcher in Wirklichkeit 
ungehemmter Reaktionen den Grad des Ablaufs fUr jeden Wert von p, T und 
der iibrigen Stoffe zu bestimmen. So ist z. B. die Dissoziation von J2(g) in J(g) 
eine ungehemmte Reaktion; durch theoretische Aussagen iiber die Abhangigkeit 
der Dissoziationsarbeit von. dem Konzentrationsverhaltnis der J 2 und J gelingt 
es jedoch, die Anderungen des Dissoziationsgrades von J 2 bei Anderungen V0n 
p und T vorauszusagen und andererseits Dissoziationswarmen aus dem beob
ach teten Dissozia tionsgrad zu bestimmen. Ahnliches gilt in der Theorie der elektro
lytischen Dissoziation, wo sich allerdings die langere Zeit geltenden theoretischen 
Annahmen in neuerer Zeit als nicht immer ausreichend erwieseri haben. In allen 
diesen Fallen beruht die thermodynamische Behandlungsmoglichkeit auf der An
nahme, daB diese Systeme auch auBerhalb des betreffenden Reaktionsgleich
gewichtes existenzfahig und thermodynamisch zuganglich seien; wir befinden 
uns hier in dem Gebiet, das wir in I, § 7 als das Gebiet der "fiktiv gehemmten 
Systeme" bezeichneten (Naheres in Kapitel D und E). 

Gleichgewicht in heterogenen Systemen. In Systemen, die aus mehreren 
Phasen bestehen, betrachten wir zunachst nur solche Reaktionen, die sich durch 
Obergang gewisser resistenter Gruppen aus einer Phase in die andere darstellen 
lassen, wahrend die Resistenz der einzelnen Gruppen in jeder Phase bestchen 
bleibt (keine Homogenreaktionen durch Aufhebung von Resistenzeigenschaftcn). 
Beispiele sind: Verdampfen oder Schmelzen reiner Stoffe; Destillation des Alko
hols aus einer wasserigen Losung; Diss07iation von CaC03(s) in CaO(s) und 
CO2 (g) usw. 

Dann sind aile zu betrachtenden Reaktionen in dem - zunachst durch 
Trennungswande gehemmten - System reine Durchgangsreaktionen, deren Lauf
zahl wir mit g, gl, gIl usw. bezeichnen wollten. Dabei konnen wir diese Laufzahlen 
so wahlen, daB sie immer nur den Durchgang einer bestimmten resistenten Gruppe 
aus einer Phase in die andere bezeichnen und nicht etwa bereits Kombinationen 
solcher Durchgange. Heben wir nun die Hemmung einer solchen g-Reaktion auf, 
indem wir die· Trennungswand fiir die betreffende resistente Gruppe durchlassig 
(semipermeabel) machen 1, so gilt nach unseren ailgemeinen Betrachtungen nach 
Erreichung des ungehemmten Gleichgewichtes (in bezug auf diese Reaktion) die 
Bedingung: 

st';= o. 

Da st'; (fUr das gehemmte System) von den p', p" ... T und demstofflichen Zu
stand (also auch den gl, gIl usw.) abhangen wird, liefert die!>e Gleichung, analog (2) 
einen 1unktioneilen Zusammenhang zwischen dem Grad des Ablaufs dieser Durch
gangsreaktionen, also dem Wert von g und den iibrigen physikalischen und che
mischen Variabeln des Gesamtsystems. Durch die Aufhebung weiterer Hem
mungen scheiden in entsprechender Weise 'weiterc Durchgangslaufzahlen $'1, g.n 

1 Der Druck in den beiden hervorgehobenen Phasen sowie in allen iibrigen ·kann bier
bei, da iiberall noch feste Wande angenomIDen werden, nocb beliebig sein: p', p'" usw. 
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usw. aus den unabhangigen Veranderlichen des- Systems aus; sind schlieBlich 
die Trennungsflachen zwischen den Phasen im ganzen verschiebbar1, so kommen 
noch die Beziehungen p' = P" = P'" usw. hinzu, so daB schlie.Blich nur die 
heiden Variabeln p und T ubrigbleiben, durch die bei dauemder Aufhebung der 
betreffenden Hemmungen sowohl der physikalische Zustand wie die stoffliche 
Zusammensetzung der verschiedenen Phasen vollkommen bestimmt ist 2• In diesem 
Zustand muB, wie wir noch hervorheben wollen, in jederPhase jede resistente 
Gruppe mit einer, wenn auch unter Umstanden sehr kleinen Menge vertreten 
sein, da sonst, entsprechend unseren allgemeinen Bemerkungen, die g-Reaktion 
die die betreffende resistente Gruppe aus einer anderen Phase in diese reine 
Phase uberfiihrte, mit Arbeitsgewinn,. - bAh> 0, verbunden ware. 

Fall zusatzlicher Homogenreaktionen. Sind in dem gehemmten System zwar 
alle r~sistenten Gruppen in allen Phasen existenzfiihig, jedoch in einer oder 
mehreren Phasen wahlweise durch katalytische Hilfsmittel ineinander umsetzbar, 
so treten zu den unabhangigen g-Reaktionen, die den Austausch samtlicher 
Gruppen zwischen allen Phasen vermitteln, noch gewisse davon unabhangige 
r-Reaktionen, bei denen die resistenten Gruppen ineinander verwandelt werden. 
Dabei sind jedoch nur solche y-Reaktionen als voneinander unabhangig zu be
trachten, bei denen die Art der resistenten Gruppen verschieden ist; Reaktionen 
zwischen gleichen resistenten Gruppen in verschiedenen Phasen konnen aus einer 
solchen Reaktion in einer Phase durch Hinzufiigung von g-Reaktionen realisiert 
werden. 

1st nun nicht nur fur aile g-Reaktionen, sondem auch fur alle y-Reaktionen 
ungehemmtes Gleichgewicht, S0 kommen zu den ~;-Gleichungen, die den Grad 
des Ablaufs der voneinander unabhangigen g-Reaktionen bestimmen, noeh die
jenigen ~r-Gleichungen hinzu, die den Ablauf der weiteren, von den g und von
einander unabhangigen y-Reaktionen bestimmen. Aueh hier sind also ebenso viele 
Gleichungen vorhanden wie unabhangige Reaktionslaufzahlen, und der innere 
Zustand des Systems ist sehlie.Blich wieder dureh p und T vollkommen bestimmt. 

Eine etwas andere Betrachtungsweise ist am Platze, wenn fiir gewisse in 
einer Phase resistente Gruppen die resistente Existenz in einer anderen Phase 
uberhaupt nicht beobaehtbar ist. Man kann sich dann mit der Einfiihrung fik
tiver Hemmungen helfen und die vorgen~nnte Eindeutigkeitsbilanz in derselben 
Weise zu beweisen suehen. Man kann aber auch anders vorgehen. .Betrachtet 
man z. B. gliihendes Platin mit absorbiertem Wasserstoff als die eine Phase, ein 
gleich.temperiertes Gemisch von H 2- und H-Gas als zweite Phase, so wiirde die 
Annahme von H 2-Molekiilen im Platin und die Fiktion einer y-Reaktion, bei der 
sich im Platin Hz in H umsetzt, ein unnotiges hypothetisches Element enthalten, 
wenn in Wirklichkeit der Zustand des im Pt ge10sten Wasserstoffs bei Gluhtem
peraturen nur von der Gesamtmenge des aufgenommenen Wass~rstoffs abhangt. 
In solchem Faile wird man vielmehr nur die Homogenreaktion Hz -~ H + H im 
Gas und die Ubergangsreaktion 1/2H2(g) -+ H(Pt) und H(g) -~ H(Pt) als wirklich 
durchfiihrbare Reaktionen im gehemmten System ansehen. Von diesen Reaktionen 
sind aber nur zwei unabhangig, da z. B. die Homogenreaktion im Gas dureh 
Kombination der beiden 'Vbergangsreaktionen herbeigefiihrt werden kann. Man 
braucht also hier nur zwei Reaktionen gr und grr mit ihren dazugehorigen ~;-

1 Diese Bedingung ist thermodynamisch von der "Volldurchlll.ssigkeit" der Wl!.nde 
zu tremien. Praktisch wird jedoch die Aufhebung der Durchgangshemmung fiir die letzten 
resistenten Gruppen einer Phase meist mit der Aufhebung des Druckunterschiedes zu
sammenfallen, da die Phase sonst durch die Wand hindurchquellen und in dem Nachbar
raum eine l!.hnliche Phase geringerenDruckes bilden wiirde. Ein Gegenbeispiel in § 16. S.306/7. 

2 Vgl. hierzu III § 8, wo auf die hier absichtlich noch nicht beriihrte Frage der Ab
hl!.ngigkeit der se von den spezijischen Eigenschaften der Einzelphasen eingegangen wird. 
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Werten zu betrachten; wird fiir beide die Hemmung aufgehoben, so erhiilt man 
zwei Gleiehungen, die den Grad des Ablaufs der'g-Reaktionen und damit auch der 
r-Reaktion im Gas feststellen, also ist wieder alles durch p nnd T bestimmt. All
gemein wird man daher fiir gehemmte Homogenre'aktionen, deren Teilnehmer in 
irgendeinerPhase nieht gegeneinander resistent sind, sowohl bei Hemmung wie 
bei Zulassung von Durchgangsreaktionen keine neuen Laufzahlen als unabhangige 
Variablen einzufiihren haben, sondem diese Homogenreaktionen aus g-Reak
tionen zusammensetzen konnen. Dann sind aber die Verhaltnisse, was die Zahlen 
der unabhangigen Veranderungen und der GI~iehgewichtsbedingungen betrifft, 
nieht anders, als wenn die betreffende Homogenreaktion iiberhaupt nicht vor
kame, sie fallt als abhangige Reaktion aus der Betrachtung heraus. Sind speziell 
aIle g-Hemmungen, die die Reaktionen auf einem Umweg herbeifiihren konnen, 
aufgehoben (aIle Sf; = 0), so gilt wegen ~r =.Ivi~;i zugleichmit ~;i = 0 auch 
~r = 0, auch dann, wenn der homogene Ablauf der Reaktion (wie in dem be
trachteten Beispiel) gehemmt bleibt. 

§ 8. Die Phasenregel. 
Die ~ sind nur von den spezifischen BestimmungsgroBen des Systems ab

hangig. Mit den bisherigen Uberlegungen haben wir nur eine schon bekannte 
allgemeine Eigenschaft thermodynamischer Gleichgewichtssysteme im einzelnen 
verifiziert: daJ3 im thermischen Gleichgewieht jede nicht gehemmte innere Ver
anderung bis zu einem Grade abgelaufen ist, der durch die auJ3eren Bedingungen 
undgegebenenfalls den Grad des Ablaufs weiterer gehemmterinnerer Verande
rungen (gehemmte l) vollstandig bestimmt ist. Sind gar keine Hemmungen i~ 
Druckausgleich oder in der Stoffumsetzung mehr vorhanden, so ist einge
gebenes System also durch die auJ3eren Bedingungen eindeutig bestimmt. 

Diese Aussagen enthalten noch niehts iiber die Zahl der unter gegebenen 
stofflichen und auJ3eren Bedingungen moglichen Phasen; diese konnte nach den 
bisherigen Betrachtungen noch beliebig groB sein. Zu den Einschrankungen, 
welche nach den grundlegenden Untersuchungen von W. GIBBS 1 in dieser Hin
sicht bestehen miissen, gelangen wir, indem wir eine fundamentale, auf der Aus
scheidurig von Oberflachenkraften und Femwirkungen beruhende Aussage iiber 
die Abhangigkeit der ~ von den Eigenschaften der einzelnen Phasen hinzunehmen. 
Diese Aussage lautet: "Wenn Oberflachenkrafte und Femwirkungen nieht be
riicksiehtigt zu werden brauchen, so ist die Arbeit, die mit irgendwelchen stoff
lichen Veranderungen homogener Phasen verbunden ist, unabhangig von def 
Gesamtmenge der beteiligten Phasen." Das ist unmittelbar einleuchtend, da bei 
den gemachten Einschrankungen die Anfiigung gleieher' Phasenstiicke an die 
Phase auf die betreffende Arbeit ohne EinfluJ3 ist. Aus dieser Unabhangigkeit 
der Arbeit und damit auch der Arbeitskoeffizienten Sf von den Gesamtmengen der 
beteiligten PhaseIi folgt nun, daB die ~ auJ3er von p und T (wir bp<;chranken 
uns hier auf Systeme mit gleichen p und T in allen Phasen) nur von den Mengen
verhiiltnissen der in ,den homogenen Phasen vorhandenen Stoffe (resistenten 
Gruppen) a:bhangen konnen. Diese Mengenve~haltnisse kann man entweder durch 
Angabe der Menge relativ zu der Menge einer besonderen hervorgehobenen 
Stoffart charakterisieren oder durch Angabe des Verhaltnisses jeder einzelnen 
Stoffmenge zu der Gesamtmenge aller in der Phase vorhandenen Stoffe. Wir 
wahlen die zweite, praktisch wichtigere Darstellungsart und denken uns auJ3er
dem die Menge der verschiedenen resistenten Gruppen durch ihre Molenzahl ge-

1 Thermodynamische Studien III, S. II5, ubersetzt von WI. OSTWALD. 
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geben. Das MengenverhaItnis jeder Teilchenart wird dann durch die sog. "M olen
briicke" 

usw. angegeben, wobei "I, n Ii ... n", die Molenzahlen der in der Phase vorhandenen 
verschiedenen resistenten Gruppen bedeuten; es seien "IX verschiedene solcher 
resistenten Gruppen in der betrachteten Phase vorhanden. Zwischen den tX 

Molenbruchen jeder Phase bestehen die Beziehungen .I Xi = I, so daD nur IX - I 

Molenbriiche angegeben zu werden brauchen, um den spezifischen Zustand voll
kommen zu bestimmen. Wir nehmen an, die Molenbruche Xl bis X(",-1) seien diese 
unabhangigen BestimmungsgroBen. 

Die GIBBssche Phasenregel. Es gilt also die Behauptllng, das sowohl in den 
gehemmten wie ungehemmten Systemen die ~ nur von p, T und den unab
hangigen Molenbriichen (in den an der Reaktion beteiligten Phasen) abhangen. 
(Die nicht an der Reaktion beteiligten Phasen spielen natiirlich ebensowenig eine 
Rolle Wie zusatzliche Stiicke der gleichen Phase.) Haben Wirim ganzen ein System 
von p verschiedenen Phasen und bezeichnen Wir die GroBen der er.sten Phase mit 
einem Strich', die der zweiten mit zwei Strichen" usw., so konnen wir also be
ha.upten, daD die ~ aller in dem (gehemmten) Gesamtsystem moglichen Reak
t' F kt' d p T" ".JI <.~) <.~) . d' lOnen un 10Ilen er , 'Xl'" X(",_1)' Xl ••• ~("'-1)' .•• , X·1 .•• %(",_1) Sl~ , 

wir vereinfachen dann unsere Betrachtung zunachst noch dadurch, daB wir 
Homogenreaktionen ausschaIten und annehmen, daB die resistenten Gruppen 
in allen Phasen die gleichen seien. Die GroBen p,T und X bezeichnen Wir, da sie 
nicht von den Gesamtmengen der Phasen abhangen, als c,lie spezijischen Bestim
mungsgropen des Systems. Zu den· Aussagen der Phasenregel gelangen wir dann, 
indem Wir alle voneinander unabhangigen Reaktionen, die unter unseren An
nahmen reine Durchgangsreaktionen sind, als ungehemmt annehmen· und die 
Zahl der aus dieser Annahme flieBenden Gleichgewichtsbedingungen ~;I = 0, 

~u=o usw. mit der Zahl der spezifischen BestimmungsgroBen p, T, X ver-
gleichen, von denen diese ~; abhangen. . 

Die Zahl der voneinander unabhangigen ;-Reaktionen ist, 'vie sch~n be
sprochen, gleich der Zahl der ;-Reaktionen, die von einer Phase aus den Uber
gang aller (tX) resistenten Gruppen in alle iibrigen (fJ - I) Phasen vermitteln, da 
aile iibrigen ;-Reaktionen auf Umwegen aus diesen darstellbar sind. Wir haben.also 

IX' (p - I) unabhangige ;-Reaktionen 

und ebenso viele Gleichungen ~ = o. 
Die Zahl der spezifischen BestimmungsgroBen, von denen alle diese ~ ab

hangig sind, ist: 
2+ P (tX-I), 

da auBer p und Tin jeder Phase tX - I Molenbriiche den Zustand und damit den 
Wert von ~ bestimmen. 

Durch Vergleich dieser beiden Ausdrucke folgt, daB im ungehemmten Gleich
geWicht IX (P -:- I) von den 2 + P (tX - I) spezifischen BestimmungsgroBen des 
gehemmten Systems festgelegt sind; .es kOnnen also nur nock 2 + P (tX - 1)

IX (P - I) = tX + 2 - P von den spezijiscken Bestimmungsgropen willkurlick gegeben 
werden, wiihrend eine Willkiirliche Wahl der iibrigen nicht dem Zustand des. 
ungehemmten GleichgeWichts entsprechen, also bei Abwesenheit von Hemmungen 

Schottky, Tbermodynamik. 13 
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zu einer spontanen Veranderung des Zustandes fUhren wiirde. Mit dieser 
Aussage ist die allgemeinste Form der GIBBsschen Phasenregel gegeben, deren 
Bedeutung wir nach verschiedenen Richtungen und Spezialisierungen hin 
verfolgen wollen (§ 9). Vorher wollen wir jedoch noch nachweisen, daB der 
gefundene Satz unabhangig 'von den bisher noch gemachten einschrankenden 
Aussagen gilt. 

Besprechung einiger Komplikationen. a) Kann eine der resistenten Gruppen, 
entgegen der bisherigen Annahme, in einer der Phasen nicht auftreten, so ver
mindert sich sowohl die Zahl der Konzentrationen x wie die Zahl der unab· 
hangigen Reaktionen, also auch der ~-Gleichungen urn eins; die Bilanz bleibt 
dieselbt'. Da iibrigens ein vollkommenes Fehlen einer der resistenten Gruppen 
in einer der Phasen nach Aufhebung der Durchgangshemmungen in Wirklich
keit nach unseren friiheren Bemerkungen (S. 188, § 7) nicht moglich ist, so 
ist es sachlich richtiger, diese Falle in der· normalen Weise zu behandeln und 
nur damit zu rechnen, daB im Gleichgl(wicht unter Umstanden die Konzen
tration bestimmter resistenten Gruppen in einer oder mehreren Phasen auBer
ordentlich klein sein kann. 

b) Sind in einer oder mehreren -rhasen des Systems zwischen den resistenten 
Gruppen noch H omogenreaktionen moglich, die wahlweise gehemmt und katalytisch 
in die Wege geleitet werden konnen, so verhalt sich das System verschieden, je 
nachdem, ob diese Homogenreaktionen gehemmt oder nicht gehemmt sind. 
Bleiben, nach Aufhebung der g-Hemmungen, alle y-Reaktionen gehemmt, so 
bestehen von dieser Seite her fUr die Konzentrationsverhiiltnisse x in jeder Phase 
keine Einschrankungen, man kann iiber dieselbe Zahl vonspezifischen Be
stimmungsgroBen und dieselbe Zahl von SN-Reaktionen verfiigen, wie wenn die 
resistenten Gruppen iiberhaupt nicht ineinander umsetzbar waren. Beispiel: 
H 2, 02' H 20 als resistente Gruppen in einem Gemisch von fliissigem Wasser mit 
absorbiertem H2 und 02' im Gleichgewicht mit einer Dampfphase, bestehend 
aus Wasserdampf, dem H 2- und O2- Gas beigemischt ist. x = 3, P = 2; 
x + 2 - P = 3 + 2 - 2 = 3 von den GroBen p, T und x konnen willkiirlich 
gegeben sein, die anderen sind dadurch bestimmt. Sind etwa die Verhaltnisse 
ner O2 und H2 zu den Gesamtmolenzahlen beider Phasen die 2 X 2 = 4 unab
hangigen relativen Konzentrationen (Molenbriiche), so kann also z. B. bei jeder 
Temperatur noch die relative Konzentration von O2 und H2 im Dampfraum be .. 
liebig gegeben werden; die Relativkonzentration dieser Stoffe im Wasser sowie 
cler Gesamtdruck sind jedoch dadurch bestimmt. 

Wird dagegen in einer Phase eine Reaktionshemmung zwischen resistenten 
Gruppen aufgehoben - wir hezeichnen in diesen Fallen die Zahl der urspriinglich 
resistenten Gruppen mit x' - so kommt fUr diese Phase im ungehemmten Gleich
gewicht noch eine Bedingung '~r= 0, ebenfalls zwischen den p, T und x, hinzu, 
so daB jetzt nur noch (x' - I) + 2 - P spezifische BestimmungsgroBen will
kiirlich gegeben sein konnen. Beispiel: katalytisches Knallgasgleichgewkht im 
Dampfraum des obigen Beispiels; 2 + 2 - 2 = 2 von den GroBen p, T und x 
konnen nur noch willkiirlich gegepen sein, z. B. ist bei gegebener Temperatur und 
gegebener relativer 02-Konzentration im Dampfraum die relative 02-Korizen
tration im Wasser, die relative H 2-Konzentration im Dampfraum und Wasser 
und der Druck vollstandig bestimmt; die relative H 20-Konzentration ist natiirlich 
wieder durch die beiden anderen gegeben. 

Die gleiche Bilanz wiirde gelten, wenn fUr die gleiche Reaktion auch noch in 
weiteren Phasen die Hemmung aufgehoben ware, denn da diese y-Reaktionen sich 
aus der urspriinglichen r-Reaktion und gewissen g-Reaktionen zusammensetzen 
lassen, handelt es sich dabei urn keine unabhangige Reaktion, es tritt keine neue 
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Gleichgewichtsbedingung 5e= 0 hinzu, die nicht schon durch die bisherigen 
Gleichungen 5eY = 0 und SN = 0 erfiillt ware l • 

Also gleichviel, ob die Hemmung einer bestimmten Homogenreaktion in 
einer oder mehreren Phasen aufgehoben wird, die Zahl der unabhangigen Ver
anderungsmoglichkeiten der p, T und x in einer gegebenen Zahl von Phasen wird 
dadurch immer urn eins reduziert, anscheinend im Widerspruch mit der GIBBS
schen Formulierung. Man kann diese Formulierung jedoch auch hier beibehalten, 
wenn man, bei Aufhebung der Hemmung einer Homogenreaktion, die Wahl der 
"resistenten Gruppen" sogleich mit abandert und nur solche resistenten Gruppen 
als "unabhangige Bestandteile" gelten lii.13t, die in keiner einzigen Phase in un
gehemmtem Umsatz miteinander stehen. Bei GIBBS wird die Notwendigkeit 
einer solchen Einschrankung der noch als voneinander unabhangig zq betrachten
den Atomgruppen nicht besonders hervorgehoben; GIBBS spricht vielmehr nur 
allgemein von "Ullabhangigen Bestandteilen" eines Systems und laBt in der Wahl 
dieser unabhangigen Bestandteile eine gewisse Freiheit, die zu Unklarheiten in der 
Auffassung und Deutung der Phasenregel gefUhrt hat. Bezeichnen wir als "Ull
abhangige Bestandteile" in einer gewissen Umkehrung der GIBBsschen Formu
lierung solche, fUr deren ZahltX die GIBBssche Phasenregel gilt, so haben wir hier 
den Satz zu formulieren: 

Die Zahl der "unabhiingigen Bestandteile" eines heterogenen Systems in der 
GIBBS schen Phasenregel ist gleich der Gesamtzahl der irgendwo auftretenden resi
stenten Gruppen, vermindert um die Zahl der voneinander unabhiingigen Homogen
reaktionen, die in irgendeiner Phase oder in mehreren Phasen zugleich un
gehemmt sind. 

c) Sind gewisse resistente Gruppen einer Phase in irgendwelchen anderen 
Phasen tiberhaupt nicht in resistentem Zustande bekannt (Beispiel des Hs und H 
in gltihendem Platin) , so wird gleichwohl die Zahl der voneinander unabhii.ngigen 
spezifischen Bestimmungsgr6Ben und die Zahl der voneinander unabhangigen 
Reaktionen dadurch in genau der gleichen Weise beeinfluBt, als wenn eine 
Gleichung 5eY = 0 bestiinde, die die betreffende resistente Gruppe im Mengen
verhaltnis zu ihren Komponenten fUr die betreffende Phase bestimmt. Es ist also 
nicht notig (obwohlohne Schwierigkeit moglich), diesen Fall entsprechend der im 
vorigen Paragraphen gegebenen Auffassung selbstandig zu behandeln, sondern 
wir konnen den soebengefundenen Satz sogleich in folgender Weise abwandeln: 

"Sind gewisse resistente Gruppen einer Phase in einer oder mehreren anderen 
Phasen nicht resistent, so ist in der' GIBBS schen Phasenregel fur die Zahl der ,un
abhiingigen Bestandteile' eines heterogenen Systems die Zahl derjenigen resistenten 
Gruppen zu setzen, deren Resistenz nicht in irgendeiner Phase aufgehoben ist." 

Damit sind wohl aIle moglichen Fallebesprochen, die natiirlich auch gleich
zeitig auftreten konnen. Man erkennt, daB die GIBBssche Phasenregel sich unter 
den allgemeinsten Aussagen tiber das Auftreten und die Aufhebung von Hem
mungen, tiber Resistenz und Nichtresistenz der vorhandenen Atomgruppen auf
rechterhalten laBt, wenn man nur die Definition der. unabhangigen Bestandteile 
immer in der angegebenen Weise vornimmt. 

Bilanz bei anderer Wahl der spezifischen BestimmungsgroBen. Statt einen 
homogenen Stoff durch p, T und die Molenzahlen seiner resistenten Gruppen zu 

lIst als unabhangige I-Reaktion urspriinglich nicht die in der Phase gewahlt. wo 
die Hemmung aufgehoben wird. sondern die in einer anderen Phase, i". wo die Hemmung 
erhalten bleibt. so ist die Gleichgewichtsbedingung bei Aufhebung der Hemmung I nicht 
in der Form SfY = 0 zu· schreiben. sondern SfY ist durch SfY' und gewisse Sf; auszudriicken 
und diese Sf-Summe gleich Null zu setzen. Das ist aber genau ebenso eine Beziehung zwischen 
den P. T und x. als wenn eines der primar eingefiihrten Sf gleich Null gesetzt wiirde. 

13* 
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charakterisieren, kann man ihn auch durch V, Tund diese Molenzahlen bestimmen. 
An diese letzte Bestimmungsart schlieBt sich eine neue Wahl der spezifischen 
BestimmungsgroBen an, die fast ebenso haufig verwendet wird wie die bisher 
betrachtete. Dividiert man aile Molenzahlen n I , n 2 , ••• , nIX durch das Gesamt
volum, so erhalt man die "molaren Volumkonzentrationen" c der verschiedenen 
resistenten Gruppen: 

Durch diese und die Temperatur sind aIle von der GesamtgroBe der Phase un
abhangigen Eigenschaften eines homogenen Stoffes ebenso charakterisiert wie 
durch p, T und die Molenbriiche; es handelt sich ebenso wie bei p, T und den 
<X - I unabhangigen Molenbriichen urn <X + I spezifische BestimmungsgroBen der 
betreffenden Phase. 

Fiir fj Phasen erhalt man, da die Temperatur fiir aIle Phasen gemeinsam ist, 
fj <X + I spezifische BestimmungsgroBen., (Es werde hier wieder auf den ein
fachsten Fall, wo die resistenten Gruppep in allen Phasen die gleichen sind, zu
riickgegriffen.) Diesen stehen wie friiher <X (fj - ±) SN-Bedingungen gegeniiber. 
Dazu kommen aber noch, nach Aufhebung aller Durchgangshemmungen, die 
Bedingungen des in allen Phasen gleichen Druckes, die hier als Beziehungen 
zwischen den c (und T) von je zwei Phasen auftreten, wahrend sie in der friiheren 
Bilanz einfach eine Reduktion der anfanglichen Variabeln P', P" usw. auf die eine 
Variable p bewirkten. Diese Gleichungen p' = p", p' = P" usw. treten so den 
~;-Bedingungen vollstandig aquivalent zur Seite; es sind noch fj - I neue 
Gleichungen. 1m ganzen handelt es sich also urn <x(fj- I) + fj - 1= <xfj + fj 
- <X - I Bedingungen fiir die <X fj + I spezifischen BestimmungsgroBen; es sind 
also <X + 2 - fj mehr spezifische BestimmungsgroBen als Gleichungen, wie bei der 
friiheren Ableitung. Die Beriicksichtigung der behandelten Komplikationen ergibt 
na(i.iriich bei dieser Betrachtungsweise auch.genau dasselbe Resultat wie friiher. 

1m folgenden wollen wir wieder p, T und die x als unabhangige spezifische 
BestimmungsgroBen gewahlt denken. 

§ g. Anwendungen der Phasenregel. 
Die Phasenregel bezieht ,.ich auf erweiterte Systeme. Bei der Aufstellung der 

Phasenregel sind wir zwar von engeren Systemen ausgegangen, in denen nur innere 
Reaktionen stattfinden konnen, wahrend die Gesamtmenge der bei keiner Re
aktion au/gelosten resistenten Gruppen (der "letzten Bestandteile") konstant b1eibt. 
Die Aussagen der Phasenregel beziehen sich jedoch auf iedes engere System, 
also z. B. auch auf die Gesamtheit von engeren Systemen, in denen wohl die Art 
dieser letzten Bestandteile sowie der vorkommenden resistenten Gruppen, aber 
nicht die Menge der letzten Bestandteile die gleiche ist. Die Gesamtheit solcher 
Systeme hatten wir aber (§ 2, S. 146) als erweitertes System bezeichnet, da sie 
auseinander im allgemeinen nur durch Stoffaufnahme oder Stoffabgabe an die 
Umgebung hervorgehen konnen. • 

In der Tat liegt schon in unserer Ableitung und Formulierung der Phasen
regel ("bei Anwesenheit von fj Phasen und <X unabhangigen Bestandteilen konnen 
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110ch (X, + 2 -{1 spezifische BestimmungsgroBen willkiirlich gegeben werden") 
der klare Hinweis, daB es sich hier um eine Zusammenfassung aller Systeme mit 
gleichen Phasen und unabhangigen Bestandteilen handelt, bei denen keine Ein
schrankungen in bezug auf die Gesamtmenge der letzten Bestandteile gemacht 
werden; haben wir doch, auBer den Einschrankungen durch die ~-Bedingungen, 
alle spezifischen BestimmungsgroBen als voneinander unabhangig angenommen, 
was im allgemeinen durchaus nicht der Fall ware, wenn wir engere Systeme be
trachteten, bei denen durch die Summenbedingung noch weitere Beschrankungen 
in dieser Hinsicht hinzukommen. Die Aussagen der Phasenregel beziehen sich 
also nicht auf die unabhangigen Veranderungsmoglichkeiten und die Zahl der 
auftretenden Phasen in einem engeren System mit gegebenen Gesamtmengen, 
sondern auf die unabhangigen Veranderungsmoglichkeiten (und die Zahl der 
Phasen) in einem erweiterten System, in dem man durch Stoffzufuhr von auBen 
jede beliebige Zusammensetzung des Systems wiirde realisieren konnen. Wie in 
einem engeren System Art und Zahl der auftretenden Phasen im ungehemmten 
Gleichgewicht bei gegebenen p und T bestimmt wird und wie sich die Zahl der 
unabhangigen Veranderungsmoglichkeiten in engeren Systemen zu der in erweiter
ten Systemen verhaIt, das sind Fragen von ganz anderer Art, auf die wir erst 
spater (Kap. F und G) eingehen. 

(X, + 2 Phasen: Die Ubergangspunkte~ Waren mehr als (X, + 2 Phasen vor
handen, so wiirden mehr Gleichtmgen zur Bestimmung der spezifischen Be
stimmungsgroBen existieren, als solche GroBen vorhanden sind; von den ge
wissermaBen unendlich unwahrscheinlichen Fallen abgesehen, in denen die p, T 
und x zufaIlig noch weiteren ~-Bedingungen geniigen als denen, durch die sie 
bereits vollstandig festgelegt sind, ist also im Falle von mehr als (X, + 2 Phasen 
ein ungehemmtes g-Gleichgewicht zwischen allen Phasen ausgeschlossen. Wir 
erhalten so die Aussage, die mitunter auch als Hauptinhalt der GmBsschen 
Phasenregel angesehen wird: 

"Es ist kein aus (X, unabhangigen Bestandteilen bestehendes System denkbar, 
in dem mehr als (X, + 2 Phasen im ungehemmten Gleichgewicht nebeneinander 
existieren konnen." 

Die "unabhangigen Bestandteile" sind dabei nach § 8 alle irgendwo auf
tretenden resistenten Gruppen, vermindert um diejenigen, die wegen des Auf
tretens einer ungehemmten Homogenreaktion in irgendeiner Phase zwar exi
stieren, aber nicht resistent sind oder die in irgendeiner Phase iiberhaupt nicht 
in der betreffenden Gruppierung bekannt sind. 

Systeme aus (X, + 2 Phasen sind dagegen moglich; in ihnen sind alle 
spezifischen BestimmungsgroBen p, T und x auf bestimmte Werte festgelegt 
("Obergangspunkt"). So haben wir bei einem unabhangigen Bestandteil maxi
mal drei Phasen, fiir die der Druck und die Temperatur vollstandig bestimmt 
ist (Koexistenz von Wasser, Eis und Wasserdampf nahe bei 0° C unter einem 
Druck, der dem Dampfdruck des Wassers und des ~ises bei dieser Tempe
ratur entspricht. "Tripelptinkt" des Wassers, s. Beispiel I in Kapitel H). 
Bei zwei unabhangigen Bestandteilen treten im Obergangspunkt vier ver
schiedene.Phasen auf, fiir die p, T und die Molenbriiche x der beiden unab
hangigen Bestandteile in jeder Phase vollstandig festgelegt sind. (Beispiel: 
System aus Fe2Cle und H 20 als unabhangigen Bestandteilen, wp neben der 
fliissigen und gasformigen Phase zwei feste Phasen mit verschiedenem HIIO
Gehalt nebeneinander existenzfahig sein konnen.) Fur (X, = 3 sind in den 
Obergangspunkten 5 Phasen moglich usw. - Phasen, die im ungehemmten 
Gleichgewicht nebeneinander bestehen konnen, werden von GIBBS als koexi
stente Phasen bezeichnet. 
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Nichtkoexistente Phasen. Selbstverstandlich gelten diese Einschrankungen 
ffir die Zahl der im ungehemmten Gleichgewicht nebeneinander existenzfahigen 
Phasen nicht ffir die Zahl der iiberhaupt bzw. bei gehemmtem Durchgangsgleich
gewicht moglichen Phasen; hieriiber ist anscheinend keine allgemeine Aussage 
moglich. Es scheint sqgar, daB bei der Beurteilung verschiedener homogener 
Stoffe aus den gleichen resistenten Gruppen eine bestimmte Aussage dariiber, 
daB es sich urn gleichartige Phasen handelt, iiberhaupt nur dann moglich ist, 
wenn man zwei solche StoHe bei gleicher Temperatur so miteinander in ~er
bindung bringen kann, daB wenigstens fUr einen ihrer Bestandteile ungehemmtes 
Gleichgewicht (z. B. durch eine semipermeable Wand hindurch) eintreten kann1 . 

~ + I Phasen: "Vollstandiges Gleichgewicht". In diesem Falle sind in dem 
erweiterten System alle spezifischen BestimmungsgroBen p, T, sowie die x aller 
Phasen, durch eine von ihnen bestimmt (monovariantes Gleichgewicht). Am 
haufigsten dCflkt man sich T gegeben; dann gehort zu jedem T-Wert ein ganz 
bestimmter "Gleichgewichtsdruck" p des Systems, den wir in solchen FirIlen 
.mit TC bezeichnen und der durch T vollstandig gegeben, also eine reine Funktion 
von T ist: 

TC = / (T) . 

Ebenso sind alle Molenbriiche in allen Phasen eindeutig durch T gegeben. Man 
spricht in einem solchen Falle auch von einem "vollstandigen Gleichgewicht", weil 
die Zahl der Phasen "vollstandig" ist in dem Sinne, daB eine groBere Zahl von 
Phasen innerhalb ganzer Temperaturbereiche (nicht bloB fUr einen Temperatur
punkt, den Ubergangspunkt) nicht koexistenzfahig ist. Bei einem unabhangigen 
Bestandteile besteht das vollstandige Gleichgewicht aus I + 1= 2 Phasen; handelt 
. es sich dabei urn die Koexistenz von einer fliissigen oder festen und einer gas
formigen Phase, so bezeichnet man den zugehorigen Gleichgewichtsdruck als 
Damp/druck, bei Koexistenz einer fliissigen und festen Phase als Schmelzdruck, 
bei Koexistenz zweier verschiedener fester Modifikationen wie S (rhomb) und S 
(monoklin) als Koexistenzdruck. Den Dampf, der mit einer fliissigen oder festen 
Phase im Gleichgewicht ist, bezeichnet man als "gesattigten Dampf". 

Bei zwei unabhangigen Bestandteilen hesteht das vollstandige Gleichgewicht 
aus 2 + I = 3 Phasen, z. B. fest, fest, fliissig; fest, fliissig, gasfOrmig; fest, fest, 
gasfOrmig (Beispiel eine Modifikation des Fe2 CIs mitgewissem stOchiometrischen 
H 20-Gehalt, wasserige Fe 2Cls-Losung, Wasserdampfphase). Hier sind nicht nur 
die Gleichgewichtsdrucke, sondern auch die Gleichgewichtskonzentrationen in 
jeder Phasevollstandig bestimmt, wenn die Temperatttr und daneben die Art 
(Modifikation) der drei koexistenten Phasen angegehen ist. Die letzte Angabe 
ist im allgemeinen unbedingt notwendig; so ist z. B. der Gleichgewichtsdruck 
und die Konzentration des Fe 2Cls (s6wohl in der Fliissigkeit wie im Dampf) ver
schieden fiir die beiden FaIle, wo Gleichgewicht mit einer wasserreicherenund 
wasserarmeren festen Modifikation des Fe 2Cls -+- zH20 herrscht. In dem schon 
gelegentlich gestreiften fall, bei dem in Systemen mit zwei unabhangigen Be-

1 Die Tatsache, daB man Stoffe mit magnctischen lJlIlwandlullgspunklen bisher nicht 
im GleichgewiCht ihler verschied~nen magnetischen :v1odifikationen, sondern immer nur ent
weder in verschiedenen Temperaturbereichen oder im gehemmten Zustand gteichzeitig bei 
derselben Temperatur realisieren konnte, hat es in der Tat in diesem Fali bisher unm6glich 
gemacht, dartiber zu entscheiden, ob es sich hier wirklich um verschiedene Phasen handelt 
oder nicht. Das ist aber nach den obigen Bemerkungen kein Zufall; aIle thermodvnami
schen Dbedegungen; in clenen der Phasenbegriff im GIBBsschen Sinne eine Rolle' spielt, 
beziehen sich auf koexistente Stoffe, zwischen clenen minclestens ftir cine Art von resi
stenten Gruppen ein ungehemmter Stoffa:ustausch stattfindet. Solange dieser Fall bei 
magnetischen Stoffen nicht versuchsmal3ig realisiert ist, ist (lie Phasenfrage hier eine reine 
Wortfrage. 
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standteilen eine oder zwei von den Phasen praktisch nur einen der unabhangigen 
Bestandteile enthalten [CaC03(s), CaO(s), CO2(g)] bezeichnet man den Gleich
gewichtsdruck auch als Zersetzungsdruck. 

Naturlich kann man auch den Druck primar gegeben denken und dann die 
Gleichgewichtstemperatur .{J = I (P) aufsuchen, bei der <X + I Phasen bei dem 
betreffenden Druck koexistent sind. So gehort bei reinen Substanzen (<X = I) 
zu jedem Druck eine Schmelztemperatur (fest-flussig), eine Siedetemperatur (flussig
gasfOrmig), eine Sublimationstemperatur (fest-gasfOrmig). Bei zwei unabhangigen 
Bestandteilen oder, wie man auch sagt: in Zwei-Komponenten-Systemen, geh5rt 
zu jeder Kombination von drei Phasen bei jedem Druck eine bestimmte Gleich
gewichtstemperatur, bei der die betreffenden Phasen nebeneinander koexistent 
sind. Handelt es sich dabei urn das Gleichgewicht zwischen einer Losung und zwei 
(praktisch) reinen festen Phasen, so bezeichnet man die Temperatur, bei der 
dieses vollstandige Gleichgewicht herrscht, als Temperatur des eutektischen 
Punktes (fUr Metallschmelzen) oder des kryohydratischen Punkte"s (fUr Salz
lOsungen). 

Endlich konnte man bei Mehrkomponentensystemen natiirlich auch in einer 
der <X + I Phasen, die -im vollstandigen Gleichgewicht miteinander koexistieren 
sollen, einen der Molenbruche willkiirlich geben; dann wiirde dazu eine ganz be
stimmte Gleichgewichtstemperatur und ein Gleichgewichtsdruck gehoren, ebenso 
wie alIe anderen Molenbruche dadurch festgelegt waren. 

<X Phasen: Unvollstandiges Gleichgewicht. Hier sind in erweiterten Systemen 
zwei von den spezifischen BestimmungsgroBen beliebig wahlbar. Es konnen z. B. 
bei jedem Druck und jeder Temperatur <X Phasen nebeneinander existieren; alIer
dings sind dann alIe Mischungsverhaltnisse in diesen Phasen durch p und T ein
deutig bestimmt. Fur <X = I haben wir einen reinen homogenen Korper, der, so
lange er in der betreffenden Form stabil oder phaseninstabil existiert (Kapitel F), 
beliebigen Variationen von p und T unterworfen werden kann. Fur <X = 2 sind 
zwei koexistente Phasen unter beliebigen Bedingungen des Druckes und der Tern
peratur existenzfahig (mit derselben Einschrankung). Die Mischungsverhaltnisse 
sind dann fest gelegt; z. B. existiert fUr verdiinnten wasserigen Alkohol in einem 
gewissen Temperaturbereich (unterhalb t = 0° C) bei jeder Ternperatur und jedern 
Druck z. B. Atmospharendruck, ein bestimrntes Mischungsverhaltnis der alkoho
lischen Losung, bei der eine feste Phase (es handelt sich urn praktisch reines Eis) 
mit der Losung im Gleichgewicht ist. Umgekehrt ist bei jeder Temperatur durch ein 
Mischungsverhaltnis der Druck bestimmt; so laBt sich also der Dampfdruck uber 
einer wasserigen Alkohollosung bei gegebener Temperatur durch Variation des 
Alkoholgehaltes der Losung in gewissen Grenzen stetig variieren. Fur <X = 3 sind 
in einern stetigen Bereich der p und T drei koexistente Phasen rnoglich, in denen 
aIle Mischungsverhaltnisse durch die Wahl von p und T festgelegt sind usw. Auch 
in diesen Fallen spricht man be'i Anwesenheit einer koexistenten Dampfphase von 
einem Dampfdruck der anderen Phase oder der an<ieren Phasen; dieser Dampf
druck ist jedoch nicht mehr eine reine Funktion der Temperatur, sondern ist von 
dem in einer Phase willkurlich zu gebenden Mischungsverhaltnis abhangig (Par
tialdruck). Ebenso ist der Schmelzpunkt einer festen Phase von dem Mischungs
verhaltnis·in der Losung und, falls die feste Phase ihrer Zusammensetzung nach 
merklich variabel ist, von dem in der festen Phase selbst abhangig usw. 

Weniger als <X Phasen. Jede weitere Reduktion der Phasen gegenuber dem 
vollstandigen Gleichgewicht (/1 = <X + I) erhoht die Zahl der willkurlich zu wahlen
den spezifischen BestimmungsgroBen urn eine Einheit. In einer Phase mit zwei 
unabhangigen Bestandteilen sind p, T und die Konzentration willkurlich wahl
bar (man sieht hier besonders dputlich, daB es sich urn erweiterte Systeme han-
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delt!); in zwei Phasen mit drei unabhangigen Bestandteilen, in drei Phasen mit 
vier unabhangigen Bestandteilen usw. besteht die gleiche Zahl von unabhangigen 
Variationsmoglichkeiten IX + 2 - (IX - I) = 3. So existiert etwa zu einer aus drei 
unabhangigen Bestandteilen gemischten Losung bei jeder Temperatur und jedem 
der beiden unabhangigen MischungsverhaItnisse eine koexistenteDampfphase, 
dei-en Druck und MischungsverhaItnisse allerdings festgelegt sind. Ffu 13 = IX - 2 

hat man vier unabhangige BestimmungsgroBen; das trifft zu ffu eine Phase mit 
drei unabhangigen Bestandteilen, zwei Phasen mit vier, drei Phasen mit fUnf 
usw. Die gegebenen Spezialfolgerungen werden jedoch zu einer Ubersicht fiber die 
Anwendung der Phasenregel in allen denkbaren Fallen genfigen. 

Variationsmoglichkeiten in engeren und erweiterten Systemen. Urn die Frage 
der Phasenbildung in Systemen von gegebener stofflicher Zusammensetzung 
(engeren Systemen) zu studieren, ist es zunachst sehr instruktiv, die Zahl der totalen 
Veranderungsmoglichkeiten eines engeren Systems mit der der spezifischen Ver
anderungsmoglichkeiten eines erweiterten Systems von gleicher Phasenzahl zu 
vergleichen. Die Gesamtzahl der in einem engeren ungehemmten Gleichgewichts
system von beliebiger gegebener Phasenzahl moglichen Veranderungen ist immer 
gleich 2; es kann p und T oder eine Reaktionslaufzahl und T, USW., in einem 
gewissen Bereich willkfirlich variiert werden. Andererseits ist die Zahl der spezi
fischen Veranderungsmoglichkeiten eines solchen Systems IX + 2 - 13; also sind 
allgemein IX - 13 mehr spezifische Veriinderungsmoglichkeiten im erweiterten System 
als totale Veriinderungsmoglichkeiten im engeren System, wobei allerdings IX - 13 
sowohl groBer als auch kleiner als 0 (nach der Phasenregel allerdings nicht kleiner 
als - 2) sein kann. 

1st IX > 13, so ist dieser Satz besonders klar, wenn man sich p und T als will
kfulich festzulegende Variable im engeren sowie im erweiterten System denkt. 
1m engeren System ist der ganze Zustand, also auch aIle Mischungsverhaltnisse 
% durch P und T eindeutig gegeben; im erweiterten System existieren noch IX - 13 
vonelhander unabhangige MischungsverhaItnisse, die man willkfulich festlegen 
kann (z. B. eine Phase, zwei unabhangige Bestandteile: ein MischungsverhaItnis; 
ebenso bei zwei Phasen, drei Bestandteilen; dagegen bei einer Phase, drei Be
standteilen: zwei MischungsverhaItnisse usw.). Man sieht hier besonders deut
lich: einerseits, daB die von der Phasenregel angegebenen Variationsmoglich
keiten sich auf die erweiterten, nicht auf engere Systeme beziehen (Variation des 
MischungsverhaItnisses einer Phase!) und zweitens, daB in allen diesen Fallen 
IX > 13 dureh Variation der iiuperen Bedingung in gegebenen engeren Systemen un
moglich alle spezifischen Zustiinde des betreftenden erweiterten Systems erreicht 
werden kOnnen. 

1m Fall IX = 13 ist dagegen durch p und T sowohl der Grad des Ablaufs aller 
Reaktionen in einem engeren System und dadurch die Zusammensetzung alIer 
Phasen des engeren Systems gegeben, als auch alle 'Mischungsverhaltnisse in einem 
erweiterten System mit denselben Phasen und Bestandteilen. Durch Variation 
der p- und T-We,rte erhaIt man also aIle in dem erweiterten System moglichen 
MischungsverhaItnisse. Da nun in dem engeren System p und T (in gewissem Be
reich) belie big variiert werden konnen, mup man schon in dem engeren System 
(innerhalb eines gewissen Bereiches) alle Mischungsverhiiltnisse erhalten kOnnen, 
die in dem erweiterten System (bei den gleichen p- und T-Werten) moglich sind. 
Beispiel: eine wasserige Alkohollosung mit ihrem Dampf, IX = 2, 13 = 2, Die 
mogliche Alkoholkonzentration im Wasser ist im erweiterten System durch Ande
rung von p oder T variierbar, die dazugehoiige Dampfkonzentration ist dann 
ebenfalls gegeben. 1m engeren System kann man durch Veranderung von 'p 
(oder T) ebenfall.s in einem gewissen Bereich die Alkoholkonzentration des 
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Wassers (und die dazugeharige der Dampfphase) variieren, indem man unter 
VergraBerung des Gesamtvolums und entsprechender Verminderung des Druckes 
vorzugsweise Alkohol aus der Lasung in die Dampfphase iiberfiihrt, so daB die 
zuriickbleibende Lasung alkoholarmer wird. [Allerdings ist hier nur die Zahl 
der unabhangig zu realisierenden Konzentrationsanderungen (in unserem Fall I) 
die gleiche wie im erweiterten System, aber nicht, im allgemeinen, die Grenze der 
realisierbaren Konzentrationsbereiche. 1st z. B. fiir das engere System ein Ge
samtverhaltnis Alkohol: Wasser wie I: 2 gegeben, so gelingt es zwar, durch Tem
peratursteigerung oder Druckemiedrigung immer mehr Alkohol in die Dampf
phase iibergehen zu lassen und so den Alkoholgehalt des Wassers bis zu einer 
gewissen Grenze herabzudrucken; es gelingt aber weder, nahezu reines Wasser in 
Koexistenz mit dem (alkohoThaltigen) Dampf zu erhalten, noch, bei Temperatur
emiedrigung oder Druckerhahung, durch Kondensation des Alkohols ein 
Mischungsverh1i.ltnis graBer als I: 2 in der flussigen Phase herzustellen.] 

Wieder andere Verhaltnisse treffen wir an, wenn (X < P ist, also im Fall der 
vollstandigen Gleichgewichte (z. B. Wasser-Wasserdampf) oder Ubergangspunkte 
(Wasser-Dampf-Eis) heterogener Systeme. Hier ist na!:h der gegebenen Regel 
die Zahl der Variationsmaglichkeiten im engeren System groper als die Zahl der 
spezifischen Veranderungen der erweiterten Systeme, d. h. es miissen in diesem 
Falle bei vollstandigen Systemen noch eine und in den Ubergangspunkten sogar 
noch zwei voneinander unabhangige (unspezifische) Veranderungen des engereIi 
Systems (z. B. Menge des in Dampf iibergegangenen Wassers bzw. Wassers und 
Eises) maglich sein, wenn alle spezifischen BestimmungsgraBen p, T und x fest
gchalten werden 1. 

Betrachten . wir zunachst die vollstiindigen Systeme, P = (X + I. Der ein
fachste Fall ist hier ein Zweiphasensystem einer reinen Substanz, (X = I, P = 2, 

etwa W~ser in Koexistenz mit seinem DampL Ein so1ches System ist bei ge
gebenem p oder T keiner spezifischen Veranderung mehr f1i.hig. Dagegenist wohl 
noch eine unspezifische Veranderungsmaglichkeit vorhanden: es kann sich bei 
konstantem p und Teine g-Reaktion (Ubergang von Wasser in den Dampfraum) 
abspielen, die die Gesamtmenge der Dampfphase auf Kosten der Wasserphase 
vergraBert oder umgekehrt. ]edoch auch bei allgemeineren "vollstandigen Sy
stemen" ((X = 2, P = 3; (X = 3, P = 4 usw.) liegt der Fall ahnlich; es ist zwar 
hier bei gegebenem p oder T iIi jeder Phase jedes Mischungsverh1i.ltnis -vallig 
bestimmt, doch kannen in engeren Systemen dieser Art noch diejenigen stoff
lichen Ubergange eintreten, die (bei gegebenem p und T) die relative Zusammen
setzung aller Phasen unv~randert lassen. Da p - (X = rist, handelt es sich urn 
eine derartige Veranderungsmoglichkeit. In der Tat, entfemt man etwa in einem 
Dreiphasensystem (mit den unabhangigen Bestandteilen I und 2) die Menge dn: 
aus der I. Phase, so 'muB zwar zur Aufrechterhaltung des Mischungsverh1i.ltnisses 
zugleich eine bestimmte Menge dn~ entfemt werden; die Verteilung dieser Menge 

1 Diese Behauptung bedeutet eine Einschrankung der friiheren (§ 7). wonach in un
gehemmten engeren Systemen durch p und T alles, also z. B. auch der Ablauf aller Re
aktionen, eindeutig bestimmt sein sonte. Nun kann man jedoch in engeren Systemen 
ebensogut p und soder T und § oder auch zwei §-Werte als unabhangig zu gebende Variabeln 
betrachten und durch die Gleichungen Jt = 0 aIle iibrigetl bestimmen. Man erkennt dann. 
daB es sich hier um FaIle handelt, wo eine oder zwei von den abhangigen GroBen p und T 
in einem kontinuierlichen Bereich der unabhllngigen § konstante Werte behalten; dann ist 
das System durch p und T nicht eindeutig: festgelegt. Eben dieser Fall liegt hei den voll
standigen Gleichgewichten und in den Ubergangspunkten stets vor. - In III, § 25 f. 
werden wir zu diesem Befund noch die allgemeinere Feststellung treffen, daB es sich bei 
den p und Tum Intensitatsvariabeln handelt, und daB derartige Unbestimmtheiten bei An
gabe der Werte aller Extensitatsvariabeln (zu denen auch die § gehoren) fortfallen. 
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auf die 2. und 3. Phase kann jedoch immer so vollzogen werden, daB die Mi
schungsverhaItnisse dieser beiden Phasen unverandert bleiben. Statt der ur
spriinglichen Anderung dn~ konnte man sich, wie man leicht einsieht, auch eine 
~-Reaktion, z. B. den Ubergang I' -~ I" willkiirlich vollzogen den ken ; aIle an
deren g-Reaktionen (I' -~ I"', 2' -~ 2" usw.) waren dann durch die Bedingung 
der konstanten Zusammensetzung aller Phasen bestimmt. Entsprechend ist auch 
fiir lX = 3, Ii - 4 usw. noch eine g-Reaktion frei usw. Da derartige Reaktionen 
mit ihrem Gefolge von abhangigen Veranderungen primar durch Volumanderung 
des Gesamtsystems eingeleitet werden konnen (einem bestimmten dn~ oder 
dgl'-+l" ist ja im engeren System eine ganz bestimmte Anderung des Gesamt
volums als abhangige GroBe zugeordnet, also ruft diese Anderung umgekehrt 
auch die betreffende innere Ubergangsreaktion hervor), so geht hieraus eine 
wiChtige Eigenschatt der vollstandigen Systeme hervor, namlich die, ihre Phasen
zusammensetzung bei V olumanderungen unverandert zu lassen (solange nicht eine 
Phase aufgebraucht ist). Bei der Gelegenheit kann iibrigens noch bemerkt werden, 
daB ein engeres vollstandiges System natiirlich auch dann bei gegebenem p und T 
in seiner Zusammensetzung erhalten bleiben kann, wenn es durch eine Stoff
menge "erweitert" wird, die 'das Mischungsverhaltnis einer der vorhandenen 
Phasen besitzt oder ein Mischungsverhaltnis, das sich durch Zusammenbringen 
gewisser Mengen de}; einzelnen Phasen herstellen laBt. Wird aber ein Stott in 
anderem Mischungsverhiiltnis zugesetzt (z. B. ein Stoff in dem Mischungsverhaltnis 
einer Phase plus einem UberschuB eines unabhangigen Bestandteiles), so mufJ 
sich durch diesen Zusatz das ganze vollstiindige System autlosen und in ein unvoll
standiges iibergehen, da dann die Konstanz der Zusammensetzung der Phasen 
nicht mehr aufrechterhalten werden kann. 

In den Obergangspunkten, wo Ii -lX = 2 ist, bestehen nach unserem all
gemeinen Satz zwei voneinander unabhangige unspezifische Veranderungs
moglichkeiten im engeren System, wahrend aIle spezifischen GroBen hier ja keiner 
Variation mehr fmig sind. Es geniigt, auf das BeispiellX = I hinzuweisen, etwa 
die Koexistenz von Wasser, Eis und Wasserdampf nahe ·bei 0° C, wo die beiden 
unabhangigen Ubergange Wasser -~ Eis und Wasser -~ Dampf noch moglich 
sind, die in einem gegebenen engeren System die Menge der drei Phasen will
kiirlich gegeneinander zu verandem gestatten. Hier sind also entweder zwei 
g-Reaktionen willkiirlich, oder es ist, wenn man nicht diese GraBen als unab
hangige Variable beibehalten will, die Angabe von zwei anderen (abhangigen) 
GroBen erforderlich, urn den Zustand festzulegen; es konnen etwa die Teil
volume zweier Phasen oder das Gesamtvolum und die Energie oder Entropie 
(durch ZufUhrung von Schmelzwarme usw.) als die zwei voneinander unabhangigen 
primaren BestimmungsgroBen fiir die Veranderung angesehen werden. 

Vertei1ungg~gebener Stoffmengen auf verschiedene Phasen. Nehmen wir 
zunachst an, daB die Zahl und Art der Phasen gegeben ist, so kann in unserer 
Terminologie die Untersuchung der Verteilung der Stoffe auf die verschiEdenen 
Phasen bezeichnet werden als die Aufgabe einer Bestimmung aller Durchgangs
reaktionsablaufe, also aller g-Werte, in einem ungehemmten engeren Gleichge
wichtssystem. Ftir lX ;:::: Ii sind, wie es dem allgemeinen Satz entspricht, durch 
die (lX-I)' Ii ~F-Bedingungen aile (lX- I)' Ii g-Werte in Abhangigkeit von p 
und T fUr jedes engere System vollkommen bestimmt; hier muB also die Angabe 
von p und T gentigen, urn die Stoffverteilung auf die Phasen zu bestimmen, 
wenn die Art des engeren Systems durch die Angabe der Gesamtmengen der un
abhangigen Bestandteile festgelegt ist. Man verfahrt dann etwa so, daB man sich 
zunachst tiber die "spezifischen Zustandsgleichungen", d. h. die Abhangigkeit 
der st'; von den p, T, x' und x" ,der jedesmal beteiligten beiden Phasen orientiert: 
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diese Aufgabe UiBt sieh, wie in Kapitel C besprochen wird, noch reduzieren auf 
die Bestimrp.ung der "chemischen Potentiale" fiir je eine Phase in Abhangigkeit 
von diesen Variabeln. Die Gleiehungen St~ = 0 liefem dann fiir jeden Wert von 
p und T die Beziehungen zwischen den abhangigen und den unabhangig zu ge
benden Mischungsverhrutnissen; es bleiben immer IX + 2 - P - 2 = IX - P solche 
unabhangigen Mischungsverhrutnisse iibrig. Man hat also erstens diese IX - P 
unabhangigen Mischungsverhrutllisse und zweitens die p Gesamtmengen oder 
Gesamtmolenzahlen n/, nil usw. der einze~en Phasen, zusammen IX Unbekannte, 
aus den IX gegebenen Gesamtmengen N l , N2 ... N", der unabhangigen Bestand
teile zu bestimmen. Das geschieht durch Gleichungen von der Form: 

n~ + n~ + ... n~iI) = Nl 

oder x~n' + x~'n" + ... = N 1 , 

von denen in der Tat IX vorhanden sind. 
Fiir die spezifisch vollbestimmtenSysteme IX < p sind durch die ~-Glei

chungen alle x eindeutig festgelegt, desgleichen eine oder zwei von den GraBen 
p und T. Es bleiben, wenn die p und T vorgeschriebene, unter den betreffenden 
Bedingungen magliche Werte haben, noch die n/, n" ... n(fl), im ganzen also p 
verschiedene GraBen zu bestimmen, wozu die IX N-Gleiehungen nicht ausreichen; 
es fehlen in vollstandigen Systemen (p = IX + I) eine und in den Ubergangs
punkten (p = IX + 2) zwei Gleichungen zur Bestimmung der n. Das entspricht 
ganz der Tatsache, daB in engeren Systemen eine bzw. zwei g-Reaktionen in 
diesen Fallen durch p und T nicht festgelegt sind. Die zusatzlichen Gleichungen 
erhalt man, ebenso wie bei der Festlegung der noch unbestimmt bleibenden 
~-Werte, durch Angabe von V oder U oder Soder (bei p = ?' + 2) durch je zwei 
von diesen GraBen. DaB diese Bedingungen ganz ahnliche FormUlierungen zu
lassen wie die obigen N-Gleichungen, werden wir spater (Kapitel C, F) sehen; 
ebenso werden wir graphische Verfahren zur Bestimmung der Verteilung der. 
Stoffe auf die Phasen spater besprechen (§§ 26, 27, 3I). Rier konstatieren wir 
nur, daB, wenn die Zahl und Art der Phasen gegeben ist, zur Verteilung der 
unabhangigen Bestandteile auf die verschiedenen Phasen in jedem Fall die ge
niigende Anzahl von Gleichungen vorhanden ist. 

Die weitere Frage, wie viele und welche von den im gehemmten Zustand 
bekannten Phasen eines Stoffgemisches unter gegebenen auBeren Bedingungen 
gleichzeitig auftreten, kannen wir hier noch nicht beantworten; hierzu sind Be
trachtungen iiber die Stabilitat eines Systems gegeniiber der Bildung rieuer 
Phasen in seinem Inneren erfoiderlich, die nach dem Vorgange von GIBBS 
durch Untersuchung der Gleichgewichtsbedingungen haherer Ordnung gewonnen 
werden. Wir verschieben diese Betrachtungen auf ein spateres Kapitel (F) und 
nehmen jetzt wieder die Betrachtung der ReaktionsgraBen St, ~ usw. auf, um 
die allgemeinen Verfahren zu ihrer Bestimmung kennenzulemen. Dabei wird 
uns zunachst (§ IO) eine zweckmaBige Vereinfachung und Zerlegung unserer bis
herigen "st-Thermodynamik" beschaftigen, bei der die thermodynamische Unter
suchung beschrankt wird auf die bloBe Untersuchung der thermodynamischen 
Eigenschaften je eines Stoffes in jc einer homogenen Phase. 
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Kapitel C. 

Theoretische und praktische Methoden zum Aufbau 
von Reaktionseffekten aus thermodynamischen 

Daten. 
Vorbemerkung. 

Aufgabe dieses Kapitels wird es sein, die wichtigsten Methoden anzugeben, 
nach denen ffir ein gegebenes System in jedem physikalischen und stofflichen 
Zustand, der reversibel erreichbar ist, die Arbeits- und Warmekoeffizienten der 
moglichen chemischen Reaktionen, also vor allem die GroBen ~ und ~ , bestimmt 
werdenkonnen. Die Bedeutung der Kenntnis dieser GroBen fUr chemische Ar
beits- und Gleichgewichtsprobleme (Ausbeutebestimmungen usw.) ist ja geniigend 
erortert. Ausgegangen wird bei den ganzen Betrachtungen dieses Abschnittes 
von der schon wiederholt hervorgehobenen Tatsache, daB die direkte experi
mentelle Bestimmung d~r Reaktionsarbeiten meist auf Schwierigkeiten stoBt 
(seltener auch die der Warmetonungen), und daB deshalb theoretische Aussagen 
oder thermodynamische Beziehungen (§ 4) moglichst weitgehend zu Hilfe ge
nommen werden sollen. 

Unsere Betrachtungen werden beherrscht sein von dem Grundsatz "divide 
et impera", Zuriickfiihrung der ~- und ~-Bestimmungen auf moglichst einfache 
Elementarangaben, d. h. ip. stofflicher Beziehung: Bezugnahme nur auf je eine 
Phase, und im iibrigen: Abtrennung der Temperatur- und Druckabhangigkeit 
von den Abhangigkeiten der stofflichen Zusammensetzung (die wir kiinftig vor
zugsweise durch die Molenbriiche chatakterisieren werden). 

Zwei Hauptverfahren sind es, die wir zu schildern haben. Die Bedeutung des 
ersten liegt mehr auf theoretischem Gebiet; es gestattet, die Reaktionseffekte 
und auch diethermodynamischen Funktionen U, S, G usw. des Gesamtsystems 
zu zerlegen,in Teile, die ihrem Absolutwert nach vollig bestimmt sind und die 
sich nur auf je eine Phase beziehen. Es handelt sich dabei urn eine Darstellung 
bei der nicht die Reakti,on, sondern der an der E.eaktion beteiligte Stoff die letzte 
BezugsgroBe ist; eine Darstellung, die den Gegensq.tz zwischen engeren und er
weiterten Systemen iiberbriickt, indem sie auch Vorgangen, die mit A.nderungen 
der Teilchenzahlen verbunden sind, eine physikalische Bedeutung zuweist. Dabei 
treten neue, einfachere, nur auf einzelne Stoffanderungen bezogene thermo
dynamische Beziehungen auf,· von denen die am Ende von § 10 besprocnenen 
[Gleichung (22) und folgende] die wichtigsten sind. Abgesehen von einer solcIien 
Rationalisierung der thermodynamischen Differentialgleichungen leistet diese 
Betrachtungsweise aber noch das, daB sie eine Grundlage schafft ffir die sta
tistische Berechnung thermodynamischer Funktionen (Freie Energie idealer Gase). 
Mindestens aber liefert sie die Grundlage ffir die Bestimmung von Entropie
werten ausgezeichneter Zustande (insbesondere bei T = 0), und damit ffir die 
Berechnung gewisser ffir die ~- und ~-Bestimmung wichtiger Konstanten (Entro
piekonstanten, Chemische Konstanten). 

Das im darauffolgenden § II zu besprechende Aufbauverfahren ist theo
retisch weniger allgemein und interessant, praktisch aber ebenfal!s sehr wichtig. 
Wir wenden uns in § IO zunachst dem erstgenannten Verfahren zu. 
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Ubersicht. Wir entwickeln zunachst die Hilfsbegriffe der Aufbauenergie und 
-entropie einer einzelnen Phase. Diese Begriffe gestatten, durch Wahl bestimmter 
Nullpunkte fiir Energie und Entropie die Energie- und Entropiewerte einer 
Einzelphase mit einer thermodynamischen Elfektbedeutung auszuriisten, die auch 
dann noch einen Simi behalt, wenn die Teilchenzahlender betrachteten Phase 
verandert werden. Auf diese Weise gelingt es, auch den .A"nderungen der Energie 
und Entropie mit der Teilchenzahl eine Effektbedeutung zuzuschreiben, und es er
gibt sich sogleich, daB aus diesen Einzeleffekten die ReaktionsgraBen $e, B und ~ 
einer homogenen oder Ubergangsreaktion in einfacher Weise zusammenzusetzen 
sind. Die weitere Aufgabe besteht zunachst darin, die Maglichkeit der Wahl eines 
Energie- und Entropienuilpunktes in der in diesen Betrachtungen geforderten 
Art nachzuweisen; hier greifen die Grundbegriffe der klassischen und quanten
theoretischen Statistik in unsere Ubedegungen ein. Nach diesen Vorarbeiten 
ergibt sieh ailes Weitere von selbst: die ailgemeinere Effektbedeutung der Freien 
Energie wird aufgezeigt, die Ableitungen der Freien Energie nach den Teilchen
zahlen, die chemischen Potentiale fl., werden eingefiihrt, und die Bedeutung der 
Teilchenzahlen als Arbeitskoordinaten, der chemischen Potentiale als Arbeits
koeffizienten wird nachgewiesen, und es werden die thermodynamischen Differen
tialbeziehungen einer Einzelphase aufgestellt, in der das Volum und die Teilchen
zahlen als Arbeitskoordinaten auftreten (wThermodynamik). Die Differential
beziehungen auf Grund von G- und 4>-Stammbaumen schlieBen sieh an, und 
schlieBlich werden die wiehtigen Beziehungen zwischen den partieilen molaren 
GraBen aufgestellt, die sieh aus den Homogenitatseigenschaften der Phase ergeben. 

Aufbauenergie und .. Entropie. Wir betrachten eine homogene Phase im ther
mischen Gleiehgewichtszustand, charakterisiert etwa durch V, T und die Molen
zahlen n1 ... n", der verschiedenartigen in ihr vorhandenen resistenten Gruppen. 
Wir betrachten dieselbe Phase in einem Nullzustand, in dem V, T und die Zahlen 
n1 . . . na andere sein kannen, die Zahl der letzten Bestandteile aber dieselbe 
sein soIl1. Von dem Nullzustand (Index 0) aus soll der betrachtete Zustand re
versibel erreiehbar sein. Dann laBt sieh, da es sieh bei dem betrachteten Uber
gang um reversible physikalische und chemische Veranderungen innerhalb eines 
engeren Systems handelt, eine Energiedifferenz U - Uo und eine Entropie-

differenz 5-50 angeben, welche die Bedeutung f(bA+bQ) bzw. f~ fiiI'den 

Vorgang der reversibeln Uberfiihrung aus dem einen Zustand in den anderen 
besitzt. Die GraBen U - Uo und 5 - 50 bezeiChnen wir bei bestimmter noch 
naher anzugebender Wahl des N ullzustandes als A ulbauenergie U und A ulbau
entropie S der betrelfenden Phase. Beide GraBen sind bei festgelegtem Null
zustand ihrem Absolutbetrag nach vollkommen bestimmt und prinzipiell durch 
Arbeits- und Warmemessungen feststellbar. 

Jetzt betrachten wir eine Phase, die sieh von den bisherigen dadurch unter
scheidet, daB eine der Molenzahlen, etwa die Zahl n1 , um dn1 geandert ist .. 
Legen wir auch fiir diese' Phase den Nullzustand in entsprechender Weise fest, 

I Es wird weiter unten die Forderung auftreten, daB der Zustand der letzten Be
standteile, die die resistenten Gruppen I ••• IX zusammensetzen, im Nullzustand der be
trachteten Phase derart sein soil, daB ttbergl!.nge in andere Nullphasen ohne EnergieAnde
rung moglich sind. Das bedeutet, daB in der Nuilphase die resistenten Gruppen in ihre 
letzten Bestandteile aufgelost sind. Gleichwohl werden wir die N ullphase durch die An
gabe n l ... n", charakterisieren konnen. indem wir darunter verstehen, daB sie soviel letzte 
Bestandteile enthalten soil, wie zum Aufbau der nl . .. n", notig sind. 
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so sind die AufbaugroBen U und S auch fiir die urn dnl veranderte Phase fest

gelegt, folglich auch die GroBen ~U und :8 . Nun untersuchen wirfolgenden 
0"1 ""1 

Vorgang: von dem System "nl + dnl" werden in dessen Nullzustand dnl Teilchen 
abgetrennt und in einen Nullzustand des Systems "dnl" reversibel iibergefiihrt. 
Fur aIle drei Systeme, "nl", "dnl" und "nl + dnl", treffen wirnun die Festsetzung, 
daB ihr Nullzustand so gewahlt sein 5011, dafJ eine Vereinigung der Nullsysteme 
"nl" und "dnl" und ihre Ober/uhrung in den Nullzustand des Systems "nl + dnl" 
ohne Energieanderung miiglich ist. Diese Wahl des Nullzustandes soIl die Bedingung 
dafiir sein, daB wir die U der verschiedenen Systeme als ihre Aufbauenergie 

bezeiehnen. Dann konnen wir folgendes behaupten: Die GroBe ~U_ dnl (hier 
U"l 

bei konstantem Volum) hat die Bedeutung eines meBbaren Energieeffekts 
[ = J (b A + b Q)] bei einer bestimmten Kombination von reversibeln thermodyna
mischen Prozessen. Diese Prozesse sind: "Abbau" des Systems V, T, n l ... n", 
bis zum Nullzustand (Vo, To, nl ... n",), Hinzunahme von dnl-Teilchen der 
Sorte I aus ihrem Nullzustand, Aufbau des Systems (Vo, To, nl + dnl ... n,,) 
bis zum Zustand V, T, nl + dnl ... n". In der Tat, die Kombination des 

Aufbau- und Abbauprozesses liefert CI~U dnl , und die wechselseitige UberfUh-
"1 

rung der Systeme im Nullzustand tragt niehts ztlr Energiedifferenz bei. 
An dieser Uberlegung wird niehts geandert, wenn die hinzuzufUgenden 

dnl-Teilchen nieht einem isolierten Nullsystem "dnl " entnommen werden, son
dern irgendeinem anderen Nullsystem, das die letzten Bestandteile der Gruppe I 

enthalt, sofern nur die Uberfiihrung von dnl-Teilchen von diesem Nullsystem 
zu dem Nullsystem "nl" unter Bildung des Nullzustandes "nl + dnl " "energie
los" erfolgt. Wir konnen uns also aueh vorstellen, daB die Entnahme der 
dnl-Teilchen, die das "nl"-System in das "nl + dnl"-System verwandelt, aus 
einem beliebig gr;oBen, evtl. auch noeh beliebige andere Teilchen enthalten
den Nullreservoir erfolgt, immer vorausgesetzt nur, daB der ganze NuIlprozeB 
energielos vor sieh geht. Demselben Reservoir konnen wir dann auch Teilchen 
dn2 ••• dn", und evtl. auch in der betreffenden Phase noch nieht vorhandene 
Teilchen der Sorten ~ + I usw. entnehmen und, unter der Voraussetzung, daB 
aueh alle diese Ubergange im NuIlzustand energielos erfolgen, den Ausdriieken 

~U dn2 .•• ,oU dn" + 1 ••• eine Effektbedeutung zusehreiben, die Bedeutung 
~"s 0""'+1 . 
eines dire!d meBbaren Warme- und Arbeitintegrals J (b A + b Q) . 

Ganz die entsprechendenUberlegungen gelten fUr ~8 dnl , ~S dn2 usw .. 
. ""1 (I"s 

vorausgesetzt, daB der Nullzustand hier so gewahlt ist, daB aIle Nullumsetzungen 

"entropielos" erfolgen: Die GroBe : 8 dn1 z. B. bedeutet das gesamte reduzierte 

Warmeintegral fb~ fiir einen Proze~~ der darin besteht, daB das System (V, T, 
nl ... n",) reversibel auf einem beliebigen Wegebis zum Entropienullzustand 
abgebaut wird, ihm dann aus einem Reservoir der betrachteten Art dnl-Teilchen 
entropielos hinzugefiigt werden und sehlieBlieh das System (Vo. To, nl + dn1 ..• n",) 
wieder reversibel bis in den urspriinglichen V-, T-Zustand iibergefUhrt wird. 
Vo und To brauchen fiir den Entropienullzustand iibrigens nicht die gleiehen 
zu sein wie fUr den Energienullzustand, woruber nQch zu spreehen sein wird. 

Bedeutung der ,0 U und ~ 8 fUr isotherme Reaktionen. Wir behaupten jetzt: 
e"l vn l 

die GroBen ~.!:! , ,cS usw. haben die Bedeutung, daB bei einer isothermen Reaktion 
en1 e"l 
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(bei konstantem Volum) innerhalb der betrachteten Phase "n1 ... n"," (Homogen
reaktion) oder zwischen einer Phase und einer anderen Phase "n~ ... n~" von 
gleicher Temperatur (Ubergangsreaktion) die Energieanderung U der Reaktion 
bei konstanten Teilvolumen der Phasen gegeben ist durch: 

oU 
U = .Ivi~ , (I) 

vni(V) 

die Summe erstreckt uber die einzelnen Stoffe und Phasen, wobei Vi die Zahl 
der Mole des betreffenden Stoffes i ist, die bei einem Formelumsatz der Reaktion 1 

entstehen oder verschwinden' (je nachdem haben die Vi positives oder negatives 
V orzeichen) . 

Die Wahrheit dieser Behauptung geht daraus hervor, daB beim Fortschreiten 
der Reaktion urn d)' jede Tei1chenzahl urn einen Betrag d~ = llid)' vermehrt 
oder vermindert wird. Dies Endergebnis kann nun entweder direkt durch die 
betrachtete isotherme Reaktion erhalten werden, oder auch durch Abbau der 
urspriinglichen Phasen auf den Nullzustand, Austausch der verschiedenen notigen 
Tei1chen der beteiligten Phase oder Phasen aus dem Reservoir (das dam it im 
ganzen keine letzten Bestandteile aufnimmt oder verliert) und Wiederaufbau del' 
Phase(n) mit den neuen Tei1chenzahlen2. Gleichung (I) druckt dann einfach die 
Tatsache aus, daB der Energieaufwand des in beiden Fallen zum gleichen Resultat 
fuhrenden Gesamtprozesses unabhangig yom Wege ist. 

In derselben Weise leitet man ab: 
cS 

@5 (V) = .I Vi ;,- (2) 
'ini(V) 

Die Entropieanderung (das reversible Warmeintegral fb~) pro Mol Umsatz 

auf dem direkten isothermen Wege ist hiernach gleich der Summe der Entropie-

anderungen (summe der fb~) der beteiligten Phase (oder Phasen), die dadurch 

i:mtstehen, daB die Phasen mit ihrer urspriinglichen Tei1chenzahl reversibel auf 
den Entropienul1zustand gebracht und mit den veranderten Tei1chenzahlen 
(entweder in Einzelschritten fUr jede Teilchenzahl oder nach schon kombiniertem 
Austausch) wieder aufgebaut werden. 

Aus (1) lind (2) folgt nun weiter fUr die Reaktionseffekte Sf nnd ~(V), die ja 
durch U - T@5(v) und T· @5(v) definiert sind [§ 4, Gleichung (5) und (6)]: 

( OU OS) Sf = .I Vi -, - - T ,-
Oni(V: Oni (V) 

oS 
~(V) = .IV. T -0'· 

. ni(V) 
(2a) 

Damit sind wir von selbst auf das praktisch wichtigste Ergebnis dieser Uber
legungen hingefiihrt worden: der A rbeits- und Warmekoeffizient einer chemischen 
Reaktion la{3t sich aUgemein aus einer Reihe von Einzelgliedern zusammensetzen, 
die ieweils nur von der Aufbauenergie und -entropie einer einzelnen Phase abhangen, 
und zwar in der Weise, da{3 nur der partieUe Differentialquotient dieser Gro{3en nach 
der betreffenden Teilchenzahl (bei konstantem Volum) ma{3gebend ist. 

1 Das heiBt einem Umsatz, der gerade der Reaktionsformel entspricht (s. § 3, S.15I). 
B Hierbei ist es noch gleichgiiltig, ob eine Phase, in der mehrere Teilchensorten bei 

der betrachtetEm Reaktion verandert werden, jeweils zur Aufnahme bzw. Abgabe jeder 
einzelnen Teilchensorte einmal abgebaut und wieder aufgebaut wird oder ob dieselbe Phase 
mehrere Teilchensorten zugleich im Nullzustande austauscht. Die Aufbau- und Abbau
effekte unterscheiden sich namlich in d,iesen Fallen nur um GraBen 2. Ordnung, die wir 
vemachll!.ssigen kOIU!en. 
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Wahl des Entropienullpunktes. FUr die statistische Berechnung chemischer 
Arbeits- und Warmeeffekte, die - wie erwahnt - das praktische Hauptziel 
dieser Betrachtungen ist, spielt die Entropie eine weit bedeutsamere Rolle als 
die Energie. Wir wollen uns· deshalb zunachst mit der Frage beschaftigen, wie 
fUr jede gegebene Phase der Nullzustand so festgelegt werden kann, daB ein 
Austausch letzter Bestandteile mit einer anderen Phase oder mit dem als Ver
mittler eingefillirten Teilchenreservoir ohne Anderung der Entropie moglich ist. 

Eine empirische Losung dieser Aufgabe liefert das NERNsTsche Theorem 
(§ IZ), nach welchem gewisse feste Phasen bei T = 0 die Eigenschaft haben, 
einen Austausch ihrer letzten Bestandteile ohne Entropieanderung zuzulassen1 . 

Urn die Reichweite dieses Theorems zu beurteilen und urn auch bei nicht kon
densierten Phasen einen Entropienullpunkt festzulegen, muB man jedoch von 
der statistischen Betrachtungsweise Gebrauch machen. 

Das Grundprinzip, das zu allen Folgerungen den Schliisselliefert, ist hier der 
von L. BOLTZMANN aufgedeckte Zusamrpenhang zwischen der Entropie und dem 
"Ordnungszustand" eines Systems. Je geordneter ein System ist, desto kleiner ist 
eine Entropie, je ungeordneter, desto groBer. Die Tendenz zur Zunahme der Entro
pie in einem abgeschlossenen System (1, § 7) entspricht nach BOLTZMANN der Ten
denz eines aus vielen Teilchen bestehenden Systems, aus dem geordneten Zustand 
in einen Zustand groBtmoglicher Unordnung uberzugehen und darin zu verharren. 

Urn von diesem Grundprinzip aus zu einer Beurteilung der Entropie eines 
Systems und insbesondere zur Auffindung eines geeigneten Entropienullzu
standes zu kommen, von dem Ubergange zu anderen Systemen ohne Entropie
anderung moglich sind, mussen wir erstens die Moglichkeit haben, den Ordnungs
zustand eines solchen Teilsystems zahlenmaBig zu charakterisieren und zweitens 
den Zusammenhang zwischen der so gewonnenen Zahl und det Entropie kennen. 

Fur die zahlenmaBige Erfassung des Ordnungszustandes eines Teilsystems 
ist es vongrundlegender Bedeutung, ob man diese Zahl so definieren kann, daB 
sie bei Reaktionen des Teilsystems mit beliebigen anderen Teilsystemen die 
Anderungen des Ordnungszustandes des Gesamtsystems angibt oder nicht. Man hat 
frillier zu der Moglichkeit einer solchen in gewissem Sinne absoluten Bestimmung 
des Ordnungszustandes von Teilsystemen kein rechtes Zutrauen gehabt und es 
vorgezogen, bei chemischen Reaktionen von vornherein ~ur fUr die Gesamtheit 
alier Phasen, die sich an der untersuchten Reaktion beteiligen, einen Ordm~ngs
zustand. zu definieren 2; Indem man hierbei nur Anderungen des Ordnungs
zustandes zu untersuchen brauchte, wich man der Frage nach der absoluten 
Kennzeichnung eines Ordnungszustandes aus. Das ist aber nicht notig und 
kompliziert die Betrachtung in ungerechtfertigter Weise. Es ist sowohl nach der 
klassischen wie nach der quantentheoretischen Auffassung des Ordnungszustandes 
moglich, fur jedes Teilsystem ein von jedem anderen Teilsystem unabhangiges 
MaB fur den Ordnungszustand zu gewinnen, das die obige Bedingung erfiillt; 
man muB dazu nur in der Wahl der den Ordnungszustand eines Teilsystems 
kennzeichnenden Bedingungen, Konfigurationen und Zustande so sorgfaltig vor
gehen, daB kein Unterschied der Ordnungszustande, der durch Hinzufugung oder 
Entfernung eines Elementarteilchens in dem einen oder anderen Teilsystem her
vorgerufen wird, unbeachtet bleibt. Dazu ist es notig3 , und die moderne Ent
wicklung" (Elektronen- und Kerndrall) hat das in zunehmenden MaBe bestatigt, 

1 Unser gesuchter Nullzustand ffir die Entropie ware in diesem Faile mit dem Null
punkt der absoluten Temperatur identisch. 

2 Vgl. z. B. die Untersuchungen von C. G. DARWIN u. R. H. FOWLER: Phil. Mag. 
Bd.44. S.450 u.823. 1922; Bd.45. S. I. 1923. 

3 SCHOTTKY. W.: Zur statistischen Fundamentierung der chemischen Thermodynamik. 
Ann. d. Physik Bd. 68. S. 481-544. insbesondere S. 507. 1922. 
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bei der Charakterisierung des Ordnungszustandes nicht nur das Verhalten der 
Molekille oder Atome gegeneinander, sondem weiterhin das Verhalten der ein
zelnen Elektronen in den Atomen und das der Atomkeme gegeneinander und 
gegen die Elektronen zu beachten; allgemein wird man sich nur urn diejenigen 
"Unordnungen" nicht zu kiimmem brauchen, die unter allen Reaktionsbedin
gungen in allen Phasen in der gleichen Weise auftreten, was nur in speziellen 
Fallen vorkommen wird. 

Die klassische Auffassung. Das Verhalten aller solcher Elementarteilchen 
dnes Teilsystems laBt sich nach der klassischen Auffassung, die wir zunachst 
kurz streifen wollen, charakterisieren durch die Angabe der Koordinaten und 
Impulse sowie notigenfalls der Rotationsachsen und Rotationsmomente aller in 
dem System vorhandenen kleinsten Teilchen (Elektronen und Atomkeme). Man 
denkt sich nach W. GIBBS l samtliche Koordinaten und Impulse des Teilsystems 
als Koordinaten in einem sehr vieldimensionalen Raum, dem "GIBBsschen 
PhaSenraum", abgekurzt r-Raum, eingetragen; dC;lnn entspricht jedem mo
mentanen Systemzustand ein Punkt dieses Raumes und dem Dauerzustand 
eine gewisse "Erfiillung" dieses r-Raumes mit "Systempunkten" oder System
bahnen. Je groBer die Energie des (Teil-) Systems und je mannigfaltiger die 
Konfigurationen und Bewegungen innerhalb desselben, desto groBer ist der von 
dem System erfiillte Teil des r-Raumes 2• Die GroBe des erfiillten r-Raumes bei 
.gegebenen auBeren Bedingungen ist nun nach BOLTZMANN und GIBBS das MaB 
fiir die "Menge der Realisierungsmoglichkeiten" eines gegebenen Makrozustandes, 
und diese "Menge der Realisierungsmoglichkeiten" ist wiederum, im genaueren 
Sinne, das, was wir oben als "MaB der Unordnung" (oder MaB der Ordnung) 
bezeichnet hatten. Urn dieses MaB zu einem absoluten, von der Art des betreffen
den Teilsystems unabhangigen zu machen, ist es nur noch notig, fiir aIle Teil
systeme erstens den "Ort" der Elementarteilchen im r-Raum durch gleichartige 
Koordinaten und Impulse zu charakterisieren, und zweitens flir den aufdiese 
Weise gewonnenen "Raum" ein EinheitsmaB einzufiihren, das sich uberall an
wenden laBts. Man kommt so bereits bei der klassischen Betrachtung auf den 
Begriff der "Phasenzelle", d. h. eines in eindeutiger Weise festlegbaren Elementar
"Wiirfels" im r-Raum jedes Teilsystems, der als ElementarmaBstab fiir die GroBe 
des "erfilllten" Teils des r-Raumes und damit fur die Menge der Realisierungs
moglichkeiten eines Makrozustandes brauchbar ist. Die Zahl, die angibt, wie 
viele solche Einheitszellen in dem erfiillten Teil des r-Raumes unterzubringen sind, 
bezeichnen wir als "Zahl der RealisierungsmOglichkeiten" und wahlen fiir diese 
Zahl (bei einer bestimmten Wahl der EinheitszeIle, s. w. u.) den Buchstaben ~. 

Nachdem so, fiir den klassischen Fall, der Unordnungsgrad durch die An~ 
gabe der Zahl ~ in einer absoluten, von der Art des Systems unabhangigen 
Weise festgelegt ist, haben wir nur noch die Beziehung zwischen dieser Zahl und 
der Entropie 5 des Teilsystems anzugeben. Dieser Zusammenhang, den wir hier 

1 Grundlagen der statistischen Mechanik. Deutsch bei J. A. Barth. Leipzig 1905. 
2 Diese Behauptung gilt, bei streng vorgegebenem Energiewert, zunachst nur fUr die 

GroBe der von dem System erfiillten Energie-"Flache" im r-Raum. Betrachtet man jedoch, 
wie es den Tatsachen in Wirklichkeit besser entspricht, die Energie eines Teilsystems inner
halb gewisser enger Grenzen als variabel, so laBt sich dieser SchluB auch auf den gesamten 
r-Raum innerhalb der Energieflache ausdehnen. Dieser Raum ist als der "von dem System 
erfiillte'Teil" des r-Raumes zu betrachten. 

3 SCHOTTKY, W.: a. a. O. Auf die Forderung, daB zur Charakterisierung des Zustandes 
in allen Teilsystemen dieselben Koordinaten und Impulse verwendet werden sollen, kann 
insofern verzichtet werden, als die GroBe eines Elementes des r-Raumes wegen gewisser 
Invarianzeigenschaften dieses Raumes von der speziellen Wahl der Koordinaten und Im
pulse eines Teilchens unabhangig ist (z. B. Polarkoordinaten statt kartesische Koordi
naten usw.). 

Schottky, Thermodynamik. 
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natiir1ich nicht ableiten konnen,· wird durch das sog. "BOLTZMANNsche Prinz~'P" 
gegeben, nach welchem die Entropie dem natiirlichen Logarithmus der Zah1 $ 
der Realisierungsmoglichkeiten eines gegebenen Makrozustandes proportional ist: 

5 = kln~. 

kist hierbei die sog. BOLTZMANNsche Konstante; ihr Wert ist gleich ! ' wobei R 

die Gaskonstante (in dem fUr die Entropie gewahlten MaG), N die Zahl der Mole
kiile im Mol (LOSCHMIDTsche Zahl) ist. Man bezeichnet $ auch, in einem un
genaueren und ffir die Auffassung etwas gefahrlichen Ausdruck, als "Wahrschein
lichkeit" des betreffenden Zustandes. 

Die quantentheoretische Auffassung. Die bisherige klassische Deutung der 
Zahl der Realisierungsmoglichkeiten (als ganze Zahl) wird bedenklich, wenn sich 
die Koordinaten und Impulse der Elementarteilchen eines Systems bei klassischem 
Verhalten nur fiber wenige Einheitszellen im Phasenraum hin erstrecken wiirden. 
Gerade in diesem Fall treten nun aber teale Abweichungen von dem klassischen 
Fall ein, die den Begriff der Phasenzelle in einem noch pragnanteren Sinne hervor
treten lassen. Nach der alteren Quantentheorie war die Sachlage so, daB die 
Raumerfiillung eines Systems sich mit zunehmender Energie 1 nicht stetig fiber den 
r-Raum ausbreiten konnte, sondern daB nur sprungweise immer neue Gebiete. 
jedesmal von der GroBe einer Einheitszelle von bestimmter quantenmaaig fest
gelegter GroBe, erobert werden konnten. (Wie die" Verteilung" innerhalb einer 
Einheitszelle zu denken war, war hierbei noch eine sekundare Frage.) So ergab 
sich von selbst, daB die Zahl $ der Realisierungsmoglichkeiten in der Quanten
theorie immer eine ganze Zahl war; das BOLTZMANNsche Prinzip blieb hierbei 
ungeandert, und es ergab sich somit die ffir unser Ziel hochbedeutsame Folgerung, 
daB als Zustand kleinster Unordnung, mit der Zahl $ = I, ein Zustand fibrigblieb, 
bei dem das ganze System sich nur noch in einer einzigen Einheitszelle des r-Rau
mes aufhielt. Dieser Zustand war der Zustand kleinster Unordnung, der Zustand 
groBter Ordnung, und nach (4) der Zustand mit der Entropie o. Dabei war die 
GroBe der Einheitszelle quantentheoretisch d,adurch festgelegt, daB ffir jede Teil-
dimension f dq dp (q eine der Koordinaten eines Teilchens, p dazugehoriger Im
puls) der Einheitszelle im r-Raum ein Beitrag von der GroBe des PLANcKschen 
Wirkungsquantums h gerechnet werden muBte; die" Quantenzelle" des r-Raumes 
hatte also die GroBe hn , wenn n die Zahl samtlicher Koordinaten (nicht Teilchen!) 
des betreffenden Systems war. Diese Quantenzelle muBte dann nattirlich, urn 
in den Grenzfillen die Stetigkeit zu wahren, auch als Einheitszelle bei der klas
sischen Bestimmung von ~-Zahlen verwendet werden. 

Die neuere, quantenmechanische oder wellenmechanische Auffassung hat, 
indem sie die Individualitat der Elementarteilchen aufhob und jeweils tiber den 
ganzen Koordinatenraum "verwischte" Eigenfunktionen an Stelle der scharfen 
Quantenbahnen setzte, an der Auffassung dieses Ergebnisses manches geandert, 
das Ergebnis selbst jedoch bestehen lassen. (Wir kommen auf quantenmecha
nische Deutungen in §§ 12 und 13 zurtick.) Hiernach existiert fUr jedes Gesamt
system unter gegebenen auBeren Bedingungen immer eine bestimmte Zahl $ 
von Realisierungsmoglichkeiten, die in absolutem MaGe den Unordnungszustand 
des Systems charakterisiert und die, beim Ubergang zum klassischen Fall, der 
Wahl einer Einheitszelle von der GroBe hn entspricht. 

So bedeutet also in allen Fallen derjenige Zustand eines Teilsystems, in dem 
das ganze System auf eine einzige Quantenzelle (bzw. Eigenfunktion nach der 

1 Hier wieder als mittlere Energie. mit gewissen Schwankungsamplituden. aufzufassen. 
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neueren Darstellung) beschrankt ist, den Zustand volliger Ordnung, und ein 
'Ubergang eines Teilchens von einer solchen stofflichen Phase in die andere (mit 
Aufrechterhaltung des Zustandes \l3 = I, auch nach Aufnahme des neuen Teil
chens) bedeutet einen 'Ubergang ohne Entropieanderung. 

M ithin sind durch Wahl des Zustandes volliger Ordnung als N ullzustand die 
Bedingungen erjullt, welche wir jur diesen Nullzustand aujgestellt hatten. Die auf 
den Zustand volliger Ordnung bezogenen Entropien 5 der verschiedenen Phasen 
haben also fUr beliebige Zusammensetzung (nl ... n,,) der Phase die Bedeutung 
der besprochenen Aufbauentropien S. Setzen wirnun, entsprechend (4), So ftir 
diesen Nullzustand gleich 0, so wird 5 = S ftir jede Phase, und wir konnen, 
nachdem wir diese Festsetzung getroffen haben, des Hilfsbegriffs der Aufbau
entropie wieder entraten und die Furmeln (2) und (3) auf die in dieser Weise de
finierten "Absolutentropien" 5 tibertragen. Wir tun das, indem wir von jetzt 
an festsetzen, daB, wenn von der Entropie 5 schlechthin die Rede ist, immer 
als Bezugspunkt 0 der Zustand volliger Ordnung der betreffenden Phase (oder, 
bei mehreren Phasen, des betreffenden Phasensystems) gelten soIl, daB wir es 
also immer mit der "absoluten Entropie" zu tun haben. 

Der Energienullpunkt. Auf eine Absolutberechnung der Energie einer Phase 
wird praktisch weniger haufig zurtickgegriffen; meist laBt man in Gleichung (3) 
den Energieumsatz U der Reaktion (bzw. die WarmeWnung~, vgL weiter unten) 
direkt auftreten, ohne die Zerlegung (I) vorzunehmen. Gleichwohl ist es, schon 
zur Fixierung der Vorstellungen, erwtinscht, den Energienullpunkt in iihnlich 
bestimmter Weise festzulegen wie den Entropienullpunkt; nur dann werden ja 
z. B. die in der Zerlegung (3) auftretenden Einzelglieder eine vollstandig de
finierte Bedeutung haben. Eine praktische Rolle endlich spielt die Absolut
festlegung des Energienullpunktes in solchen Fallen, wo zur Berechnung einer 
Umsetzungsenergie atom are , etwa spektroskopisch oder durch ElektronenstoB
messungen erschlossene Daten verwendet werden (astrophysikalische Probleme); 
hier sind die Einzelenergien der reagierenden Teilchen das primar Gegebene. 

Wir kommen zunachst auf unsere frtihere Bemerkung zurtick, wonach die 
Annahme, daB der Nullzustand einer Phase gleichzeitig Nullzustand ftir die 
Energie und die Entropie sein mtisse, fallengelassen werden kann; zweckmaBig 
und praktisch notwendig wird dies deshalb, weil die Energie der Phasen im Zu
stand volliger Ordnung (5 = 0) meist eine komplizierte Funktion des Aufbaues 
dieser Phasen ist. In der Tat ist bei keiner unserer Behauptungen von der Tat
sache, daB sich die Aufbauentropie und Aufbauenergie auf denselben Nullzustand 
der Phase beziehen, Gebrauch gemacht worden. Dies vorausgesetzt, bietet sich 
uns ein sehr einfacher Nullzustand ffir die Energie, der die verlangte Eigenschaft 
besitzt, daB sich .die Umwandlung beliebiger resistenter Gruppen innerhalb der 
Phase oder ihr Austausch mit anderen Nullphasen oder dem Teilchenreservoir 
energielos vollzieht. Es ist das der als "Zustand der volligen Dissipation" be
zeichnete Zustand1, in dem aIle resistenten Gruppen in ihre (bei der betrachteten 
Reaktion auftretenden) letzten Bestandteile zerlegt und diese in unendliche Ent
fernung voneinander und in Ruhe gebracht sind. In der Tat bedeutet dann 
weder eine Umgruppierung der letzten Bestandteile innerhalb einer solchen Null
phase, noch ein Austausch von Teilchen mit einer anderen Nullphase oder einem 
Teilchenreservoir von gleichen Eigenschaften einen Energieaufwand. 

Als letzte Bestandteile werden in vielen Fallen die Atome oder sogar gewisse, 
bei allen Reaktionen resistent bleibende Atomgruppen gentigen; beim Auftreten 
geladener Teilchen kann sich jedoch die Einftihrung ein- oder mehrfach ionisierter 

1 SCHOTTKY: Ann. d. Physik Bd.62. S. II3. 1920. 
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Atomriimpfe als notwendig erweisen, bei astrophysikalischen Problemen werden 
sogar (wie bei det Entropie) unter Umstanden die rtinen Atomkerne und Elek
tronen als letzte Bestandteile auftreten miissen. 

Es wird also die zweckmaBige Wahl der Nullphase ffir die Energie nicht nur 
von dem betrachteten Gesamtsystem, sondern auch von der Art der darin vor
kommenden Reaktionen abhangig zu machen sein. Gleichwohl denken wir uns 
ffir jeden Fall den Energienullpunkt in einer der zulassigen Arten eindeutig fest
ge1egt und verstehen unter der Energie U schlechthin von jetzt an die auf einen 
solchep. Dissipationszustand als Nullpunkt bezogene .. absolute Energie". Mit 
dieser Festsetzung konnen wir in den Beziehungen (r) bis (3) wieder einfach U 
an Stelle 'von U schreiben. 

[Wir bemerken schlieBlich noch, daB bei Mehrphasensystemen, wie leicht 
einzusehen, in (r) bis (3) unter U und S auch die (absolute) Gesamtenergie und 
-entropie ailer Phasen zusammengenommen verstanden werden kann. Wir werden 

aber in den Ausdriicken ~~ usw. der Einfachheit halber meist nur an die (ab

solute) Teilenergie der betreffenden .Phase denken.] 
Die (absolute) Freie Energie einer Einzelphase: Durch die bisherigen Be

trachtungen ist die Bestimmung der ReaktionsgroBen ~ und B(v) auf die Unter
suchung der Absolutenergien und -entropien der einzelnen Phasen in Abhangig
keit von ihrer Teilchenzahl zuriickgefiihrt. Die Kenntnis von U und S in Ab
hangigkeit von n1 ... no<, V und T leistet aber, wie man sofort sieht, noch mehr: 
ffir aile Anderungen der betrachteten Phase,die sich ohne Anderung der Teilchen
zahlen abspielen, sind ja durch U und S auch aile Warme- und Arbeits
koeffizienten (Volumwarme, Warmekapazitat, Druck) vollstandig bestimmt. Es 
ist also moglich, die vollstandige thermodynamische Untersuchung der Einzel
phase in ahnlicher Weise auf der Bestimmung der Funktionen U und S in Ab
hangigkeit von V, T und den Teilchenzahlen aufzubauen, wie wir in § 4 die Unter
suchung engerer Gesamtsysteme auf der Bestimniung von U und S in Funktion 
von V, T und den Reaktionslaufzahlen l aufgebaut hatten. Dabei bietet die 
Untersuchung der Funktionen U (V, T, n1 ... ) und S (V, T, n1 ... ) gegeniiber 
den friiheren Funktionen U bzw. S (V', V" ... , T, },I, j..II •.. ) folgende Vorteile: 
I. Es wird von vornherein nur nach den Eigenschaften einer einzelnen Phase ge
fragt. 2. Durch die Kenntnis der Phasenfunktionen U und S in Abhangigkeit von 
allen ~'ist das thermodynamische Verhalten der Phase nicht nur in dem gerade 
betrachteten engeren System oder dem betrachteten erweiterten System (mit 
variierten Gesamtmengen), sondern auch bei Reaktionen der betrachteten Phase mit 
irgendwelchen beliebigen anderen bisher noch nicht betrachteten Phasen gegeben. 

Wie friiher, studieren wir zunachst die Differentialbeziehungen, die zwischen 
den thermodynamisch wichtigen Differentialquotienten von U und S bestehen. 
Wir konnen dabei nach den friiheren Verfahren sogleich die Funktion U und S 
durch eine einzige, die absolute Freie Energie der Einzelphase, F = U - T S , 

t E gil ,,-l:h ·d of S d oU ·ToS d· erse zen.· s t ni::UIlllC Wle er ~T = - , a ~T = ~T ; le 
U (n, V) U (II, V) U (n, V) 

n verhalten sich also in dieser Beziehung wie Arbeitskoordinaten. Die Kenntnis 
der Freien Energie F in Abhangigkeit von T, V und den Teilchenzahlen ~ der 
resistenten Gruppen liefert hiernach auch die Kenntnis von S und damit die von 
U in Abhangigkeit von diesen GroBen. 

Die Differentialbeziehungen entnehmen wir am besten wieder einem ,,F
Stammbaum der Einzelphase". Wir haben (ffir zwei Arten von resistenten 
Gruppen; die beiden Teile des Stammbaums hat man sich wieder nebeneinander 
gesetzt zu denken): 



Die chemischen Potentiale. 213 

F 

Variable V n" 
I. Generation -I' III 

Variable VV Vn, Vn" VT n,V n"n" n"n" n"T 

2. Generation 01' 01' 01' 01' Olll Olll o III Olll 
-oV -- onl -on. -oT oV onl on. oT 

Variable n" T 

I. Generation Il. -5 

Variable n"v n"n, n.n. n"T :rv Tn, Tn. TT 

2. Generation Oil. o III o III o III LV 05 05 G" 
oV Bnl On. oT -T -onl -on. -1: 

Hierbei sind die GraBen fll und fl. zunachst als bloBe Abkiirzungen fUr 

~ Fund ~ F aufzufassen; auf ihre Bedeutung kommen wir gleich zu sprechen. 
unl(V) un.(v) 

. Infolge der Gleichheit der durch Differentiation nach gleichen Variabeln, 
jedoch in umgekehrter Reihenfolge, entstandenen GraBen der ,,2. Generation" 
ergeben sich wieder analoge Differentialbeziehungen, wie sie in § 4 fiir das engere 
(1-) System erartert wurden. AIle Differentiationen nach den n und T sind natiir
lich bei konstantem V auszufiihren. 

Ehe wir diese Differentialbeziehungen diskutieren, miissen wir jedoch die 
in dem F-Stammbaum eingefiihrten neuen Bezeichnungen fll und fl. und ihre 
Bedeutung fiir die chemische Thermodynamik erl1i.utem. 

Die chemischen Potentiale. Die GraBen fll und fl. sind eingefiihrt als Be-

zeichnungen fiir die partiellen Ableitungen ~ F und ~ F . Wir haben also, fiir 
unl(V) un.(V) 

eine Teilchensorte i: 
._ou _TBS 
~ - 0 ni(V) 0 ni(V) • (5) 

Vergleichen wir diese Beziehung mit der Beziehung (3) fiir ~, so erkennen 

wir die fundamentale Bedeutung der. GraBe: ~ = ~ F fiir chemische Reaktionen : 
uni(V) 

es ist namlich: 
(6) 

Der Arbeitskoellizient ~ ieder isotkermen chemischen Reaktion zapt sick aus Einzel
betragen '" fl' zusammensetzen, in denen auper den RtJaktionsaquivalentzahlen '" 

nul' nocn Gropen fl' = ~F auftreten, die sick auf die einzelnen Phasen und die 
uni(v) 

einzelnen reagierend~ Stolle bezieken. 
Diese GraBen sind von W. GIBBS in die chemische Thermodynamik ein

gefiihrt worden 1 ; GIBBS bezeichnet sie als ckemiscke Potentiale des betreffenden 
Stoffes in der betreffenden Phase, da sie in ihrer Bedeutung fiir Arbeits- und 
Gleichgewichtsprobleme vielfache Parallelen zu den elektrostatischen Potentialen 
eines geladenen Teilchens aufweisen. Eine bestimmte Festlegung des Absolut
wertes der fl ist allerdings von GmBs ebensowenig versucht worden, wie dies 
im allgemeinen bei elektrostatischen Potentialen zu geschehen pflegt. 

1 Thermodynamische Studien, S. 76. 
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Die neuere EntwicIdung hat nun, wie wir ausfiihrten, gezeigt, daB es moglich 
ist, die U und 5 und damit auch die ft einer Einzelphase in rationeller Weise 
ihren Absolutwerten nach zu bestimmen. Damit wird die damalige GIBBssche 
Begriffsbildung a posteriori noch tie fer gerechtfertigt; andererseits ist es aber 
nicht mehr notig, sich zur Deutung der ft eines elektrostatischen Gleichnisses zu 
bedienen, sondern man kann jetzt die thermodynamische Effektbedeutung der 
ft direkt angeben, und zwar am einfachsten, indem man von der thermodyna
mischen Effektbedeutung der absoluten Freien Energie F = U - T 5, ausgeht, 
die in engem AnschluB an die allgemeine Effektbedeutung der Freien Energie, 
wie wir sie in II, § 10, besprochen haben, zu definieren ist. 

U bedeutet nach dem friiheren die Aufbauenergie I (b A + b Q) der ganzen 

Phase, bezogen auf den absoluten Energienullpunkt, 5 die Aufbauentropie fbi! 
der Phase, bezogen auf den absoluten Entropienullpunkt. T 5 bedeutet also die 
Aufbauwarme Q der Phase auf einem Warmeweg, der vom Energienullpunkt 
aus adiabatisch bis zur Temperatur T und dann isotherm bis zu dem betrach
teten Zustand fiihrt ("T, S-Haken", vgl. II, §ro). Mithin kann F = U - TS 
= A + Q - Q als gesamte A ufbauarbeit der Phase auf eben diesem Warmeweg ge
deutet werden. Hierbei sind allerdings zwei Fiktionen zu machen: erstens muB man 
als "Nullphase" eine Phase einfiihren, bei der Entropie- und Energienullpunkt 
zusammenfallen, und zweitens muB man Zustande 5 = 0, T =f= 0 voraussetzen, 
die in Wirklichkeit nicht realisierbar sind, weil Temperaturbewegung und Zu
stand volliger Ordnung zwei einander ausschlieBende Begriffe sind. LaBt man 
jedoch diese beiden fur die Vorstellung bequemen und im ubrigen irrelevanten 
Fiktionen zu, so hat F direkt die Bedeutung einer gesamten Aufbauarbeit. 

Dann ist :F dni = ftidni die Differenz der Aufbauarbeiten der "nI + dnI"-
unl 

und "nI"-Phase oder auch, wie man sich leicht klarmacht, die Aufbauarbeit, 
die notwendig ist, um die dnI-Teilchen aus dem Teilchenreservoir im absoluten 
Energie- und Entropienullzustand adiabatisch aber sonst beliebig auf die Tempe
ratur T zu bringen und reversibel-isotherm der Phase (ni .... V. T) unter Kon
stanthaltung von deren V olum zuzufiihren. Bei dieser Deutung der fl (Aufbau
arbeit langs eines T, S-Hakens) wird die Beziehung (6) sofort anschaulich Idar; 
sie ist eine Folgerung des 2. Hauptsatzes, wonach die Arbeit eines Prozesses, 
bei dem Warme nur bei einer Temperatur ausgetauscht wird, unabhangig 
vom Wege ist. Dnd weiter hat man den Vorteil, die ft, ganz analog den ~, 
als Arbeitskoeffizienten auffassen und thermodynamisch zu den auBeren 
Kraften K (speziell dem negativen Druck) in direkte Parallele setzen zu 
konnen. Wir konnen kurz sagen: ~ bedeutet den "Arbeitskoeffizienten nach 
der Reaktionslaufzahl", ft einen "Arbeitskoeffizienten nach der Tei1chenzahl". 
Die Tei1chenzahlen selbst haben hiernach thermodynamisch aIle Eigenschaften 
einer Arbeitskoordinate. 

Differentialbeziehungen fiirdie fl aus dem F-Stammbaum. Als wichtigste 
aus dem F-Schema folgende thermodynamische Beziehungen fUr fli notieren wir 
nunmehr folgende: 

o ttl op 
(7) oV cn I (V)' 

o ttl o tt2 (8) 
ona(v) - ondv) , 

o ttl as 
(9) 

OT(V) 
-

cnl("v) 
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Diese Beziehungen zeigen, daB die Untersuchung der Volum- ,und Tempe
raturabhangigkeit der f' (und damit der ~) durch die Untersuchung der Zustands
gleichung p in Funktion von V, T, n1 ••. des erweiterten Systems und das Stu
dium der Entropie des erweiterten Systems ersetzt werden kann. Die wichtige 
Beziehung (8) gestattet, die Untersuchung der Tei1chenzahlabhangigkeit der f' 
zu reduzieren; wir kommen auf diese Arten von Beziehungen noch zuruck. Ein 
Blick auf den F-Stammbaum laBt auch wieder die verschiedenen Bestimmungs
:schemata erkennen, nach denen aus thermodynamischen Messungen (oder theo
retischen Angaben) ein vollstandiger Aufbau der charakteristischen Funktion F 
der Einzelphase moglich ist; wir gehen hierauf jedoch lieber an Hand des gleich 
zu besprechenden G- oder 4I-Schemas ein. 

Andere thermodynamische Funktionen einer Einzelphase. Als Arbeits
koeffizienten nach der Tei1chenzahl werden die f' auch bei anderer Wal;U der 
unabbangigen Variabeln (p statt V) und t:ntsprechend anderer Wahl det cha
rakteristischen Funktionen ihre Bedeutung behalten. In der Tat brauchen wir 

nur die ganz analog wie friiher definierten Funktionen G = F + p V , ~- = - 41 , 
F 

allenfalls auch T = - l[I", zu betrachten, urn durch Aufstellung der entsprechenden 

Stammbaume die samtlichen Differentialbeziehungen ffir die f' zu erhalten, die 
den in §§ 4 und 5 fiir die ~ abgeleiteten ganz analog sind. So leitet man z. B. 
aus dem G(P, n1 , n2 ••. T)-Stammbaum (vgl. den Stammbaum Tafel II 
am SchluB des Buches, wo an Stelle von y: ~, an Stelle von z: ~ und an 
Stelle von K7I und Kz bzw. f'1 und f'2 zu setzen ist) die zu (7) bis (9) analogen 
Beziehungen ab: 

Ot-ll ()V 
op = anI' 

(10) 

Ot-ll 0t-l. 
ana = anI' 

(II) 

Ot-ll 05 
Bf-=-(1nl' {I2} 

wobei hier aile Differentiationen (auBer der nach P) bei konstantem Druck vor
zunehmen sind (was wir, unseren Vereinbarungen in § 4 entsprechend, nicht durch 
Indizes besonders hervorheben). f'1 selbst erweist sich als Differentialquotient 
oG b . k ~- el onstantem Druck! . 

.onl 

D· G "B oV (1 5 .. b b"ld . lb' d . Ie ro en ~, ~ ... SOWle weitere e enso ge I ete sple en el er ratlO-
unl unl 

nellen thermodynamischen Untersuchung chemischer Systeme und speziell, nach 
den obigen Formeln, bei der Untersuchung der Druck- und Temperaturabhangig
keit der f' (und damit der ~) eine groBe Rolle. Wir bezeichnen diese GroBen !tIs 
partielles Molvolum, partielle Molentropie usw. (LEWIS: partial molal quantities) 

1 J edes t-li d ni hat zwar nach dem friiheren zunll.chst die Bedeutung eines adiabatisch
isothermen Arbeitseffektes bei konstantem Volum der Phase (gleich der Anderung der Freien 
Energie der Phase bei konstantem Volum). Da jedoch bei nachfolgender Ausdehnung auf 

oV 
den Anfangsdruck die Freie Energie sich um - p-~ - vergrol3ert, 11l.l3t sich t-lidni auch aus 

Oni 
zwei Arbeiten zusammensetzen, die einerseits in der Zufuhr von dni Teilchen bei kon
stantem Druck und andererseits im Riickgll.ngigmachen del' geleisteten Druckarbeit be-

( dF CV) oG stehen. Man erhll.lt dann als Gesamtresultat ,uidni = ~ + p ~-- dn. = ,-- • dni, 
uni!p) On. C'ni(P) 

wie es sein mul3. 
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des be.o-effenden Stoffes in der betreffenden Phase und fiihren dafiir die Bezeich-
nungen ein: 

wobei die Differentiation immer bei konstantem Druck ausgefiihrt zu denken 

ist, sofem nichts anderes bemerkt Wird. Die GroBe ~G konnten wir hiemach 
""1 

auch mit Cl beze"ichnen; wit wAhlen statt dessen jedoch die GIBBssche Bezeichnung 
fll' um die von der Wahl der chatakteristischen Funktion unabhangige Be
deutung des chemischen Potentials in Erscheinung treten zu lassen; gilt doch 

auch: ~p = fll. Aus demselben Grunde hatten wir schon friiher an Stelle 
""1 (V) 

der nach unserem Bezeichnungssystem auch zulassigen Symbole ij(V) und @(p} 

den Buchstaben st eingefiihrt. 
Etwas eingehender wollen wir uns mit dem (/) (p, n1, nil ... T) - Stammbaum 

befassen, der praktisch wohl auch die groBte Bedeutung hat. Wir haben = 

; = -(/) = ~ -S, wobei W hier die absolute W1i.nnefunktion U + pV be-

0(£) 
d OW T oS (b . k d '). . d T W eutet; wegen 0 T = ,0 T el onstanten n un p 1st wle er aT = -:- TI • 

Bezeichnen wir die GroBen ~W u5w. entsprechend der obigen.Festsetzung mit 
, ""1 (P) . 

W 1 usw., so erhalten wir folgenden Stammbaum: 

VW~ I 
I. Generation 

Variable pp pn, 

2. Generation 
I oV ..!2 

T op T 

V.- I 
I. Generation 

r Variable . "'1' n,n, 

. I OIL lOlL, 
2. GeneratlOn T op' 

Toni 

p 

V 
T 

n, 

ILz. 
T 

p ... 

Va 
T 

... 1Is 

G 
T=-(/) 

pT 

o~ (~) 

... T 

lOlL. 
Ton, 

~ (IL2) 
oT T 

n,p 

I OILI 
TBP 

Tp 

I oW 
-T2dp 

Hier sind die zu Gleichung (IS), § 5, analogen 

~(IL1) =_~ 
oT T . r: usw. 

n, 

ILl 
T 

n,n, n, ... n,T 

I OILI I OIL1 ~ (ILl) 
TOni Tona oT T 

T 

W 
- TI 

Tn, Tn, TT 

WI WI 
- OOT(;:) -p -1'2' 

Differentialbeziehungen: 

(14) 

neben den ebenfalls direkt abzulesenden Beziehungen (10) und (II), S. 215, von Be

deutung. Die Funktionen ~ , die hier neben V und W als Aufbauelemenie der 

charakteristischen Funktion (/) auftreten, haben ffir eine wichtige Gruppe von 
Phasen (ideale Gase, verdiinnte Losungen) einen einfacheren (namlich von der 
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Temperatur unabhangigen) Charakter als die Funktion /1 selbst; aus diesem Grunde 
werden sie von M. PLANCK als "charakteristische Potentiale" -gJl' -gJ2 usw. 
der betreffenden Stoffe in der untersuchten Phase bezeichIiet und als Haupt
elemente der Untersuchung zugrunde gelegt. Die Beibehaltung der /1 selbst hat 
den Vorteil etwas groBerer Anschaulichkeit und naherer Verbindung mit der 
Reaktionsthermodynamik. In der amerikanischen Schreibweise endlich hat der 

spater zu besprechende Begriff der Aktivitat, der mit e RT zusammenhangt, die 

Gr?Be ; z. T, ersetzt. 

Wie man aus dem obigen ~ -Stammbaum abliest, ist eine vollstandige Be

stimmung des thermodynamischen Verhaltens einer (erweiterten) Phase moglich 

auf Grund folgender Untersuchungen: ~ oder V in Abhangigkeit von p, n1 ••• T; 

~ oder W bei konstantem Druck Po in Abhangigkeit von n1 ... T; die ~ oder fl 

bei konstantem Po und To in Abhangigkeit von n1 ••. nIX (worauf wir noch zu
ruckkommen). Hieran schlie Ben wir noch drei Bemerkungen an. 

Erstens: wegen G = W - T 5 gilt auch: 

so daB an Stelle der Untersuchnng der /1i, nach Bestimmung der w., auch die 
der Si treten kann. 

Zweitens: zum Aufbau der W aus den WI usw. sind auch Beziehungen wichtig, 
oW 

die aus oT = Cp folgen. Hiernach ist z. B.: 

(16) 

so daB die Untersuchung der Temperaturabhangigkeit der Wi auf die vollstandige 

Untersuchung der Warmekapazitat Cp zUFuckgefiihrt ist. Die GroBen ~~: spielen 

also bei der Untersuchung erweiterter Phasen eine groBe Rolle; wir werden sie, 
nach den getroffenen Festsetzungen, als "partielle Molwarmen" mit Cpi be
zeichnen. 

Drittens: zu den Gleichungen (I), (2) und (6) treten fUr Reaktionen bei 
konstantem Druck noch die aus (I), (2) und der Additivitat der Volumanderungen 
folgenden Beziehungen hinzu: 

@5 = ~ =,Ivi s, I 
m =,IviV, 

m3 =,Iviwi 

(17) 

Vereinfachungen durch die Homogenitat der Einzelphasen. Nachdem wir 
gezeigt haben, daB die vollstandige thermodynamische Untersuchung eines 
Mehrphasensystems auf die Bestimmung einer absoluten charakteristischen 
Funktion (F, G, 4» der Einzelphasen zurucR:gefiihrt werden kann, haben wir 
jetzt noch eine wesentliche Vereinfachung zu besprechen, die diese Untersuchung 
bei den hier betrachteten, oberflachen- und fernkraftfreien Phasen durch die 
Tatsache ihrer Homogenitat erflihrt. DaB wir diese schon seit GIBBS bekannten 
Uberlegungen, im Gegensatz zu friiheren Autoren, nur auf ihrem absoluten 
Nullpunkt nach festgelegte thermodynamische Funktionen anwenden und somit 
diesem Kapitel eingliedern, entspricht dem wohl von vielen Seiten geteilten 
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Wunsche, bei diesen Funktionen nicht mit mathematischen Unbestimmtheiten 
rechnen zu miissen und insbesondere den hier wieder auftretenden partieIlen 
molaren GraBen Uj, s, usw. eine exa:kte thermodynamische Bedeutung zuschreiben 
zu kannen. 

Die Homogenitatseigenschaften einer Einzelphase leiten wir am einfachsten 
~us der Tatsache ab, daB zwei Stucke einer Phase, die gleiche Zusammensetzung 
(Xl ... X.,) gleichen Druck und gleiche Temperatur haben, bei ihrer reversibeln 
Zusammenfiigung keine Arbeits- und Warmeeffekte, also keine Energie- und 
Entropieanderung, sowie keine Volumanderung ergeben. (Von Oberflachen
effekten wollten wir ja absehen.) Da auch die Nullzustande beider Phasenstucke 
energie- und entropielos vereinigt und getrennt werden kannen, ist die resul
tierende Aufbauenergie und -entropie und also, nach unseren Festsetzungen, 
auch die Absolutenergie und -entropie det vereinigten Phase gleich der Summe 
der Absolutenergien und -entropien der einzelnen Stucke; fur das Volum ist das 
unmittelbar evident. Da sich dieselbe Betrachtung bei HinzufUgung beliebiger 
weiterer gleicher Stucke ansteIlen lalli, folgt daraus, das U, 5 und V der "Menge" 
der betreffenden Phase proportional sind. Messen wir die Menge durch die Ge
samtmolenzahl n.= .Ini der betreffenden Phase, so kannen wir setzen: 

U = nu, 5 = ns , V = nv . (18) 

Die GraBen u, s und v bedeuten dann spezifische, nur von den X, p und T 
abhangige -GraBen, es sind die molare Energie, Entropie, das molare Volum der 

betreffenden Phase, nicht zu verwechseln mit den partieIlen MolgraBen ~~. usw., 
S. 215/216. • 

Eine gleiche Proportionalitat mit der Menge gilt nun offenbar auch fUr aIle 
aus U, 5 und V zusammengesetzten Funktionen; wir haben auch: 

F=nl, W=nw, G=ng, (19) 
wobei 1= u - Ts und g= u + pv- Ts und W= u+ pv bzw. die molare Freie 

Energie ~, die molare GIBBssche Funktion ~, die molare Warmefunktion !!:' 
n n n 

bedeuten l , alles auf absolute NUIlpunkte bezogen. (Die analog gebildeten Be-

zeichnungen cp = Cp und .;" = Cv sind schon friiher eingefiihrt worden.) 
n n 

Besteht die betreffende Phase nur aus einem Stoff I, so werden die GraBen 
u, s, v, I, w, g, Cp , Cf) dieser Phase identisch mit den Ableitungen nach der Teilchen-

zahl bei konstantem Druck :Jf usw., also mit den partiellen MolgraBen Ul> Sl> 
I 

VI> II> WI> gl = Ill; CPt> CIllo Man liest dies auch aus Gleichung (21) und den ana
logen Gleichungen fUr die anderen extensiven (d. h. der Menge proportionalen) 
GraBenab 2• 

Aus den Beziehungen (19) folgt nun, daB es zur voIlstandigen thermodyna
mischen Untersuchung einer Einzelphase nicht natig ist, die Abhangigkeit von 
Fund G, oder der bei ihrem' Aufbau verwendeten GraBen p, 11, 5 bzw. V, 11, 5, 
fUr aile Variationen der Teilchenzahlen der erweiterten Phase zu untersuchen. Es 
genugt vielmehr, eine Phase von der Gesamtmenge I Mol durch aIle Variationen 
der physikalischen Variabeln und der Mischungsverhaltnisse X zu untersuchen, 

1 Statt der molaren Freien Energie wird. entsprechend der ausgezeichneten Rolle. die 
das Volum in dieser charakteristischen Funktion spielt. besser die Freie Energie pro Volumein
heit betrachtet. Wir haben es im folgenden aber im wesentlichen mit der Funktion G zu tun. 

2 Eine Verwechselung partieller Gro13en in Mischphasen (u1 usw.) mit spezifischen 
Gro13en (u usw.) reiner Phasen kann nicht eintreten. da die tiefgestel~ten Stoffindizes in 
reinen Phasen immer wegfallen. dagegen die Al t der betreffenden reinen Phase durch einen 
Phasenindex (hochgestellt. eingeklammert) eindeutig gekennzeichnet wird. 



Beziehungen zwischen den Veranderungen partieller molarer GraBen. 219 

denn damit ist ffir beliebige andere Gesamtmengen die betreffende charakteri
stische Funktion bereits durch (19) bestimmt. Wir bemerken hierbei, daB die 
Beziehungen (IS), in t.ibereinstimmung mit der eingefiihrten Absolutbedeutung 
von U und S, auch etwaige bei dem Aufbau der charakteristischen Funktionen 
noch unbestimmt bleibende, von p, T und den Teilchenzahlen unabhangige 
Konstanten der Energie und Entropie festlegen; diese Konstanten sind, da U und S 
mit n verschwinden, = 0, - vorausgesetzt, daB es sieh nieht um eine "Vakuum
phase" handelt (S. 146), fiir die ja die Gleiehungen (IS) ohne Bedeutung sind. 

Die Zuriickfiihrung der allgemeinen Untersuchung auf die einer Phase von 
gegebener Gesamtmenge, speziell der molaren Menge, wirkt sieh in der Weise 
aus, daB nunmehr die Kenntnis des Molvolums in Abhangigkeit von p, T und 
den x sowie die Kenntnis der molaren Entropie und molaren Warmefunktion, 
d. h. auch die Kenntnis der molaren Warmekapazitat ("M01warme") ep bzw. e" 
fiir die Untersuchung der Phase geniigt. 

AuBer den extensiven GraBen V, S und W treten jedoch in dem oben be
trachteten Stammbaum und damit in den Bestimmungsschemata der charakte
ristischen Funktionen F, G, GJTnoch "intensive" GraBen auf, die schon von vorn
herein (auch bei Systemen mit beliebigen n) von der Gesamtmenge unabhangig 
sind. Es sind dies die partiellen molaren GraBen !'i, S., Wi. Diese GraBen sind 
in der Tat, abnlieh wie wir es in § 7 schon flir die Sf besprochen hatten, ihrer 
Effektbedeutung nach von der Gesamtmenge der betreffenden Phase unabhangig; 
die Arbeit usw. beim Hinzufiigen von dn. Molen des Stoffes i zu der betreffenden 
Phase ist ja unabhangig davon, wie ausgedehnt diese Phase ist. Es fragt sieh, 
ob fiir diese an sieh bereits spezifischen GraBen die Homogenitatsannahme ffir 
die Phase ebenfalls eine Vereinfachung in ihrem Bestimmungsschema birgt. Es 
zeigt sieh, daB dies in der Tat der Fall ist; wir erhaltcn zwar keine neuen Be-

ziehungen zwischen den iIi usw., wohl aber zwischen dem ~/l usw. bzw. den ~/l. 
r- lin.. lIX' 

Diese ebenfalls von GIBBS abgeleiteten Beziehungen sind von graBter Wichtigkeit 
fiir die Untersuchung von Mischphasen. 

Beziehungen zwischen den Veranderungen partieller molarer GroBen. Wir 
exemplifizieren diese Beziehungen an dem wiehtigsten Spezialfall, den partiellen 
molaren Anderungen der GIBBsschen Funktion G bei konstantem Druck, also 
den chemischen Potentialen fli. Es ist, bei konstantem p und T und bei A.nde
rungen dnl • .• dn", der verschiedenen Molenzahlen, nach dem G-Stammbaum: 

.(20) 

Baut man nun die Phase dadurch auf, daB man jeweils solche Kombinationen 
der dn. hinzufligt, die in ihrem Verhaltnis der en~giiltigen Zusammemetzung 
n l : na: ... n", der Phase entsprechen, so bleibt bei dem Aufbau die Zusammen
setzung der Phase dauernd diese1be, infolgedessen sind die fli konstant, und wir 
bekommen durch Integration von (20) von den Teilchenzahlwerten 0 bis n.: 

G = nl fll + na fl2 + ... n", fl",. (21) 

Diese an sieh schon sehr wiehtige Beziehung, die in derselben Weise flir dIe 
Zusammensetzung von V; W und S aus den Vi, Wi und Si (bei konstantem Druck)' 
gilt (die entsprechenden Formeln fiir die U, F, Cp , C" spielen eine geringere 
Rolle), zeigt, daB das Gesamtverhalten einer Einzelphase bereits dureh die Unter
suehung ihrer ehemischen Potentiate vollkommen bestimmt ist. [Man kann das direkt 
verifizieren, indem man die auBer den /-li noch zu bestimmenden GraBen V und S 
bzw. V und W durch Differentiation von (21) nach p bzw. T gewinnt; die sieh 
dann ergebenden Ausdriicke entsprechen der zu (21) analogen direkten Zerlegung 
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von V, S und W, wenn man noch die Differentialbeziehungen (IO), (I2) und (I4) 
zu Hilfe nimmt.] 

.Andert man in (2I) G durch .Anderung der 1Zi bei konstanten p und T, so 
treten in dG jeweils zwei Gliederpaare "'( d1Zi und 1Zi d",( auf. Da nun nach (20} 
d G bereits gleich der Summe der "'( d1Zi allein ist, konnen die 1Zi d"" zu der .Anderung 
von G nichts .mehr beitragen; es ist also: 

n1 d"'l + n2 d"'2 + ... + n", d",,,, = 0 I 
und nach Division durch n = I1Zi : (22) 

x1d"'1 + x2d"'2 + ... + x",d",,,, = 0 

(Ebenso x1dw1 + x.dw. + ... + x",dw", = 0 usw.) 

Hiermit haben wir die allgemeinen Beziehungen gewonnen, die zwischen 
den Teilchenzahlanderungen der '" usw. bei konstantem p und T fiir eine Einzel
phase bestehen. Betrachten wir ein beliebiges erweitertes System, so haben wir 
IX unabhangige TeilchenzahIanderungen d~ ... dn"" und fiir jede muB eine 
Gleichung (22) gelten. Kiirzen wir mit d1Zi, so erhalten wir also /X-Gleichungen 
von der Form: 

011-1 011-. 011-", '"--",- + nn-",- + ... n",-",- -:- 0 (23) 
"J, un, . • un, un.: 

(alle .Anderungen bei konstantem p I). Wir bemerken noch, daB diese Beziehungen 
wegen (II) auch in der Form geschrieben werden konnen: 

° 11-, 011-' ° 11-' . ~-"-+n2-",-+ ... n,,,-.:.-=o ('.=I,2 ... /X). (23a) un1 una un", 

In dieser Form kann man sie auch direkt aus der Gleichung d/-4i = 0 ableiten. 
angewandt auf solche Anderungen der Teilchenzahlen, bei denen die d1Zi sich 
verhalten wie die 1Zi selbst, so daB keine spezifische Anderung der Phase eintritt. 

Die GraBen ::" ::, usw., die in den Beziehungen (II) und (23) auftreten. 
spielen eine groBe Rolle, erstens bei der Bestimmung der Konzentrationsabhangig
keit der "', w usw. von einem Konzentrationsfixpunkt aus, zweitens bei Betrach
tungen iiber den Richtungssinn gewisser Veranderungen (§ 4; Kap. Fund G). Es 

wird daher eine 'Obersicht iiber die Zahl der unabhangigen :: bei verschiedenen 

Bestandtellzahlen /X interessieren. Primar treten /X 2 solche GraBen auf; durch die 
Beziehungen (II) sind, wie man durch Aufzeichnung des (determinantenartigen) 
Schemas dleser Differentialquotienten leicht ermittelt, IX (IX - I) Beziehungen 

2 

zwischen ihnen gegeben, die Gleichungen (23) liefern /X weitere Beziehungen. 1m 
ganzen sind also /Xli _ IX (IX - I) /X = IX (IX - I) von diesen GraBen unabhangig 

2 2 

voneinander, d. h. bei zwei Bestandteilen I, bei drei Bestandteilen 3, bei 4: 6 usw. 

An Stelle der :: werden in praxi noch haufiger gebraucht die :~ , die im 

Gegensatz zu den :: wieder spezifische, von der Gesamtmenge unabhangige 

GraBen sind. Da von den Xi nur /X - I unabhangig sind (es ist ja immer I Xi = I). 
muB man bei der partiellen Differentiation nach einem Xi immer genau vor
schreiben, auf Kosten welches oder welcher Bestandteile die Molenbruchver
gro.Berung des betrachteten Bestandteils gehen soll. Wir werden uns im folgen
den haufig die .Anderung der Xi 50 vorgenommen denken, daB die anderen 
X2 ••• x'" dabei ungeandert bleiben, dX1 aber = - dXi wird, also alle .Anderungen 
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auf Kosten des ersten unabhangigen Bestandteils (in wasseriger Lasung z. B. 
des Wassers) gehen. Ffir,eine so prAzisierte partielle Anderung von Xi erhalten 
wir dann aus (22) die Beziehung: 

o III 0 III . '0 Il'" %1-01-+ %.-01-+'" + %"'-01-= 0 (24) 
<IX. <IX. <IX. 

und dazu noch (X, - 2 entsprechende weitere Gleichungen ffir die Konzentrations
anderungen der Stoffe 3 bis (X,'. Diese Beziehungen werden spater eine Rolle 
spielen, besonders in Phasen mit nur zwei unabhangigen Bestandteilen; wir 
haben dann: 

OWl _ X. OW. --- usw.) 
OX. - Xl oXs 

(Ebenso ffir w: 

Weitere Beziehungen zwischen den ~: ,die den Differentialbeziehungen (II) 

zwischen den ~: entsprechen, erhalt man, indem man die molare GIBBssche 

Funktion g bei konstantem p nach den :Ie differenziert. Man findet zunachst, 
aquivalent mit (21): 

(21 a) 

Durch Differentiation nach Xi ergibtsich hieraus, mit der vorgeschriebenen Be
deutung der partiellen Anderung der %, und unter Berucksichtigung von (22): 

og 
OXi = !-'i- ,ul' 

also durch nochmalige Differentiation z. B.: 

o (Ill-Ill) 0 (1... ~ Ill) 
OX. = OX. 

usw. 

Indem man die Zahl der Gleichungen (24a) und (25) mit der Zahl der primar 

eingeftihrten ~: vergleicht, findet man, daBebensoviel unabhangige ~: wie ~: 
existieren, namlich IX (IX- I) . Ffir zwei Bestandteile sind also durch ein ~Il aIle 

2 <IX 

weiteren gegeben, bei drei Bestandteilen mUssen drei ~: bekannt sein usw. 

Genau die gleichen Beziehungen (20) bis (25) und die gleichen Abzahlungen 
gelten ffir aIle anderen partiellen molaren GraBen bei konstantem Druck, also 
z. B. die Vi, Wi, ~, epi. 

§ II. Praktisches Verfahren beim Aufbau von Reaktionseffekten. 
Vorbemerkung. Das im vorangehenden Paragraphen geschilderte Verfahren 

ermaglicht zwar, zugleich mit der Bestimmung der charakteristischen thermo
dynamischen Funktion der Einzelphase, auch die Bestimmung aller Reaktions-, 
effekte, z. B. von se und }lB, die sich ja aus den !-" und Wi zusammensetzen lassen. 
Dies Verlahren vedangt jedoch, daB die thermodynamischen Funktionen, also 
letzten Endes U und S, in bezug auf die geschilderten absoluten, Nullpunkte 
der Energie und Entropie bekannt sind, und das ist nur bei den wenigsten Sub
stanzen wirklich der Fall. In den meisten Fallen ist man daher gen6tigt, sich die 
Kenntnis der se und ~ in Abbangigkeit von p, T und den % der beteiligti:m 
Phasen in anderer Weise zu verschaffen: man benutzt die thermodynamischen 



222 III. Kap. C. Methoden zum Aufbau von Reaktionseffekten. § II. 

Beziehungen der §§ 4 und 5, urn die Druck- und Temperaturabhangigkeit der 
~ und ~ auf Messung von Volumeffekten und Warmekapazitaten zuriick
zufiihren, behalt aber als temperatur- und druckunabhangige "Konstanten" 
dann doch noch GroBen iibrig, die nur durch Reaktionsuntersuchungen be
stimmt werden konnen. Wir werden dies Verfahren zunachst fiir Reaktionen 
zwischen reinen Substanzen erlautern; ffir die Reaktionen in und zwischen Misch
phasen hat namJich die Praxis noch eine besondere Methode herausgebildet, bei 
der die Untersuchung der Konzentrationsabhangigkeit der ~ und ~ als Sonder
aufgabe abgespalten wird. Wir werden also auf die Mischphasen erst bei Be
sprechung dieses Verfahrens einzugehen haben. 

Reaktionen zwischen reinen1 Substanzen, Temperatur- und Druckabhangig
keiten. Fiir die Temperaturabhiingigkeit der Reaktionswarmen bei konstantem 

[ as oW . 
Druck (5 = 0 ,. , ~ = Fund .2 = T (5 = ~ - se, vgl. § 4, Glelchung (IS) 

,. (p) A (P) 

und § 5, Gleichung (7) und (8)] gelten nach Gleichung (19), § 4 und (16), § 5, 
allgemein die Beziehungen: 

o)lli 06 (; (2) C'lT 
OT=ToT=T oi T =8):0 (I) 

IT bedeutet hier die Warmekapazitat des ganzen aus verschiedenen reinen Sub
stanzen bestehenden Systems bei konstantem Druck. Diese Warmekapazitat 
setzt sich, wie man auch ohne Zuriickgehen auf die Uberlegungen des § 10 ohne 
weiteres erkennt, aus den Warmekapazitaten der Einzelphasen additiv zusammen; 
und jede (reine) Einzelphase wird von dem Ablauf der Reaktion ). nur in der 
Weise betroffen, daB einer Anderung d)' eine (positive oder negative) Anderung 
d~ = Vi d). ihrer Tei1chenzahlen entspricht. Da nun fiir jede reine Phase IT(i) = 
1ti cp(i) ist, ist die Anderung von [T(i) mit ). 

(2) 

Hier bedeutet Cp(i) die spezifische Warme der betreffenden reinen Phase, die vom 
Stoff i gebildet wird. (Wir erinneren daran, daB die hochgestellten eingeklam
merten Indizps an allen Arbeits- und Warmekoeffizienten Phasenbezeichnungen, 
die tiefgestellten, nicht eingeklammerten, Stoffbezeichnungen darstellen. Diese 
letzteren treten nur bei partiellen Eigenschaften von Stoffen in Mischphasen 
auf, da sie bei reinen Phasen durch die Phasenbezeichnung entbehrlich gemacht 
werden.) 

Ubertragen wir das Resultat (2) in Gleichung (I), so erhalten wir durch 
Integration iiber die Temperatur von To bis T: 

T 

~ = ~(T,) + .I vd Cp(i} dT 
T, 

T 

(5 = (5(T,) + .I VifC~i) dT 
'1', 

T 

.2 = T· geT,} ..l.. T .I v·r0'-(~ dT 
To' ',T' 

(5) 
T, 

1 Man erinnere sich, daB "reine" Phasen (z. B. Wasser) nur eine resistente Gruppe 
(hier H 20) enthalten, aber keineswegs nur aus einer Molektilart oder gar Atomart zu be
stehen brauchen. 
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Diese Beziehungen gelten ffir jeden konstanten Druck; sie werden meist gebraucht 
ffir. einen Normaldruck Po' gewohnlich eine Atmosphare. 

Fur die Temperaturabhangigkeit von ~ und .~ gelten nach (18), § 4, und 

(15), § 5, bei konstantem Druck folgende Beziehungen: 

~~ = - 6 = - ~; a~T (;) = - ~. 
Hieraus ergeben sich, zusammen mit (4) bzw. (3) fiir den Temperaturaufbau von 
~ folgende beiden Darstellungen: 

T T T 

~ = ~(T.) -16 d T = ~(T.) -- (T - To) @5(T.) -,I '/Iild T /~~~ dT (6a) 
~ ~ ~ 

T T T 

!! = st'(T.) _flill dT = st'(T.) _ lill(T.ol + lill(T.) -- ,I v.f~'!fc (i) dT (6b) 
T To T2 To To T • T2 P 

~ ~ ~ 

In (6a) kann hierbei noch ~(T,)-(T-To)@5(T,)=)ill(T.)-T@5(T,). in (6b) 
!(T,); lill(T.) = -6(T.) gesetzt werden. 

o 
Eine dritte Darstellung von ~ ergibt sich, indem man ~ = )ill - T6 setzt 

und die Ausdriicke (3) und (4) entsprechend kombiniert: 

~ = )ill(T,) - T6(T,l + ,Ivi j.[cp(i) dT - T J ~(i) d T) . (6c) 
T. T. 

Aus dem Vergleich von (6a) bis (6c) erkennt man, daB die Beziehungen 
bestehen miissen: 

T T T T T T 

fdT f ~~~ dT= T f~fcp(i) dT= T f~;) dT- fCp(i)dT, (7) 
To '1'. To To To T, 

wovon man sich in der Tat durch direkte Umformungder Integrale iiberzeugen kann . 
• Fiir die Druckabhangigkeit von ~ gilt in Systemen, deren verschiedene 

Phasen unter dem gleichen Druck stehen (auf welchen Fall wir uns hier beschran
ken), nach Gleichung (16), § 4 und (17), § 10: 

oSi' ap = )U = ,I lIi Vi , 

also fiir ein System, in dem die reagierenden Stoffe reine Phasen bilden: 

oSi' = ~v.V(i) op ~. . 

Hiernach gilt fiir eine beliebige Temperatur T: 
p 

~ = ~(p,) + ,I lIi J vii) d P . 
p, 

(8) 

Ebenso notieren wir die, im allgemeinen nur zur Umrechnung von Beobachtungs-
werten auf Normaldrucke gebrauchten, Beziehungen: 

P 

)ill = )ill(p,) - ,I vif T2 C/T (-1~) d p , (9) 
P. 

(10) 
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Einen Aufbau von $t, in dem die Temperatur- und Druckabhangigkeit auf 
Messungen der 4;1 und V<i) zuriickgefiihrt wird, erhalt man, indem man ~(p,) in 
Gleichung (ro) durch eine der Gleichungen '(6) als Funktion von T ausdriickt, 
wobei die 4) jeweils bei dem gewahlten Normaldruck Po zu bestimmen sind. 

Wir notieren diesen gesamten Aufbauausdtuck ffir : nach (6): 

l' p 

~ = $I'(T .. Po) _jtlB(P,) d T + ~ IV(') dp 
T ~ TI ~ T ' 

T. P. 

T T P 

: = - 6(T .. p,)+ tlB(TT'Po) -~vi/~~ Icp(i) dT +~",jv;) dP. (II) 
T, T, p, 

Darstellungen dieser Art sind praktisch von groBer Bedeutung, wei! in ihnen 
alles, was die Temperatur- und Druckabhangigkeit der se angeht, auf gewisse 
Manipulationen mit den spezifischen Warmen und spezifischen Volumen der 
einzelnen Stoffe explizit zuriickgefiihrt ist. Wie man sieht, treten auBer diesen 
GroBen nur zwei Konstanten auf, welche die Bedeutung einer Entropieanderung 
und einer irreversibeln Wiirmetonung unter Normalbedingungen des Druckes 
und der Temperatur haben. 

Es eriibrigt sieh, naher darauf einzugehen, daB ganz analog unseren Aus
drucken ffir ~. 6, E und se in Abhangigkeit von T und p Darstellungen ffir U, 
-6(v) , E(v) und se in Abhangigkeit von T und V (mit c" als wesentlicher MeBgroBe) 
gegeben werden konnen. Man muB zur Aufstellung diec;er Formeln die Glei
chungen (6), (8), (IO), (II) des § 4 und (4) und (5) des § 5 heranziehen. Wegen 
der weit geringeren praktischen Bedeutung der so erhaltenen Ausdriicke konnen 
wir hier von ihrer Auffiihrung absehen. 

Die Reaktionskonstanten und ihr Zusammenhang mit den Standardwerten. 
In Gleiehung (II) und den analogen aus (6a) und 6c) entwickelten Ausdriicken 
begegnen uns zum ersten Male die in der Theorie der chemischen Arbeiten und 
Gleiehgewichte so wichtigen "Reaktionskonstanten", hier zwei Konstanten 6 0 

und ~ in der Verbindung - 6 0 + ~o. (Wir bezeiehnen vOriibergehend 

-6(p" T.) mit 6 0 , ~(P" T.) mit ~o; GroBen, die sieh auf den absoluten Null
punkt der Temperatur beziehen, werden in den folgenden Paragraphen mit 
Abkfirzung des Index (T = 0) durch den Index (0) bezeichnet, also z. B. 
@l(T=O) = @leo)' Eine Verwechslung mit den fur beliebige Ausgangszust1i.ride 
Po, To geltenden ReaktionsgroBen 6 0 , ~o und seo ist also bei Beachtung der 
Indizes ausgeschlossen.) 

Die Bezeiehnung "Reaktionskonstante" stammt aus einer Zeit, wo wenigstens 
ffir das von T unabhangige Glied dieses Ausdruckes (also ( 0 ) die thermodyna
mische Bedeutung nieht immer klar hervorgehoben wurde, aus der Periode der 
"Thermodynamik mit unbestimmten Konstanten". Man wird jetzt vorziehen, 
wie es fur ~o wohl auch friiher meistens geschehen ist, in den auftretenden 
Konstanten ihre thermodynamische Bedeutung, die zugleieh den Hinweis auf 
ihre Bestimmbarkeit in sieh birgt, schon durch die Bezeichnung zum Ausdruck 
zu bringen, also 6 0 = @l(po. T.) anstatt einer unbestimmten Konstanten a zu 
schreiben. Dann ist man gezwungen, sich zu vergegenwartigen, daB die hier 
auftretenden Konstanten keineswegs durch die Reaktion als solche vollkommen 
festgelegt sind, sondern noch von der Wahl der Normalzustande Po und To ab
hangen; auBerdem konnen aber, bei einer expliziten Entwieklung der in (II) 
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auftretenden Integrale. aus diesen Integralen noch wdtere temperatur- und druck
unabhangige Konstanten heraustreten. die in einer geschlossenen funktionalen 

Darstellung zu 6 0 oder ~ hinzutreten und somit neue Konstanten von anderer 

Bedeutung schaffen (vgl. insbesondere die Verbaltnisse bei Gasen, § I3). 
Halten wir uns also bei der Diskussion der Reaktionskonstanten an die in 

ganz bestimmter Weise definierten Ausdriicke 6 0 und ~o, so bieten sich uns 
.zu ihrer Bestimmung verschiedene Wege. Neben der Maglichkeit, sie durch 
direkte Messung von je einem ~- und st-Wert (oder Gleichgewicht) bei irgend
·einem Temperatur- und Druckwert zu ermitteln, interessiert uns hier namentlich 
das Verfahren, sie aus bekannten 60- und m.lo~Werten anderer Reaktionen zu kom
binieren. Hierbei erWeist sich z. B. das schon in § 6 besprochene LEWIS-RAN
DALLSche Schema der Standardbildungswerte st und s, soweit darin reine Sub
stanzen 1 als Bildungsprodukte auftreten, als unmittelbar geeignet. 6 0 ist ja 

durch !eo-;m\o bestimmt, es genUgt also die Kenntnis der sto- und flBo-Werte (die 
° .man auch unmittelbar in den Ausdrucken (4), (5), (6) und (II) auftre~en lassen 

konnte) der betreffenden Reaktion. Diese setzen sich aber nach dem Satze der 
konstanten Arbeits- und Warmesummen aus den durch die st und 'lB bestimmten 
Standardwerten der Aufbaureaktionen der einzelnen reinen Stoffe (aus vor
geschriebenen Normalzustanden) nach den schon in § 6 besprochenen Regeln 

st(298', I Atm.) = I Vi ~ (I2) 

~(298"IAtm.) =Iv,s, (I3) 
:zusammen. 

1st die e-Tabelle ausgerechnet, so kann man hier natiirlich statt st auch 

direkt benutzen. 
6(298', I Atm.) = I v, e, 

Chemische Konstanten verschiedener Art, Entropiekonstanten. Durch die 
Gleichungen (I2) und (I3)· ist fur Reaktionen zwischen reinen Substanzen eine Zer
legung gewonnen, die mit der des § IO eine gewisse .Ahnlichkeit hat. Eine Reaktions
.groBe ist zuruckgefiihrt auf EinzelgroBen der an der Reaktion beteiligten Stoffe, 
wobei diese EinzelgroBen allerdings selbst wieder ReaktionsgroBen fur die Aufbau
reaktionen der betreffenden Stoffe sein konnen (falls der Stoff als Grundstoff des 
Aufbauschemas auf tritt, ist allerdings st usw. = 0). Man kann diese Parallele 
weiter verfo1gen und feststellen, daB ein Schema, bei dem alle Phasen aus denselben 
Grundstoffen in denselben Grundzustanden aufgebaut werden, ebenfalls alle 
Bedingungen des energie- und entropielosen Stoffaustausches im Grundzustand 
erfiillt, eben weil der Ausgangsbezugszustand fiir jede Phase der gleiche ist. Wir 
sehen jedoch von der Verfolgung derartiger Gedankengange ab lmd konstatieren 
nur, daB es maglich ist, die Konstanten stu, ~o und 6 0 der Reaktionen 
zwischen reinen Phasen zUrUckzufiihren auf Einzelkonslamen st, em und e, die 
den an der Reaktion beteiligten reinen Stollen eigentiimlich sind. Derartige nur 
auf einen einzelnen Stoff beziigliche GroBen, aus denen sich die Reaktions
ko~tanten zusammensetzen lassen, bezeichnet man allgemein mit dem Sammel
namen "Chemische Konstanten". 

1 Da sich bei Gasen die st- und S-Werte nicht auf den wirklichen Druck I Atm .• son
dem auf einen idealisierten Zustand beziehen. erfll.hrt bei Benutzung der Standardwerte 
in dem Ausdruck (II) das druckabhl!.ngige Glied noch eine bestimmte. in § 14 zu bespre
-chende 1.1eine Korrektur. falls merkliche Abweichungen des realen Gases von den idealen 
Gesetzen vorliegen. 

Schottky. Thermodynamik. IS 
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Sind die sto usw. auf eine konventionelle Al.lsgangstemperatur bezogen oder 
ist der Bezugszustand der beteiligten Stoffe, wie .in dem LEwIs-Schema, in 
konventioneller Weise festgelegt, so wird man die dabei auftretenden Stoff
konstanten als "konventionelle Chemische Konstanten" bezeichnenl. 1m Gegen
satz dazu stehen die absoluten Chemischen Konstanten, auf die wir gefiihrt werden, 
wenn wir uns- jetzt der anderen, theoretischen, Moglichkeit zur Bestimmung der 
Reaktionskonstanten, besonders der <50, zuwenden. Diese Moglichkeit beruht 
auf der Darstellung der sto, ~o und <50 durch die absoluten thermodynamischen 
Funktionen der einzelnen an der Reaktion beteiligten reinen Phasen. Nach § 10, 

Gleichung (17) bzw. (6) und (IS) ist, in Spezialisierung auf reine Phasen (s; wird 
dann zu S(i) , usw.): 

<50 = ~ }Ii s~i) j-

~o =~V,w~) 

sto = ~Vifl~1) = ~Vi (w~) - T· sn 
(14) 

wobei die s~) usw. die absolute molare Entropie usw. der betreffenden reinen 
Phase i in dem betreffenden Nullzustand (Po, To) bedeuten. 

Durch (14) ist die Bestimmung der Reaktionskonstanten auf die Berechnung 
absoluter Energie- und Entropiekonstanten in Normalzustanden zuruckgefiihrt. 
Von diesen Gleichungen sind die fUr ~o und sto im allgemeinen weniger wichtig, 
weil die Absolutbestimmung der w nur in seltenen Fallen moglich ist; desto 
wichtiger ist jedoch die Zuruckfiihrung von <50 auf die Absolutentropien so. 
besonders bei Gasen. Wir kommen hierauf in § 13 zuruck, wo wir auch die mit 
einer speziellen Wahl des Nullzustandes zusammenhangenden "Entropiekon
stanten idealer Gase" genau definieren werden. 

mer die Bedeutung der <5o-Beziehung (14) fUr reine feste Korper wollen 
wir hier bereits bemerken, daB nach dem NERNSTschen Theorem (§ 12) ffir Re
aktionen zwischen reinen festen Korpern <5(T=O) gleich Null ist, in Uber
einstimmung mit der Feststellung, daB alle reinen festen Korper sich bei dieser 
Temperatur im Zustand vollkommener Ordnung befinden (sl~=o) = 0). 

Auf die Spezialformen, die die Gleichungen (3) bis (6) und (II) fur den Be
zugszustand To = 0 annehmen, kommen wir ebenfalls bei Besprechung des 
N ERNSTschen Theorems zuruck. 

Wir bemerken schlieBlich noch, daB, wenn man die Beziehungen (14) in (3) 
bis (II) einsetzt, sich eine Zusammensetzung aller ReaktionsgroBen aus Summen 
uber gewisse mit Vi multiplizierte EinzelgroBen der reinen Phasen ergibt, -die sich 
als eine Folgerung aus den Gleichungen st = ~ }lifl' usw. des §!O, nebst den 
Differentialbeziehungen fUr die fl' usw., erweist. Wir haben jedoch hier vermieden, 
die Beziehungen (3) bis (II) von vornherein auf Grund einer so1chen Zerlegung in 
absolut berechnete EinzelgroBen abzuleiten, weil es haufig nur eine unnotige 
Komplikation darstellt, wenn man sich die <50, ~o und ~o aus absoluten 
Einzelentropienusw. zusammengesetzt denkt. 

Reaktionen zwischen Mischphasen. Wenn wir nunmehr die Methoden der 
~- und ~-Bestimmung bei Reaktionen in und zwischen Mischphasen be
sprechen, so wurden wir furchten den Leser durch allgemeine Betrachtungen, 
deren Anwendl.lngen erst in den Spezialfallen der Gasmischungen, wasseIigen 
Losungen usw. Interesse gewinnt. allzusehr zu ermuden, wenn es nicht 
moglich ware, die Behandlung der Mischphasen durch einen einzigen Ge
danken, der in neuerer Zeit die Theorie der Mischphasenreaktionen sehr 

1 Vgl. hierzu § 19. 
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gliicklich beeinfluBt hat, an die Theorie der Reaktionen zwischen reinen Sub
stanzen anzuschlieBen. 

Dieser in ahnlicher Form hauptsachlich von G. N. LEWIS propagierte Ge
danke besteht darin, daB man die Reaktionsablaufe in und mit Mischphasen, und 
damit nach dem Gesetz der konstanten Arbeits- und Wlirmesummen auch die 
ReaktionsgroBen st,~, 6 usw., zusammensetzt aus Normalreaktionen (wir wollen 
sie als Grundreaktionen bezeichnen), die sich in oder zwischen den betreffenden 
Mischphasen in gewissen N ormalzustiinden der Konzentration (Grundzustiinden) 
abspielen, und aus Restreaktionen, bei denen der betreffende Bestandteil i 
aus der normal-konzentrierlen Mischphase (kurz: GrundmischPhase) in die beliebig 
konzentrierte'Mischphase ubergefuhrt wird. So wird z. B. beim Schmelzen 
von Eis in einer wasserigen Salzlosung (bei t < 0 0 C) die Reaktion zerlegt 
in den 'Obergang von dn Mol H20 aus der Eisphase in die unterkiihlte 
salzfreie Wasserphase (Konzentration 0 als Grundkonzentration) der gleichen 
Temperatur und den weiteren Transport der dn Mol Wasser aus dieser reinen 
Wasserphase in die SaIzlOsungsphase gleicher Temperatur. Oder die KnaIl
gasreaktion in einer (02 , H2 , H20)-Gasmischphase wird zerlegt in eine 
(infinitesimale) Reaktion zwischen den getrennten reinen Gasphasen O.(g) , 
H.(g) und H20(g), jede unter deni Druck des wirklichen Gasgemisches, und 
die 'Oberfiihrung der dabei umgesetzten dna., dnH. und dnH20 in die wirk
liche Mischphase. Dies ist iibrigens ein Beispiel, in dem fiir die verschiedenen 
reagierenden Stoffe derselben Mischphase verschiedene Grundkonzentrationen 
der Phase angenommen werden, nlimlich jeweils die der betreffenden reinen 
Gase; solche Festsetzungen betrachten wit allgemein als erlaubt. In unseren 
beiden Beispielen sind die Grundzustlinde der betrachteten Phasen immer reine 
Stoffe. Das braucht aber keineswegs allgemein der FaIl zu sein, vielmehr haben 
fiir fliissige Losungen die, in gewisser Weise auf endliche Konzentrationen extra
polierten, Zustlinde der "unendlich verdiinnten Losung" eine groBe Bedeutung; 
in anderen Fallen wird man Zustlinde mit einem gewissen einfachen Verhaltnis 
'der Molenzahlen ihrer Bestandteile als Grundkonzentrationszustlinde wlihlen 
(geQrdnete Mischphasen, §§ 21 und 22). Das wirdalles in den betreffenden 
Spezialfallen zu besprechen sein; vorlaufig geniigt uns der Begriff gewisser durch 
aIle Temperaturen und Drucke gleichmliBig festgehaltener, evtl. fiir die verschie
denen Stoffe derselben' Phase verschiedener Konzentrationsgrundzustlinde der 
betreffenden Mischphasen, urn die folgenden einfachen Erorterungen darauf 
aufzubauen. 

W ir bezeichnen alle Reaktionsgropen, die sich auf Reaktionen zwischen den 
gewiihlten Grundzustiinden beziehen, durch fette Buchstaben: a, !S, e usw. Die 
in § 6, S. 179 eingefiihrten StandardgroBen a und !S decken sieh, soweit 
Mischphasen an der Standardreaktionteilnehmen, mit diesen Grundreaktions
groBen bzw. sind Spezialflille von ihnen, da s~e spezieU fiir T = 2980 und 
P = 1 Atm. gelten. Dieser Besonderheit wird _ notig~nfalls durch entsprec~ende 
Indizes Rechnung getragen. ,Die StandardbildungsgroBen a, em (und e) des § 6 
sind noch weitergehende Spezialisierungen unserer GrundreaktionsgroBen, da 
sie sich nur auf "Sta.ndard~Bildungsreaktionen" beziehen. Die gewlihlten Stan
dardzustlinde der Konzentration von Mischphasen sind in allen diesen Fallen 
dieselben, dieals ,,,Grundkonze'ntrationen" praktisch in Frage kommen. Die 
Restgropen, die also der 'Oberfiihrung des betreffenden Stoffes i aus seiner 
Grundphase in die wirkliche Mischphase entsprechen, bezeichnen wir mit kleinen 
Buchstaben, denen der Index des betreffenden Stoffes angehlingt wird, also fi, 
w" ~,; da sich diese GroBen auf die 'Oberfiihrung von I Mol des betreffenden 
Stoffes beziehen sollen, sind die zur Vervollstlindigung der Reaktionen hinzu-

IS· 
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zunehmenden Betrage durch ".fi, "ittli, "i~ USW. gegeben. Wir haben also 
namentlich folgende Zerlegungen: 

~=S+~n~ (~) 
St= st+~"di I 

@) = ~ + ~ l'dl, 
~ = IS + ~"ib, 

Hierbei bedeuten die I., der Definition der St entsprechend, die Arbeits
koeffizienten der Grundphasen --+ Mischphasen-Dberfiihrung bei konstantem 
Volum, ttli die irreversibeln Warmetonungen dieser Dberfiihrung bei konstantem 
Druck, S. die Entropieanderungen, bi die Volumanderungen bei der betreffenden 
unter konstantem Druck vorgenommenen Dberfiihrung usw. 

Wenden wir die Zerlegungen (6) und (17), § 10 auf die I., ttl. usw. an, so 
finden wir, daB sich diese RestgroBen als Differenzen der fli, Wi usw. der unter
suchten Mischphase und der Grundphase auffassen lassen. Fiihren wir auch lur 
die partiellen Molgro/3en in Grundmischphasen lette Buchstaben ein, so schreiben 
sich die£e Beziehungen: 

Ii = f-li - (1. 1 
ttli= Wi-Wi 

~i= Si-Si j' 
bi = Vi -'V, 

(16) 

Der t~ennodynamische Aufbau der GrundgroBen. Fur die it,S usw. gelten 
nun ganz entsprechende Beziehungen wie die Beziehungen (3) bis (II) fur die 
ReaktionsgroBen zwischen reinen Substanzen. Wenn der Grundkonzentrations
zustand ein reiner Zustand ist, ist das ohne weiteres klar; wenn es sich aber um 
einen irgendwie normalisierten Mischzustand handelt, so andert sich nichts, als 
daB ffir die Grundreaktionen ).. statt der in (3) bis (7) benutzten Gleichung (2) 
die aUgemeinere Gleichung zu setzen ist: 

d. h. statt der molaren Warmekapazitat der reinen Phasen i treten die partieUen 
Molwarmen der Stoffe i in den betreffenden Normalzustanden der Phasen aufl. 
(Ffir an der Reaktion etwa beteiligte reine Stoffe ist dann statt Cp. natfirlich 

(.) t) I "b' It U B" • h f" oR o$e o~ cp ' zu se zen. m u ngen ge en a e eZle ungen ur 0 T' op' oT usw. un-
verandert auch ffir die st, IS usw., wie sie ja allgemein fUr Veranderungen in 
Systemen gelten, deren Reaktionslaufzahlen bzw. Teilchenzahlen konstant ge
halten werden. Wir notieren, um nur die wichtigsten Beispiele herauszugreifen, 
die Analoga zu (3) und (II): 

P 

5 = S(T.) + ~ 'II.j Cp. dT 
p. 

P P P 

.~ = -e(PI , P.) + ~(~' 'PI) - ~ l'if~; /Cp.dT + ~"i ~ J VidP .(18) 
p. p. Po 

Ffir die hier auftretenden Konstanten ~(P •• T.) = eo; So, ito usw. gelten 
dann weiter ganz ebenso wie friiher die Zusammensetzungen (12) und (13) aus 
den entsprechenden Standardwerten der Aufbaureaktionen und die Zusammen
setzungen (14) aus den absoluten molaren Entropien usw. der Stoffe i in den 

1 Die Ableitung dieser Gleichung ist d.er von (2) ganz analog." 
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einzelnen Grundphasen im Bezugszustand (Po, To). Nur mit dem Unterschied, 
daB, wenn es sich nicht urn reine Phasen handelt, die St-, s- usw. Werte sich auf 
die Mischphasen von Normalkonzentration beziehen miissen, und in den Bezie
hungen (14) die SiO usw. statt der s~l) usw. auftreten. Da sich Mischphasen 
thermisch im ungehemmten Gleichgewicht kaum bis T = 0 verfolgen lassen, hat 
hier jedoch die Bezugnahme auf den absoluten Nullpunkt und die absolute Berech
nung der Si(T=O) keine praktische Bedeutung; urn so wichtiger ist die Bestimmung 
der eo usw. aus Standardwerten e, s, St. Und wir werden spater bei der Be
sprechung der flussigen Losungen sehen, daB hier die in dem LEwIsschen Standard
schema zugrunde gelegten Normalkonzentrationszustande der Losungen gerade 
diejenigen sind, die in der Praxis flirdie Zerlegungen (15) gebraucht werden, 
so daB wir in der Tat auch hier haben: 

e(29st, I Atm.) =,I 'IIi e, } 
!lG(29so,IAtm.) =,I'IIiSi . 

a(29S0, I Atm.) =,I'IIiSti 

(19) 

Damit ist aber die vollstandige Bestimmung der a, IS usw. zuruckgefiihrt 
auf gewisse Reaktionskonstanten und weiter auf Messungen von (partiellen) 
Warmekapazitaten und Volumeffekten der Grundphasen. 

Thermodynamische Beziehu~gen zwischen den RestgroBen. Ein thermo
dynamischer Temperatur- und Druckaufbau der RestgroBen I, tu usw. konnte, 
da es sich urn spezielle 'Obergangsreaktionen handelt, genau in der gleichen Weise 
vorgenommen werden, wie ffir die it, !9 usw., dazu wurde dann noch ein die 
Konzentrationsabhangigkeit bei Po, To ausdruckendes Glied kommen mussen. 
Man fiihrt jedoch solche Aufbauausdrucke flir die I, tu usw. flir gewohnlich nicht 
explizit in die Formeln flir ~,ID3 usw. ein, sondern laBt die I, tu usw. in den Formeln 
stehen. Der Grund ist der, daB in den wichtigsten Grenzfallen (Gasmischungen, 
verdiinnte Losungen) die Ausdrucke ffir die f theoretisch angegeben werden 
konnen und die tu praktisch verschwinden. In nicht so idealen Failen betrachtet 
man dann die Abweichungen der wirklichen f- und tu-Werte (bzw. gewisser aus 
den f abgeleiteter GroBen) vom Idealfall als Korrekturen, die in gesonderten 
Untersuchungen bestimmt werden. 

Wir wollen uns deshalb hier mit der Aufstellung der wichtigstenDifferential
beziehungen begniigen, die bei der Untersuchung dieser RestgroBen Verwendung 
finden konnen. Fur die GroBe tui, die z: B. bei dem 'Obergang von Wasser aus 
dem reinen Zustand in eine wasserige SalzlOsung die Bedeutung einer direkt meB
baren irreversibeln Verdiinnungswarme hatl, gilt nach (16) § 5, die Beziehung: 

otoi olT 
iiT = 0 Ai = cpa - Cpi • 

Ferner nach § 5 (18): 
°o~i = - T2 OOT- (i)· 

Fur I gilt, nach §4 (18) und (15) sowie §5 (15): 
Ofi Ii 
oT =-~i= -T' 

o (Ii) toi 
BTT=-P' 

alles bei konstantem Druck. Ferner nach § 4 (16): 

(20) 

(21) 

(22) 

1 Man notiere, daB in den hier auftretenden RestgroBen toi, bi. ti usw. der Index i 
einen bestimmten Stott nu:- insofern kennzeiChnet. als eine bestimmte (Durchgangs-) 
Reaktion eben mit dies em Stoff vorgenommen wird. 
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Hierdurch laJ3t sich die Untersuchung des Temperatur- und Druckganges 
von f auf Messungen von Ubergangs- (spezieIl: Verdiinnungs-) Warmen und 
-Volumeffekten zurUckftihren. 

Noch interessanter sind die Beziehungen, die zwischen den Konzentrations
abhangigkeiten der to (und tui usw.) bestehen. Diese Beziehungen gewinnen wir 
am einfachsten, indem Wir von der Gleichung (16) ausgehen. Da die fLi usw. 
bei Konzentrationsanderungen der betrachteten Mischphase ungeandert bleiben, 

gilt beispielsweise ~r1. = ~Il~, und wir konnen aile in§ 10 zwischen den ~Il a un, On, . un 
und ()~ aufgestelltenBeziehungen ohne weiteres auf die f ubernehmen. Ins-

besondere gilt nach § 10(22) fUr jede beliebige Konzentrationsanderung der 
Mischphase : 

Xl dfl + X 2 df2 + ... XIX dfIX = 0, (25) 

[ebenso: Xl dtu l + X2 dtu 2 + ... XIX dtu", = 0 usw.] , 

Beziehungen, die davon unabhangig sind, ob fUr die verschiedenen Stoffe der
selbe Normalzustand der Phase vorausgesetzt ist oder nicht, und die, besonders
bei Phasen mit nur zwei Bestandteilen, die Konzentrationsabhangigkeit des einen 
f usw. aus der des anderen voilkommen zu berechnen gestatten. Ftihrt man 
wieder die partiellen Anderungen mit X in der in § 10 charakterisierten Weise 
(d. h. auf Kosten von nl ) ein, so erhalt man aus § 10 (24) die Gleichungen: 

of1 of2 . c~ f" . 
XI -,,- + X2-"- + ... Xct-o~ = 0 usw., ur ~ = 2, 3, 4···, 

ux, uXi Xi 
(26) 

im ganzen <X - I Gleichungen fUr die unabhangigen Xi (entsprechend fUr die tu 
usw.). Speziell fUr zwei Bestandteile, entsprechend § 10 (25): 

of1 X 2 or2 

ax! =-x;.- ox2 ' 

[ a w1 = _ X 2 0 w2 usw.] . 
OX2 Xl OX2 

W "b d' Z hI d . . M' h h bh'" all. bOw, as u .er Ie a er -In emer ISC p ase una angigenax zw. axusw. 
t d '1 h f" d' of, dOw. gesag wur e, gI t auc ur Ie a; un ax usw. 

Drirch die Anwendung auf die RestgroBen f, tu usw. sind die Konzentrations
beziehungen zwischen den nur theoretisch zuganglichen fli, Wi, Si in den Bereich 
der direkt meBbaren thermodynamischen ReaktionsgroBen gelangt, und zwar in 
ubersichtlicherer Weise, als wenn diese Beziehungen, was ja auch moglich 
gewesen ware, auf die gesamten se, ~ usw. in Abhangigkeit von den Kon
zentrationen der Einzelphasen angewandt worden waren. 

Kapitel D. 

Gesetzmafiigkeiten fUr spezielle Zustande und 
Veranderungen. 

Einlei tung. 

Wir besprechen jetzt diejenigen fUr die chemische Thermodynamik wichtigen 
GesetzmaBigkeiten, die uber die Aussageli der beiden Hauptsatze in ihrer An
wendung auf homogene Phasen hinausgehen und in ihrem Geltungsbereich eine 
weitere Ersparung direkter thermodynamischer Messungen ermoglichen. Es 
handelt sich dabei urn Gesetze fUr soIche Grenzzustande des Systems, die sich 
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durch Einfachheit vor allen Zwischenzustanden auszeichnen: einerseits um Ge
setze ffir das Verhalten beim absoluten Nullpunkt der Temperatur, bei volliger 
Kop.densation der vorhandenen Phasen, andererseits um Gesetze, die sich auf 
-chemische Umsetzungen gasformiger Phasen im Zustand geniigender Verdttnnung 
beziehen; die physikalischen Eigenschaften solcher "idealer Gase" wurden schon 
friiher (II § 1) besprochen. Von beiden Grenzfallen aus laBt sich mit Hilfe thermo
dynamischer Messungen oder gewisser Annahmen ein Ubergang zu benachbarten 
komplizierteren Zustanden gewinnen, so vom absoluten N ullpunkt aus zu dem 
Verhalten erwarmter kondensierter Phasen, vom Gaszustand aus zu den fliissigen 
und festen Losungen oder Mischungen, so daB die aufgestellten Grenzgesetze in 
beiden Fallen auch als Annaherungsgesetze flir kompliziertere Zustande auftreten. 

Wir werden unsere Einteilung in naturlicher Weise an die angegebenen beiden 
Grenzfille anschlieBen. In beiden Fallen begegnen wir dabei einem Dualismus 
der zu verwendenden Methoden und Betrachtungsarten, der durch die Worte 
"Zustand" und" Veranderung" gekennzeichnet ist. Aile an rein thermodynamische 
Begriffe anschlieBenden Aussagen werden sich immer nur auf Veriinderungen 
eines Svstems und die dabei auftretenden Arbeits- und Warmeeffekte beziehen; 
wir befInden uns hier, soweit es sich um chemische Veranderungen handelt, auf 
·dem Boden der Reaktionsthermodynamik. Was dagegen, mit spateren thermo
dynamischen Konsequenzen, iiber die Eigenschaften eines Zustandes auszusagen 
1st, kann nur auf einer nicht thermodynamischen Auffassungsweise beruhen. 
In der Tat spielen hier sowohl ffir T = 0 wie flir den idealen Gaszustand Be
rechnungen des Ordnungszustandes, also statistische Betrachtungen, eine aus
schlaggebende Rolle, und die Betrachtungsweise ist die der auf einen absoluten 
Nullpunkt bezogenen Stoff-Thermodynamik (§ 10). Wir werden fiir die beiden 
obengenannten Grenzfalle zunachst die reaktionsthermodynamische Formulierung 
der GesetzmaBigkeiten aufsuchen und dann erst feststellen, was die Stoff thermo
dynamik bzw. die Statistik dariiber hinaus an Ergebnissen hinzufligt. 

§ 12. Grenzgesetze fUr T = o. Das NERNsTsche Theorem. 

Die auBenthermodynamische F ormulierung. In der im Jahre 1905 von N ERNST 
aufgestellten Fassung1 stellte sich das NERNSTsche Theorem zunachst dar als eine 
Beziehung zwischen Arbeits- und Warmeeffekten fur chemische Umsetzungen 
bei T = 0, speziell Umsetzungen bei konstantem Druck. Mit unseren auBen
thermodynamischen Bezeichnungen (Q reversible aufgenommene Warme) 
konnen wir die damalige Annahme NERNSTS so formulieren: 

"Bei feder chemischen Umsetzung, die isotherm und reversibel beim absoluten 
NuUpunkt voUzogen wird, ist 

lim Q = 0." 
T=oT 

(1) 

Diese Formulierung ist insofern etwas kompliziert, als man darin nur eine 
asymptotisch feststellbare Aussage ffir die Nachbarschaft des absoluten Null
punktes sehen kann; man hat die Wiirmeaufnahme des Prozesses ffir sehr kleine 

T-Werte zu studieren und festzustellen, daB ~ hier sehr klein ist und mit ab

nehmendem Timmer weiter abnimmt. Wir werden jedoch spater sehen, daB die 
Komplikation, die in diesem Grenziibergang liegt, nicht nur formaler Art ist 

1 "Ober die Berechnung chemischer G'.eichgewichte aus thermischen Messungen. GOtt. 
Nachr.1906, S.I-40 • 
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sondem gewisse Zusatze einschlieBt, die bei der an sich bequemeren Entropie-
formulierung des Satzes noch gesondert hervorgehoben werden miissen. . 

Folgerungen fur Kreisprozesse. Unerreichbarkeit des absoluten NuUpunkts1• 

Vorausgeschickt sei, daB der NERNsTsche Satz spater sowohl eine Erweiterung 
wie eine Einschrankung erfahren hat; er gilt nach der jetzigen Auffassung auch 
fiir aIle physikalischen Veranderungen bei T = 0 (Volum, Oberflache, Ladungs
durcbgang, angelegtes Magnetfeld usw.), erleidet aber bei Umsetzungen zwischen 
"unterkiihlten" Phasen eine prinzipielle Einschrankung. Wir werden die Phasen~ 
bei deren Umsetzungen er anw:endbar ist, definitionsweise als NERNsTsche 
Korper bezeichnen; vorIaufig werden wir uns darunter kristallinische Phasen 
mit nur einer Atomart oder stochiometrischem Mischungsverhrutnis mehrerer 
Atom- bzw. Ionenarten (NaCl usw.) vorstellen. 

In dem Bereich der physikalischen und chemiscben Veranderungen, fiir die 
der NERNsTsche Satz gilt, folgt zunachst aus der Anwendung des 2. Haupt
satzes in der Form I § 4 (IO) fiir einen beliebigen "dT-ProzeB" in der Nahe von 
T=o: 

lim (bA)dT = - lim (¥) dT = 0 ~ dT 
T=O T=O 

d. h., es laBt sich kein reversibler dT-KreisprozeB mit dem absoluten Nullpunkt 
als untererTemperatur ausfiihren, bei dem Arbeit (bA)dT von der sonst fiblichen 
GroBenordnung (proportional d T) gewonnen oder geleistet werden konnte. 

Diese Tatsache wird sofort anschaulich, wenn man sich einen solchen Kreis-

prozeB im T-fb~ -Diagramm aufgetragen denkt (Abb 29). Wenn lim ¥ = 0 
T=O 

ist, ist ein d T-ProzeB nicht in dem in Abb. 29a dargestellten AusmaBe moglich. 

T 
sondem bei noch so groBen isothermen 
Anderungen der physikalischen oder che
mischen Variabeln nur in der in Abb. 29 b 

angedeuteten GroBe, wo die durch ¥ be

stimmte "Breite" sich mit abnehmendem 
T der Null nahert. Man sieht aus der 

be Figur auch sofort, daB sich keine Warme
r menge (nach I § 2 gleich dem Areal der 

Flache unterhalb der unteren Isotherme) 
Abb.29. Diagrammdarstellung eine. dT·Prozesses von der GroBenordnung T mehr durch 

beim absoluten Nullpunkt. 
einen solchen dT-ProzeB urn dT "heben" 

c 

btl 
T 

a b 

13..6t; die GroBenordnung ist, da auch die 
Abszissenausdehnung des Areals wie T oder starker als T verschwindet, ffir 
noch so ausgedehnte Prozesse hochstens von der GroBenordnung T2. 

Dieser Umstand hat eine besondere Bedeutung fiir die Frage der Erreichbar
keit des absoluten Nullpunktes, und zwar im Zusammenhang mit der Tatsache 
(S. 35), daB die spezifische Warme der kondensierten reinen Substanzen bei An
naherung an den absoluten Nullpunkt verschwindet. Es laBt sich namlich zeigen. 
daB, diese Erfahrungstatsache als gegeben vorausgesetzt, die Abkiihlung eines 

Korpers durch warmeverzehrende Prozesse bis T = 0 moglich ware, falls lim ~ 
T=O 

nicht gleich 0 ware. Wir betrachten einen homogenen oder mehrphasigen Korper 
bei einer niedrigen Anfangstemperatur T. Leiten wir durch Anderung einer phy-

" 
1 Vgl. hierzu z. B. die Ausfiihrungen von K. BENNEWITZ: Handb. d. Physik Bd.9. 

S. 172-174. 1926. 
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5ikalischen oder chemischen Arbeitskoordinate X des Systems adiabatisch einen 
warmeverzehrenden ProzeB ein (Lz positiv), so kiihlt sich der Korper ab nach 
dem Gesetz: 

LTdT+Lzdx=o, 

wobei LT die Warmekapazitat bei konstanten Arbeitskoordinaten bedeuteP. 

Die zu diskutierenden Aussagen tiber das Verhalten von ~ wenden wir auf den 

Umsatz pro Einheitsanderung der Arbeitskoordinate, also auf den Ausdruck Z; 
an. Wir schreiben die obige Gleichung in der Form: 

LZ/T 
dT= -1.'[. T·dx. 

Bleibt nun sowohl ~ wie auch LT bei Annaherung an T· 0 endlich, so wird, bei 

gegebenem dx, dT mit abnehmendem Timmer kleiner, und es gelingt mit end
lichen Anderungen von x nicht, den Punkt T = 0 zu erreichen2• Der absolute 

Nullpunkt bleibt also dann auch bei lim ~ =+= 0 unerreichbar. Er wiirde aber 
T=O 

in diesem Faile sofort erreichbar werden, wenn LT bei Annaherung an T von 
gleicher oder hoherer Ordnung als T verschwiinde. Damit also auch in diesem in 
Wirklichkeit ja zutreffenden Faile der absolute Nuilpunkt nicht erreicht werden 

kann, muB sich fUr jede Veranderung x der Ausdruck ~. der Null nahern, und 

zwar J1lindestens von derselben Ordnung wie die Warmekapazitat LT des Systems. 
Man kann so das NERNsTsche Theorem, was NERNST hervorhebt, als eine Folge
rung aus dem "Prinzip der Unerreichbarkeit des absoluten Nullpunktes" betrachten, 
wenn man die Erfahrungstatsache des Verschwindens der spezifischen Warmen 
bei T = 0 als gegeben annimmt. 

Die weiteren Formulierungen und Konsequenzen geben wir besserim engeren 
AnschluB an innenthermodynamische Auffassungen. 

Die innenthermodynamische Formulierung. Der Aussage lim ~ = 0 ent-
. T-O 

spricht innenthermodynamisch die Behauptung, daB aile isothermen, durch T 
. . W . . ls L v ~fv) ~~) reduzlerten, reverslbeln arme-Koefflzlenten, a a etwa T' -;y-, -;y- oder 

;, ~, 2;1 usw. (sowie etwaige Oberflachen- und galvanische Warmeeffekte), bei 

Annaherung an den absoluten Nullpunkt verschwinden~ Am einfachsten wird aber 
die Formulierung, wenn man die Entropiefunktion des Systems benutzt; hier 
lautet namlich die Aussage des NERNSTschen Satzes einfach: 

d 5(0) = 0 (2) 

ftir alle moglichen Veranderungen bei T = o. [Der untere Index (0) soil immer 
den absolutenNuilpunkt der Temperatur bedeuten!l Die Aufteilung dieser Aus-

. oS oS as as 
sage In "'V = 0, "" = 0 uSW., ~p = 0, ~, = 0 usw. entspricht den 

v (0) V.II. (v) (0) u (0) UII. (0) 

obigen Aussagen tiber die Warmekoeffizienten. 

1 Ganz die gleiche Oberlegung laJ3t sich jedoch auch mit den GroJ3en IT und IPbzw. zZ 
anstellen. 

dInT 
2 Es bleibt dann ~ immer endlich, wahrend es bei wirklicher Erreichung des 

Punktes T = 0 negativ unendlich groJ3 werden miiJ3te. . 
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Aus den thermodynamischen Differentialbeziehungen des F- und G-Stamm-
baumes leitet man nun ohne weiteres ab: 

01' =0 
oT(v) 

oV 
aT =0 

oSt 
- =0 
oT(V) 

oSt 
aT =0 

(a) 

(b) 
ffir T= o. 

(c) 

(d) 

AUgemein bleiben alle physikalischen und chemischen Arbeitskoeffizienten bei 
kleinen Temperaturanderungen von T = 0 an ungeandert, falls die Arbeitskoordi
naten bei der Temperaturanderung konstant gehalten werden, und umgekehrt. Wir 
weisen nochmals darauf hin, daB bei einer Differentiation ohne nahere Angaben 
immer der Druck konstant gehalten gedacht wird. 

Auf die Forderungen ffir die physikalischen Veranderungen kommen wir 
am.SchluB dieses Paragraphen noch einmal zurfick. Zunachst interessieren uns 
die weiteren Aussagen fiber die chemischen ReaktionsgroBen. Aus (2b) folgt, 

daB auch ~}8T = 0 wird. Trifft das auch ffir die iibrigen ReaktionsgroBen £(V) (0), 
v (0) 

2(0), ~O)*, m(O) zu? Wegen'2 = T6 ist :~ = 6 + T:~ (zunachst bei konstan-

tern P). Nach (2) ist 6(0) gleich 0; T ~T@i ist gleichNull, wenn ~@iT nicht un-
v (0) v (0) 

endlich groB wird. Diese Frage muB aber besonders untersucht werden, da z. B. 

ffir klaSsisch auf T = 0 extrapolierte ide ale Gasee ~ TS und bei Reaktionen mit 
. . v M 

Veranderung der Molekiilzahl auch ~@iT in der Tat bei T = 0 unendlich wird 
v (0) 

(§I3). Ffir "NERNsTSche Korper"istdagegendas Unendlichwerden von ~@iT schon 
v (0) 

durch die Formulierung lim ~ = 0 ausgeschlossenl, welche, in Anwendung auf 
.T-O 

den Einheitsumsatzder betreffenden chemischen Reaktion, lim 6 = 0 be
T=O 

hauptet, also ffir 6 einen stetigen Vbergang nach 0 bei T = 0 voraussetzt. 
Mit dieser Zusatzfestsetzung gewinnen wir die Beziehung· 

0,9 
OT(O)=o (3 e) 

und durch eine ganz analoge Betrachtung ffir £(v) 

o,9(V) . 
----aT (V)(O) = 0 (3 f) 

ffir jede Reaktion zwischen NERNSTSChen Korpem. Da nun U = ~ + £(V), 

$ = § + 2 ist, folgt aus (3e) und (3f) zusammen mit (3c) und (3d) auch: 
oU 
o T (V)(o) = 0 (4a ) 

om 
o T (0) = o. (4b) 

* U nach § 4 (7) immer bei konstantem V. 

1 Dagegen nicht das Unendlichwerden von :~ selbst! Vgl. 5.240, Anm. 1. 
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Weiter ergibt sich auch wegen 2(0) = T@5(o) = 0 und 2(v)(o) = T@5(v)(o) = 0: 

11(0) = ~(O), m(O) = ~(O), 11(0) = m(O) , (5) 

Beziehungen, denen sich durch Vergleich von (4) mit (3c) und (3d) die weiteren 
anschlieBen : 

oU ost om! ost oU om! 
O'T(V)(O)= OT(V)(O)=o, OT(O)= OT(O)=o, BT(V)(O)= OT(O)=o. (6) 

Die Beziehungen (6) sind, in etwas anderer Schreibweise, die zuerst von 
NERNST angegehenen Formulierungen seines Theorems; (5) erweist sich als Aus
sage des BERTHELoTSchen Prinzips (§ 5, S.165), das hiemach ffir Reaktionen 
zwischen NERNsTSchen Korpem bei T = 0 zutreffend ist. 

Verwendung des Theorems beim thermodynamischen Aufbau chemischer 
ReaktionsgroBen. Bei Benutzung der Aufbauausdrlicke (3) bis (II) des § II liber
sehen wir mit einem Schlage die Vereinfachung, die durch das NERNsTsche 
Theorem in der vollstandigen thermodynamischen Untersuchung eines chemischen 
Zustandes eintritt, wenn man als Ausgangspunkt der Temperaturentwicklung 
den absoluten Nullpunkt T = 0 benutzt. Wegen $(T=O) = 0 erhalten wir jetzt 
flir Reaktionen zwischen reinen Substanzen, die NERNsTScheKorper sind, die 
Gleichungen: 

T 

@5 = .I 11, I c~') d T , 

(8a) 
o 0 

T T 

~ fdTf «1 ~=m(o)-~'JI,T 1'2 cp dT, (8b) 
o 0 

und wenn von m(o)-werten und cp-Messungen beieinem Normaldruck Po aus
gegangen wird, z. B. nach (II), § II: 

T T P 

~= m(o)(po)-.I",T I~~ fc~'1dT+ .I", IV(i) dp. (9) 
o o Po 

Diese Formeln sind, wie mehrfach hervorgehoben, zunachst anwendbar 
auf "NERNSTsche Korper", die als Ganzes ohne Veranderung ihrer Beschaffen
heit in die chemische Reaktion eingehen. Handelt es sich nun bei der 
betrachteten Reaktion urn einfache Umwandlungen einer reinen Substanz 
{S(rhomb.)~ S(monokl.)] oder urn Umsetzungen wie Ag(s) + J(s) ~ AgJ(s) 
oder Pb(s) + zAgCl(s) ~ PbClz(s) + Ag(s) (Kapitel H, 4. Beispiel), so ist die 
Wlirmetonung m(O) dabei nicht direkt meBbar, sondem muB aus einer bei be
liebiger Temperatur T.gemessenen Wlirmetonung m ermittelt werden mit Hilfe 
der Gleichung: 

T 

m{o) = m - .I", fcJ'l dT . (10) 
o 

Wird, wie meistens, bei Atmosphlirendruck Po untersucht, so fant das letzte 
Glied in (9) fort, und es kommt also auf die Auswertung der heiden Integrale 



236 III. Kap. D. GesetzmaJ3igkeiten fur spezielle Zustande und Veranderungen. § I2. 

fiber die molaren spezifisehen Warmen an. NERNST hat ffir diese Integrale die 
Bezeiehnungen eingefiihrt: 

T 

jcpdT = E. (II) 
o 

T T T 

T j~~ jCpdT = T j; dT=F (12) 
o o o 

und gemaB der EINsTEINsehen und DEBYEsehen Theorie der spezifisehen 
Warme Cv funktionelle Darstellungen fUr diese Funktionen (in Abhangig. 
keit von der Eigensehwingung 'JI der Atome des festen Korpers) ausfiihrlieh 
besproehen und tabelliert (vgl. W. NERNST, Die theoretisehe und experimen. 
telle Grundlage des neuen Warmesatzes, Halle 1918). Die Korrektion von Cv 
auf Cp wird dabei dureh ein empirisehes Potenzglied vorgenommen. Daten 
auf Grund unmittelbarer Messungen von Cp finden sieh in den Tabellen zur 
Bereehnung des gesamten und freien Warmeinhalts fester Korper von 
H. MIETHING (Halle 1920). 

Auftreten von Umwandlungspunkten. Es steht niehts im Wege, mit Hilfe 
des NERNsTehen Theorems den Arbeitskoeffizienten aueh solcher Reaktionen 
zu bestimmen, fur die eine oder mehrere der an der Reaktion beteiligten 
(reinen) Phasen auf dem Wege vom absoluten Nullpunkt her eine oder mehrere 

2500 Umwandlungen erlitten haben. So laBt 
sich z. B. nieht nur der Arbeitskoeffizient 

cal der Umwandlung CaO(s) + H 20(s) ~ V f.--
Ca(OH)2(S) unterhalb 0 0 C mit Hilfe des 

zooo Theorems aus thermisehen Daten ber '" / 
V 

~ ~ 
l'/ 

< 
stimmen, sondern aueh bei hoheren Tern. 
peraturen, wo H 20(I) auftritt. Es ist 
dann nur notig, beim Aufbau von ~ und 

1500 @5 die Zusatzeffekte mit zu berfieksich~ 

1'\ tigen, die beim Umwandlungspunkt auf
treten. Hierbei wird gewohnlieh ffir das 
ganze Gebiet unterhalb der Versuehs-

tooO temperaturen die sr- und ~-Kurve als 1\ 
I'" I 

'" I 
Funktion der Temperatur graphisch dar
gestellt (von NERNST mit A und U - mit 
entgegengesetzten Vorzeiehen wie sr und 

500 ~ - bezeiehnet); Kurven, die wegen I"\. 
\ BSl! Bill . 

sr(o) = ~(o) und "'T = ~T bel T= 0 
, "(0) 0 (0) 

mit horizontaler Tangente zusammen· 
o laufen. Bei Substanzen mit Umwandlungs

1\ 
\ punkten wird bis zu diesen mit den For

meln (8) bzw. (9) und (10) gereehnet, im 
Umwandlungspunkt andert sieh (bei 

-500 Gleiehgewicht der betreffenden Phasen) Sf o ZOO 'HJO 600 800 -rOOD 1Z00 1'HJ0 1500 1800 
I 

T nieht, wahrend ~ = sr + B sieh urn die 
Abb. 30. St· und ml-Kurve der Umwandlung reversible Umwandlungswarme Bumw. = 

Quarzkristall ... Christobalit. 0 beobachteter ml·Wert. 
T umw. (5umw. andert und demnaeh einen 

Sprung erfiihrt. Oberhalb des Umwandlungspunktes tritt dann auBer dem 
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Glied mit der spezifischen Warme in ~ ~ noch ein durch die Entropieanderung 

bei der Umwandlung bedingtes Glied auf, so daB in se ein Zusatzglied 
6 umw. (T - T umw.) hinzukommt, weIches die Steigung der se-Kurve andert. 
Formal wiirden sich iibrigens soIche Effekte immer durch die Annahme eines 
voriibergehenden sehr starken Anwachsens der spezifischen Warme erfassen 
lassen. Ein Beispiel fUr ein soIches Kurvenpaar, das die se- und ~-Werte der 
Umwandlung von Quarzkristall in Christobalit wiedergibt, ist in Abb. 30 dar
gestellt, die einer Arbeit von R. WIETZEL1 entnommen ist 2. 

Der erste Sprung entspricht einem Umwandlungspunkt des Christobalits, 
der zweite einem Umwandlungspunkt des Quarzes. - In Beispiel 3 des Kapitels H 
wird eine Anwendung des NERNsTschen Theorems mit Beriicksichtigung eines 
Umwandlungspunktes durchgefiihrt. 

Hohe Drucke. Weicht der Druck, bei dem der Arbeitskoeffizient einer 
Reaktion zwischen NERNsTschen Korpern untersucht werden soIl, von dem 
Normaldruck Po ab, bei dem die spezifische Warme gemessen wurde, so kommt 

P 

in se noch ein Glied .I lid veil d p hinzu. Dieses Glied spielt z. B. eine groBe Rolle 
Po 

fiir die Frage der Umwandlung des Graphits in Diamant. Man berechnet aus der 
Umwandlungswarme Graphit -~ Diamant (die aus der Differenz der Verbren
nungswarmen indirekt zu ~ = 160 cal, bei Zimmertemperatur, ermittelt wurde) 
sowie aus der genau bekannten spezifischen Warme positive se-Werte dieser Um
wandlung, die sich von dem Wert ca. 270 cal bei T = 0 mit zunachst wachsender, 
sodann ziemlich konstanter Steigung bis auf etwa 2000 cal bei T = 2000° ver
groBern3 , so daB eine spontane Umwandlung unter Atmospharendruck in diesem 
ganzen Temperaturgebiet ausgeschlossen ist. Da jedoch bei Erhohung des Druckes 
p das (mit 11 = + 1 auftretende) Integral f vdP fUr den Diamant kleiner ist als 
das entspreehende mit 11 = - 1 auftretende Integral des Graphits, ist dureh 
Druekzunahme eine Senkung von se moglich. Aus dem spezifisehen Volum der 
beiden Substanzen - die Anderung dieses Volums mit dem Druck spielt nur die 
Rolle einer kleinen Korrektur - berechnet man, daB bei 2000°, wo man merk
liehe Reaktionsgesehwindigkeiten dieser Umwandlung erwarten kann, etwa 
45000 Atm. notig sind, urn se auf Null herabzudriicken und somit die Umwandlung 
thermodynamisch zu ermoglichen. SoIche Ergebnisse sind als Warnung vor ver
geblichen und als Hinweise auf erfolgversprechende Experimente von groBer Be
deutung. Aueh ffir geologische und astronomische Theorien spielt natiirlich die 
Druckabhangigkeit eine groBe Rolle. 

Priifung des NERNsTschen Theorems. Die Aufgabe der Priifung des NERNST
sehen Theorems bei chemischen Reaktionen kann man am prazisesten in folgender 
Form stellen: es sind mit Hilfe der vom NERNsTschen Theorem unabhangigen 
Aufbaubeziehungen, § II (3) bis (II), die ~(o)-Werte der untersuchten Reaktionen 
numerisch zu bestimmen. Ergibt sieh ~(o) innerhalb der Fehlergrenze gleich 0, 

so trifft das NERNsTsche Theorem zu. 

1 Z. f. anorg. Chern. Bd. Il6, S. 71, 1921. Wiedergegeben irn Artikel F. SIMON: Handb. 
d. Physik Bd. 10, S. 374· 

2 Es konnten, trotz unseres umgekehrten Vorzeichensinnes, alle Zahlen unveranq.ert 
beibehalten werden, indern die Reaktion in entgegengesetztern Sinne ablaufend angenornrnen 
wird. 

3 Vgl. MIETHING: Tabellen usw., S. 52, Halle 1920 u. F. SIMON: Handbuchartikel, 
S.375. Nach den neuesten Angaben von ROTH: Z. f. angew. Chern., Bd.41, S. 275, 1928, ist 
fur den Ubergang p-Graphit -~ Diamant !lito) = 204 cal zu setzen. An den obigen Uber
legungen andert sich dadurch praktisch nichts. 
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Wenden wir diese allgemeinen Gleichungen auf den Aufbau von T = 0 aus 
an und losen nach @5(o) auf, so erhalten wir (in Spezialisierung auf Normal
druck Po) aus § II (6b) die Beziehung: 

T@l(o)= }ill(o) - Sf - .Iv.h, (13) 

oder differenziert: 

Hierbei ist F die durch (12) definierte NERNSTsche Funktion der spezifischen 
T 

Warme, ~: ist nach § II (7) gleich fi dT. 
o 

Da }ill(o) nach (10) durch eine }ill-Messung bei beliebiger Temperatur bestimm
bar ist, ist nach (13) @5(o)' bei Kenntnis der spezifischen Warmen, aus einer 
direkten}ill-Messung und einer direkten Sf-Messung (bei gleichen oder verschiedenen 

Temperaturen) bestimmbar und nach (14) aus einer direkten ~; -Messung. Man 

erkennt aber auch, daB, statt je einer Messung von ~ und von }ill, zwei von
einander unabhangige ~-Messungen bei endlich verschiedenen Temperaturen 
geniigen, da man dann aus zwei Gleichungen der Form (13) }ill(o) und@5(o) gesondert 
bestimmen kann. Liegen auf dem Wege bis zur Untersuchungstemperatur Um
wandlungspunkte der NERNsTschen Phasen, so andert sich an dieser Ubedegung 
nichts, als dal3 die Finoch die (direktmeBbaren) Umwandlungsentropienenthalten. 

Das hier skizzierte prinzipielle Schema wird man in allen in Wirklichkeit 
durchgefiihrten Priifungen des NERNsTschen Theorems wiedererkennen, die aller
dings eine beinahe verwirrende Mannigfaltigkeit von Variationen zeigen. Es kann 

namlich neben }ill ein Wert ~ 9= 0 und evtl. ~; direkt meBbar sein (wie in Re

aktionen zwischen NERNsTschen Phasen, die sich in galvanischen Zellen ab
spielen), oder es kann, bei im Gleichgewicht koexistierenden Phasen, der Wert 
~ = 0 und die Umwandlungswarme }ill = B bei der Umwandlungstemperatur be
nutzt werden (wichtig hauptsachlich ~iir die Untersuchung von @5(o) ffir die Um
wandlung zweier Modifikationen desselben Stoffes ineinander). Wird das Gleich
gewicht beivon Po abweichendem Druck untersucht (also ein Umwandlungsdruck 
p bei einer vorgegebenen Temperatur bestimmt), so hat man bei der Berechnung 

P 

von @5(o) aus (13) noch das Druckglied .Iv,! vf,i)dP zu erganzen. Die untersuchten 
P. 

Phasen brauchen in allen Failen keine NERNsTschen Phasen zu sein, sofern 
man nur ihre Umwandlung in NERNSTSche Phasen thermisch reversibel verfolgen 
kann (Zusatzglied in F,). 

Eine weitere sehr haufige Komplikation ist die, daB einer der reagierenden 
Stoffe in der untersuchten Reaktion entweder nicht in reiner Phase auftritt oder 
nicht geniigend sicher bis T = 0 verfolgt werden kann. Dann ist eine Priifung 
des NERNsTschen Theorems nur moglich durch eine so1che Kombination zweier 
verschiedener Reaktionen mit diesem Stoff, daB er aus der Reaktionsgleichung 
herausfailt (Chlorelektrode gegen Ag, AgCI-Elektrode und gegen Hg, HgCI-Elek
troae; untersucht wird schlieBlich @5(o) fiir Ag + HgCl -~ Hg + AgCl). Noch 
groBere Abweichungen von dem einfachen Schema zeigen die Faile, in denen 
siimtliche Reaktionsteilnehmer nicht als NERNSTsche Korper betrachtet werden 
konnen, wie bei den besonders von A. EUCKEN in diesem Zusammenhange unter
such ten· homogenen Gasreaktionen. Hier hat man die betreffende Reaktion mit 
weiteren Reaktionen zu kombinieren, bei denen jeweils auBer der betreffenden 
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Gasart nur NERNSTsche Korper (im Spezialfalle die Kondensate del:" betreffenden 
Gase) auftreten; das, was man berechnet, ist schlieBlich der Wert von 6(0) ffir 
die Kombinationsreaktion zwischen diesen NERNSTschen Korpern. Prfifungen 
des NERNsTschen Theorems finden sich zahlenmaBig durchgefiihrt in den Bei
spielen 4, 5, 6, 7 und 8 des Kapitel H. 

Ergebnisse der Prufung. Urn die Bedeutung der nach diesen verschiedenen 
Methoden gewonnenen 6(0)-Werte und ihrer etwaigen Abweiehungen vom Wert 0 

wfirdigen zu konnen, ist es bei den meist nieht geringen Feblergrenzen, mit denen 
diese Bestimmungen behaftet sind, erwiinscht, fiber die GroBe von 6(0) irgend
eine Erwartung auszusprechen, falls das NERNsTsche Theorem in Wirkliehkeit 
oder wenigstens in der hier benutzten Anwendungsform nieht gilt. Als solche 
"erwarteten" Abweiehungen kommen, wie weiter unten besprochen wird, 6(0)
Werte von der GroBenordnung R ln2 in Frage, d. h. etwa 2' 0,69 = I,4 cal/grad. 
Die Fehlergrenzen der durchgefiihrten 6(0)-Bestimmungen werden von LEWIS 
und RANDALLl und F. SIMON 2, deren Diskussion des vorhandenen Materials wir 
uns hier anschlieBen, in den verschiedenen Fillen sehr verschieden bewertet: 
von ± O,I cal im Falle der Umwandlung zweier Modifikationen des Zinns in
einander, mehr als ± 0,6 cal/grad bei einer entsprechenden CaCOa-Umwandlung 
bis zu ca. I cal/grad bei den meisten untersuchten Festkorperumwandlungen in 
galvanischen Zellen und noch groBeren Werten in einer groBen Reihe von weniger 
genau untersuchten Reaktionen. In den meisten dieser Fille, wo Reaktionen 
zwischen reinen kondensierten Phasen untersucht wurden, ergaben jedoch die 
experimentellen Beobachtungen innerhalb ihrer Fehlergrenze den aus dem 
NERNSTschen Theorem folgenden Wert 6(0) = o. Eine bisber noch nieht volLig 
geklarte Ausnahme bilden nach EUCKEN die Kondensate gewisser Gase (besonders 
des Wasserstoffs), die in den Reaktionen, wo sie auftreten, einen urn etwa 'lIiR In2 
abweiehenden Wert von 6(0) zu bedingen scheinen (§ I7, S.3I6). 

Physikalische Konsequenzen des NERNsTschen Theorems. Die Folgerungen 
fur den Temperaturgang der physikalischen Arbeitskoeffizienten (Druck, Ober
flachenspannung usw.) und entsprechende Arbeitskoordinaten (Volurn, Ober
flache usw.) sind schon in dem ailgemeinen Satz auf S. 234 dieses Paragraphen 
ausgesprochen worden. Aus Gleiehung (3 b) ebenda folgt z. B. ffir den nach 

II, § 4 durch ~ ~~ definierten thermischen Ausdehnungskoeffizienten (X eines 

beliebigen3 festen Stoffes: 
(X(o) = 0 

fur jeden beliebigen Druck. Das 1st der in II, § 4, S. 99 ausgesprochene Satz. 
Ebenso wie bei chemischen Reaktionen werden wir aber auch bei physi

kalischen Veranderungen nach dem Temperaturgang der Warme- und Energie-

koeffizienten D:, ~ U (usw. bei konstantem V oder p) und schlieBlich nach dem 
Ox . 

Temperaturgang von Soder U selbst, d. h. nach den spezifischen Warmen bei 

T';;;t. 0 fragen. Hier konstatieren wir zunachst, daB wegen ~~(ol= 0, ffir T = 0 

. oU oU oW oW oS oS . 
gIlt: ~T ( = "-T-( )= "T = ~T ~ T ~T = T ~T . Aile dlese GroBen wer-

u ~ u V u. ~ u ~ u ~ v ~ 

den gleieh 0, wenn ~ST nieht unendlich groB wird; eine Folgerung, die ffir die 
u (0) 

1 Thermodynamik. Kap.31. 
2 Handb. d. Physik Bd. 10. S. 350---404. 1926. 
8 Hier gelten keine der weiter unten zu diskutierenden Einschrankungen bezuglich 

der festen Stoffe. Fur Gase kennen wir allerdings ihr wahres Verhalten bei T ~ 0 experi
mentell noch nicht. 
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klassisch extrapolierten idealen Gase nieht zutrifft und die auch in der auBen
thermodynamischen Limes-Formulierung des NERNSTschen Theorems nieht ent
halten istl, die aber nach dem experimentell beobachteten VerIauf der spezi
fischen Warme fUr feste Korper sieher riehtig ist. Dies zugegeben, folgt dann 

sogleieh auch die Temperaturunabhangigkeit von V:, ~~ usw. bei T= o. 

DaB hier noch eine Zusatzaussage notig ist, urn das Verhalten der festen 
Korper beim absoluten Nullpunkt vollstandig zu bestimmen, ist natiirlich nieht 
sehr befriedigend; wenn auch oben (S. 232/33) daraufhingewiesen wurde, daBdas 

Verschwinden der spezifischen Warme (= Endliehbleiben von ;}(O») zusammen 

mit dem Prinzip von der Unerreichbarkeit des absoluten Nullpunktes die voll
standige Grundlage fUr den Gedankenkreis des NERNSTschen Theorems bildet, 
ist es doch erwiinschter, die Aussagen, die sieh auf die Koordinaten- und Tempe
raturabhangigkeit der Entropie beim absoluten Nullpunkt beziehen, von einem 
einheitlichen Gesiehtspunkt aus zu vetstehen. Einen solchen Gesichtspunkt 
liefert nun die statistische, speziell die quantenstatistische Betrachtungsweise; sie 
gibt zugleieh Anhaltspunkte fiir die Grenzen des NERNsTschen Theorems bei 
Mischphasen oder unterkiihlten fliissigen Phasen. So haben wir AnlaB, uns mit 
dieser Betrachtungsweise im folgenden etwas naher zu beschaftigen; auf die 
Frage der einheitliehen Formulierung der fiir T = 0 geltenden Aussagen kom
men wir dann am SchluB dieses Paragraphen zuriick. 

Statistische Deutung des NERNsTschen Theorems. Wir greifen hier auf die in 
§ 10 besprochene Auffassung zuriick, bei der die Entropie eines Mehrphasen
systems sieh als Summe der Aufbau-, speziell der "Absolut"-Entropien der ver
schiedenen Einzelphasen darstellen laBt. Wir untersuchen die absoluten, d. h. 
die vom Zustand volliger Ordnung als Bezugszustand aus gerechneten Einzel
entropien S{O) , S{~) usw. der verschiedenen (aus je einem Stoff bestehenden) 
Phasen beim absoluten Nullpunkt der Temperatur. Hierbei fillt sogleieh auf, 
daB die NERNsTschen Korper mit unseren Entropienullpunktphasen ($ = I) 
eine chemisch ausschlaggebende Eigenschaft gemeinsam haben: in beiden Fillen 
sind Reaktionen zwischen diesen Phasen (d. h. Vbergange letzter Bestandteile 
aus einer Phase in die andere) mit keiner Entropieanderung verkniipft. Kann 
man hieraus schlieBen, daB die NERNsTschen Korper nieht nur Temperatur
nullpunkts-, sondern auch Entropienullpunktsphasen ($ = I) in dem friiher 
defiriierten Sinne sein miissen? 

Wir betrachten drei NERNSTsche Korper, etwa festes Ag, festes J2 und festes 
AgJ. Wir wissen aus dem NERNSTSchen Theorem, daB die Entfernung von 2Ag 
aus dem festen Ag, von Js aus dem festen Js und die Zufiihrung von 2AgJ 
zu AgJ(s) bei T = 0 keine Entropieanderung bewirkt. Es kann also keiner der 
Korper durch eine von seinem speziellen Aufbau bedingte Entropie, durch einen 
seinem A ujbau eigentumlichen Unordnung~zustand ($> I) charakterisiert sein, 
da sieh sonst die Gesamtentropie beim Ubergang andern miiBte. Mithin kann 
in jedem der Korper nur insofern eine Unordnung vorhanden sein, als die an 
der Reaktion beteiligten Atome fiir sieh, unabhangig von ihrem Einbau, Trager 
verschiedener Realisierungsmoglichkeiten (z. B. durch verschiedene Einstellungen 
einer Kernrotation) sind. Dariiber kann das NERNsTsche Theorem niehts aus
sagen. Sehen wir aber von diesen etwaigen inneren Unordnungen der einzelnen 
reagierenden Teilchen ab, so folgt aus dem NERNSTschen Theorem und dem Zu-

1 Hieraus wiirde nur Unabhlngigkeit von ;~ vom Druck und von chemischen Um

setzungen, also von der Art der Phase, folgen, es konnte noch eine fiir jede Atomart uni
verselle spezifische Wlrme vorliegen. 
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sammenhang von Entropie und Ordnungszustand, daB sich die NERNSTschen festen 
Korper bei T = 0 im Zustand volliger Ordnung ($(0) = I) befinden mussen. Der 
absolute Nullpunkt der Temperatur ware hiemach fUr reine feste Substanzen 
zugleich der absolute Nullpunkt der Entropie. 

Zahl der Realisierungsmoglichkeiten eines untersten Energiezustandes1• Die 
Folgerung $(0) = list aus der Giiltigkeit des NERNsTschen Theorems erschlossen. 
Die exakte experimentelle BestatiguRg dieses Theorems ist auf wenige FaIle be
schrankt; Erfahrungen mit unterkiihlten Fliissigkeiten und Mischphasen sprechen 
im entgegengesetzten Sinne. Es ist deshalb von hohem Interesse, zu unter
suchen, ob auf rein quantenstatistischer Grundlage Anhaltspunkte dafiir bestehen, 
daB ein System, das sich bei gegebenen auBeren Bedingungen in dem untersten 
erreichbaren Energiezustande befindet - hierdurch ist ja der Punkt T = 0 

charakterisiert -, einen Zustand volliger Ordnung, $ = I, darstellt. 
Bei der Beantwortung dieser Frage miissen wir zunachst etwas genauer zu

sehen, was die Aussage bedeutet, ein Korper, eine Phase befindet sich im "un
tersten erreichbaren" Energiezustande. Wir miissen hier namlich unterscheiden 
zwischen "stabilen Phasen" und anderen Phasen, die wir spater als "eingefrorene 
Phasen" bezeichnen werden. 

Stabile Phasen2 sind dadurch charakterisiert, daB kein anderer Zustand der 
betreffenden Substanz existiert, in den sie unter den gegebenen auBeren Be
dingungen von selbst, d. h. bei isothermer reversibler Fiihrung unter Arbeits
abgabe, iibergehen konnte. Da beim absoluten Nullpunkt Arbeitsabgabe und 
Energieverlust zusammenfallt, so bedeutet das den Zustand, der die absolut 
kleinste Energi~ unter allen sonst etwa noch moglichen (einphasigen oder mehr
phasigen) Daseinsformen der betreffenden Substanz besitzts. Allerdings wollen 
wir den Ausdruck "absolut kleinste Energie" so deuten, daB wir mit dem be
treffenden Zustand nur solche Zustande vergleichen, in denen etwaige in dem 
betrachteten Zustand vorhandene resistente Gruppen nicht zerstort sind; wir 
wollen zulassen, daB es Phasen mit anderen resistenten Gruppen derselben Ele
mentarbestandteile geben kann, welche eine noch kleinere Energie besitzen'. 
Einen Zustand, bei dem bei gegebenem V und T der kleinste Wert der Freien 
Energie (also ffir T = 0 der Gesamtenergie) realisiert ist, welcher mit den ge
,gebenen Molekiilresistenzen vertraglich ist, nennen wir "phasenstabil". 

Solche Phasen konnen entweder aus atomaren resistenten Gruppen bestehen 
(feste Edelgase) oder aus Atomionen Na+, CI- (bzw. Ionen plus Elektronen in 
einem Metall) oder aus geladenen oder ungeladenen mehratomigen Gruppen 
(CaCOs);' sie konnen ein (vielfach durch die Elektroneutralitatsbedingung vor
geschriebenes) eindeutiges Mischungsverhaltnis ihrer resistenten Gruppen haben 
(N aCI)oder in verschiedenen stOchiometrischen Zusammensetzungen existieren (ge
()rdnete M;ischphasen §§ 21, 22). In allen diesen Fallen wird jedoch aus der Vor
aussetzung, daB es sich urn phasenstabile Zustande handelt, fiir den absoluten 
Nullpunkt folgen, daB der untersuchte Zustand die kleinste Energie hat, die 
ohne Aufiosung resistenter Gruppen iiberhaupt erreichbar ist; infolgedessen wird 
- im Gegensatz zu den spateren Betrachtungen - in $(0) kein Zustand. zu be
riicksichtigen sein, der irgendeiner vom absoluten Energieminimum abweichenden 
raumlichen Anordnung der resistenten Gruppen entspricht, mag es sich nun urn 

1 Die folgenden quantenstatistischen Untersuchungen (bis S.244. sowie 245 bis 250) 
konnen von mehr chemisch interessier1;en Lesem iibergangen werden. 

2 Vgl. hierzu I. § 7 und III. Kap. F. 
a Eine sehr verallgemeinerte Darstellung derartiger Gedankenga.nge bringen wir in 

III. § 25. 
f. Beispiel: ein Fall. wo cine geordnete Mischphase (s. §§ 2I u. 22) instabil ist und sich 

spontan in reine Phasen zerlegen wiirde. 

Schottky. Thennodynamik. 16 
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die gegenseitige Lagerung oder sonst urn irgendeine Wechselwirkung der betreffen
den resistenten Gruppen handeln. 

Die statistische Aufgabe lautet also jetzt: es ist die Zahl der Realisierungs
moglichkeiten eines Zustandes zu bestimmen, der demo untersten erreichbaren 
Energiezustand eines Systems von Teilchen gegebener Resistenz entspricht. Diese 
Aufgabe ist sicher einfacher als fUr den Fall hoherer (mittlerer) Energie, da (nach 
§ 10) auf alle Falle mit einer Energieverminderung eine Verminderung in der 
Zahl der Realisierungsmoglichkeiten verbunden ist; immerhin muB man an sie 
mit den allgemeinen Mitteln der Quantenstatistik herangehen, und die Antwort 
hat sich mit der fortschreitenden Entwicklung der Quantentheorie bereits etwas 
geandert. Die vom Verfasser friiher 1 festgelegte Auffassung war etwa folgende. 
Unter dem EinfluB der starken gegenseitigen Einwirkungen der Molekiile auf
einander, die wir im festeh Korper anzunehmen haben, sind alle in der Quanten
theorie unter der Rubrik der "Bahnentartung" zusammengefaBten Falle, wie 
sie bei raumlicher Gleichberechtigung verschiedener Koordinaten (also z. B. in 
freien Atomen und Molekiilen) auftreten konnen, ausgeschieden. Es besteht also 
nicht mehr, wie in entarteten Fallen, die Moglichkeit, daB ein und derselbe Ener
giezustand in mehreren "Quantenzellen" realisiert ist, die etwa verschiedenen 
Bahnorientierungen der Elektronen einer resistenten Gruppe relativ zu ihrer 
Umgebung entsprechen. Umgruppierungen der Molekiile gegeneinander werden 
aber stets zu Energieerhohungen fiihren mussen, falls nicht soIche Umgruppie
rungen gewahlt werden, bei denen Teilchen gleicher Art miteinander vertauscht 
werden. Mannigfaltigkeiten der letzten Art spielen jedoch bei der klassischen und 
friiheren quantentheoretischen Entropieberechnung keine Rolle; es laBt sich 
zeigen 2, daB man dann und nur dann zu einer richtigen thermodynamisch erfaB
baren Entropie kommt, wenn in allen Phasen die Vertauschbarkeiten gleicher 
Teilchen untereinander "unterschlagen" werden. Somit ist die Zahl ~(O) der 
Realisierungsmoglichkeiten im untersten Energiezustande fUr die stabilen Phasen 
= I, das NERNsTsche Theorem ist statistisch evident3. 

Durch die seitherige Entwicklung der Quanten- und Wellenmechanik, die 
sich an die Namen HEISENBERG, PAULI, DIRAC, DE BROGLIE, SCHRODINGER 
u. a. kniipft, hat sich auch auf dem Gebiet der Nullpunktsstatistik des NERNST
schen Korpers eine charakteristische Anderung in der Beurteilung vollzogen. 
Man hat als mogliche Losungen der quantenmechanischen Bedingungsgleichungen 
'nicht mehr bestimmte Bahnen der einzelnen Teilchen aufzusuchen, sondem 
"Eigenfunktionen:' des ganzen Systems zu bestimmen, die bestimmten Opera
tionsvorschriften (HEISENBERG) oder bestimmten Differentialgleichungen im 

totalen Koordinatenraum (gewissermaBen im ~ -Raum) genugen (Wellen

gleichungen nach SCHRODINGER). Zu jeder Eigenfunktion des Gesamtsystems 
gehort ein "Eigenwert", der die Energie des betreffenden Partialzustandes an
gibt. Die Eigenfunktionen entsprechen den friiheren Quantenzustauden, beim 
festen Korper auch insofem, als zu hoheren Energiewerten (wenn ein kleines 
Energieintervali zugelassen wird) sehr viel mehr Eigenfunktionen gehoren als 
zu den tiefen. Man wiirde also wieder die Zahl der bei einer gegebenen Gesamt-

1 Physik. Ztschr. Bd. 22, S. I-II, insbesondere S. 6 u. 7, 1921; Bd. 23. S.9-13. ins
besondere S.5-7. 1922. 

2 SCHOTTKY; Ann. d.Physik Bd.68. S.517-535. 1922. 
3 Diese Dberlegungen wurden zuerst. in etwas anderer Form. fur kristallinische Phasen 

gegeben durch O. STERN; Ann. d. Physik Bd. 49. S.823. 1916. Die durch rllumliche Drehung 
des ganzen Kristalls oder die M6glichkeit zur Bildung zweier optisch spiegelbildlicher Isomerer 
gebotenen Manmgfaltigkeiten in der Realisierung des Zustandes kleinster Energie kommen 
quantitativ nicht in Frage (W. SCHOTTKY; Physik. Ztschr. Bd.22. S.9-1I. 1921). 
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energie des Systems m6glichen verschiedenen Eigenfunktionen mit dec Zahl $ 
der Realisierungsm6glichkeiten identifizieren konnen, zumal sich auch hier fUr 
die statistische Gleichwertigkeit der verschiedenen Eigenfunktionen (in nicht ent
arteten Fillen) iiberzeugende Griinde ergeben. Es kommen aber noch zwei 
charakteristische Unterschiede gegeniiber der friiheren Quantenstatistik hinzu. 
Beide hangen mit dem von HEISENBERG l beschriebenen Resonanzphanomen 
der Quantenmechanik zusammen, das immer dort auftritt,wo zwei oder mehr 
gleichartige Tei1chen (z. B. zwei Elektronen eines Atoms) in verschiedenenll Zu
standen vorhanden sind und das entweder als fortwlihrender Austausch von 
Strahlungsenergie oder als ein Schwebungsphanomen ..:wischen gekoppelten 
Systemen gedeutet werden kann. Durch dieses Resonanzphanomen werden die 
Eigenfunktionen und dadurch die Energiewerte, d~e "Terme" des Systems, das 
solche gleichartigen Teilchen enthaIt, in verschiedene Betrage "aufgespalt~n", 
und das Bemerkenswerte ist, dtB von den derart aufgespaltenen Eigenfunktionen 
keine spontan oder unter der Wirkung irgendeiner .auBeren Storung in die andere 
durch die Aufspaltung entstandene iibergehen kann. So bleiben also gewisse 
Eigenfunktionen oder vielmehr gewisse zueinandet gehorige Systeme von Eigen
funktionenoder auch "Termsysteme" ewig voneinander isoliert; wenn in der 
Natur eins dieser Termsysteme einmal realisiert gewesen ist, so konnen durch 
keine Eingriffe, auch nicht durch Trennung und Wiedervereinigung, die Eigen
funktionen eines anderen Termsystems daraus entstehen. 

Fiirdie Statistik sowohl der festen Korper wie der freien Molekiile ausschlag~ 
gebend ist nun.die Frage, ob die in der Natur realisierten Termsysteme "einfach" 
oder "mehrfach" sind, d. h. verschiedene Realisierungsmoglichkeiten. (Eigen
funktionslosungen) des gleichen (streng definierten) Energiezustandes haben. Der 
letzte Fall ist, im Gegensatz zu dem Fall der nicht entarteten (allerdings mit 
Unterschlagung der Vertauschbarkeit gleicherTeilchen bewerteten) Systeme in der 
friiheren Quantentheorie, nach der neuer Theorie moglich; es gibt Termsysteme, 
bei denen derselbe Energiewert durch verschiedene Eigenfunktionen realisierbar 
ist und es auch dann. bleibt, wenn noch so groBe Feld- und StorWirkungen an
genommen werden3 • Waren diese "grundsatzlich entarteten" Termsysteme in 
der Natur realisiert und wiirde speziell der Zustand der relativ untersten Energie 
eine sci1che Entartung zeigen, so ware ~(O) =*' I; allerdingsware esauch dann 
noch denkbar, daB zwischen verschiedenen NERNsTschen Phasen ausgetauschte 
Elementartei1chen entsprechende Anderungen der ~(O) der verschiedenen Phasen 
"mit sich fiihrten", so daB trotzdem keine Anderung der Gesamtentropie beim 
Obergang entstande. . . 

Eine beI11erkenswerte VereinIachung, auch in statistischer Beziehung, ist 
jedoch dadurch gegeben, daB die Natur, aus einem bisher noch nicht hinreichend 
geklarten Grunde, so1che grundsatzlich entarteten Termsysteme anscheinend 
·nicht realisiert. Es werden vielmehr von den an sich moglichen Termsystemen 
diejenigen herausgegriffen, die, bei Aufhebung der gewohnlichen Entartungen, 
nur einfache Energiewerte, also fife jeden streng definierten Energiezustand den 
Wert ~ --.: I ergeben;dies sind im Sinne vonW. PAULJ4 so1che Termsysteme, 
die nicht aus Termen mit vollig gleichartigen Quantenzahlen gleicher Teilchen 

1 HEISENBERG, W.: Mehrkorperproblem und Resonanz in der Quantenmechanik. 
Z. f. Physik Bd. 38, S. 411, 1926; Bd. 41, S. 239, 1927. 

I AuBer diesem Fall kommt auch der vor, daB zweigleiche Teilchen sich an verschiedenen 
Orten im gleichen Energiezustand befinden, z. B. liquivalente Elektronen zweier gleicher 
Atome. Hier tritt nach der Quantenmechanik keine Resonanz, wohl a~r ein "Austausch" 
ein, und es gelten im iibrigen dieselben Folgerungen. 

3 WIGNER, E.: Z. f. Physik, Bd. 40, S. 498, 1927. 
, Z. f. Physik Bd. 31, S. 765, 1925. 

16· 
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entstanden gedacht werden konnen, und nach HEISENBERG l so1che, deren Eigen
funktionen im Koordinatenraum, bei Vertauschm g der Rolle gleichartiger 
Teilchen, in ihre negativen Werte ubergehen (antisymmetrische Funktionen). 
Aus dieser Antisymmetrie der Eigenfunktionen folgt sogleich, daB die Vertauschung 
gleichartiger Tei1chen keine neuen Eigenfunktionen ergibt, denn aile hierdurch 
entstehenden neuen Eigenfunktionen unterscheiden sich nur durch einen kon
stanten Faktor [(- I)"] von der urspriinglichen,einen Faktor, der an der durch 
die Eigenfunktion ausgedruckten Verteilung im Koordinatenraum nichts andert. 
Wenn man also koIisequent nur jeder neuen Verteilung im Koordinatenraum eine 
neue Realisierungsmoglichkeit zuordnet, so existiert fUr die Zustande, die einer 
in gleichartigenTei1chen antisymmetrischen Eigenfunktion entsprechen, auch 
dann nur eine Realisierungsmoglichkeit, wenn man sich die verschiedenen gleich
artigen Teilchen numeriert denkt und ihre Rolle in der Eigenfunktion miteinander 
vertauscht. Man kann das nach HEISENBERG so auffassen, daB bei verschiedenen 
gleichartigen Teilchen jedes Tei1chen nacheinander die Bahn jedes anderen ein
mal durchlauft. 

Da hiernach, bei Wechselwirkungen, die jede andere als die grundsatzliche 
Entartung aufheben, jedem streng definierten Energiezustand nur eine Reali
sierungsmoglichkeit zukommt, gilt dies auch speziell fur den untersten Energie
zustand einer stabilen Phase, und wenn wir wieder annehmen, daB ffir den festen 
Korper alle nicht grundsatzlichen Entartungen aufgehoben sind, so haben wir 
ffir den streng definierten Energiezustand T = 0 die Konsequenz \l!(0) = I, also 
eine neue statistische Bestatigung· des NERNsTschen Theorems. 

Die praktische Nullpunktswahrscheinlichkeit stabiler Phasen. Bei der prak
tischen Prufung des NERNsTschen Theorems ist zu berucksichtigen, daB nicht 
die hier diskutierte Nullpunktsentropie 5(0) und Nullpunktswahrscheinlichkeit 
\l!(0) in Frage kommt, die wir als "theoretische" bezeichnen wollen, sondern andere 
praktisch meBbare GroBen 5,u) und \l!,u), die sich von den theoretischen GroBen 
unterscheiden konnen. Bei der Berechnung von ~'O) aus Gleichung (13) oder (14) 
tritt namlich, wie man ffir (13) aus der Beziehung (7) § II entnimmt, neben der 

T 

GroBe 6(0) immer in genau der gleichen Weise das Integral .I lIi! f dT auf, 

° dessen Bestimmung in Wirklichkeit immer nur von einer unteren Grenze Tu an 
moglich ist, wahrendzwischen 0 und Tu extrapoliert werden muB. (Tu wird, 
je nach dem meBtechnischen Aufwand, zwischen etwa 200 und 2 0 abs. liegen.) 
Wegen der kleinen T im Nenner hat aber die Art der Extrapolation den groBten 

. . T 

EinfluB auf den Wert des Integrals (im Gegensatz zu dem Integral J Cp d T, das 
o 

wir hier deshalb nicht zu berucksichtigen brauchen). Extrapoliert man, 
T" , !cp(I) 

wie gewohnlich, so, daB (nach dem DEBYESchen P-Gesetz) .IlIi T dT, das 
o 

in den Gleichungen ffir 6(0) mit negativem Vorzeichen auf tritt, bei genugend 
kleinen T,,-Werten zu vernachlassigen ist, wahrend in Wirklichkeit in diesem 
Bereich ein (auf das Mol der Substanz bezogener) 13eitrag s,u) durch dieses 
Integral geliefert wird, so wfirde ma~ aus den $f- und ~-Beobachtungen 
und den falsch extrapolierten Cp-Werten (bei NERNsTSchen Korpern als Reak
tionsteilnehmern) einen Wert von .6(0) errechnen, der nicht gleich 0, sondern 

1 Z. f. Physik Bd.41, S. 239, 1927. 
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T .. f C(I) 

urn Iv. + d T zu groB, also = Iv. s(~1 ware, ganz so, a1s ob eine von 0 ver· 
o 

schiedene Entropiekonstante s(~1 ffir jede Substanz vorhanden ware. 
QuantenstatistischeAussagen iiber S(u). Wegen derexperimentellen Unzugang

lichkeit des Gebietes zwischen T = 0 und T = Tu versuchen wir, im folgenden 
die theoretischen Aussagen zusammenzufassen, die man nach dem heutigen 
Stand der Erkenntnis iiber den Wert von S(u) in phasenstabilen festen Korpern 
in der Nahe des absoluten Nullpunkts machen kann. Allerdings werden diese 
Ausfiihrungen nur fUr einen kleinen Leserkreis von Interesse sein, so daB wir 
raten, gegebenenfalls diesen Abschnitt zunachst zu iiberschlagen und auf S. 248 

-oder 250 fortzufahren. Statistisch lautet die gekennzeichnete Fragestellung so: 
1st durch die Energiezufuhr, die das betrachtete System von T = 0 auf die 
Temperatur Tu bringt, schon eine solche Vermehrung der Zahl von Realisierungs
moglichkeiten dieses Systemzustandes gegeben, daB die Entropie S(u) eine thermo
dynamisch in Betracht kommende Zunahme gegeniiber dem Wert 5(0) = 0 er
fahrt? Zunachst: thermodynamisch in Betracht kommen Entropiewerte, die pro 

Moll des festen Korpers von der GroBenordnung R sind. Wegen 5 = ~ In $ 
muB also In $ von der GroBenordnung Nlng sein, wobei lng eine Zahl von 
der GroBenordnung I ist, d. h. $ muB von der GroBenordnung gN sein, was 
z. B. realisiert ist, wenn pro Molekul g Realisierungsmoglichkeiten (g eine ganze 
Zahl> I) vorhanden sind 2. Mannigfaltigkeiten niederer GroBenordnung kommen 
praktisch nicht in Betracht. 

Die gestellte statistische Aufgabe lauft also auf die Frage -hinaus, ob bei 
T = Tu auBer den etwaigen verschiedenen Oszillationszustanden, die schon in 
dem TB-Gesetz beriicksichtigt sind, noch mehrfache Realisierungsmoglichkeiten 
eines Molekiilzustandes innerhalb des Gesamtsystems m6glich sind. Das wird 
nach der Quantentheorie dann der Fall sein, wenn die nachst hoheren Quanten
zustande des einzelnen Molekiils so geringe Energieunterschiede Llu (pro Mol) 
gegeniiber dem untersten Quantenzustand aufweisen, daB LI u '5 R Tu wird. Es 
laBt sich namIich ffir ein kleines Teilsystem (Molekiil) einer groBen Gesamtheit 
zeigen3, daB die Haufigkeit, mit der verschiedene Zustande I und 2, jeder mit 
der Realisierungsmoglichkeit I, bei einer gegebenen Temperatur T angenommen-

tt. ttl 4U 

werden, durch das Verhaltnis e - RT : e -""""ifT = e - ItT gegeben ist. Ffir LIfe 

~ RTsind also die beiden urn LI u verschiedenen Zustande anniihemd gleich haufig; 
es existieren pr~ktisch zwei (oder entsprechend mehr) gleichwertige Realisierungs
moglichkeiten pro Molekiil, und wir haben S(u) = R In g statt 5(0) = 0 anzunehmen. 
Fiir g = 2 (zwei Realisierungsmoglichkeiten pro Molekiil) ist dieser Fall vom 
Verfasser so weit durchgerechnet worden', daB auch die Anomalien der spezi
fischen Warme, die durch den allmahlichen lJbergang von 5(0) zu S(u) bedingt 
sind, berechnet werden konnten. Anomalien der spezifischen Warme, die in 
ihrem Charakter auffallendmit den auf diese Weise theoretisch berechneten 
iibereinstimmten, sind dann einige Jahre spater von F. SIMONs bei einer Reihe 

1 Das einzelne "Molekiil", auf das man hier die Molenangabe bezieht. braucht natiirlich 
nicht irgendwie gegen die andern abgeschlossen zu sein; es handelt sich nur um eine die Zu
sammensetzung des Korpers kennzeichnende Atomgruppe, wie NaCl, CaC03 USW. 

2 SCHOTTKY. W.: Physik. Ztschr_ Bd.22. S. 2. 1921. 
8 Vgl. hierzu auch das in § 17 iiber die relative HlI.ufigkeit von Gasanregungszustli.nden 

Gesagte. 
, Physik. Ztschr. Bd. 23. S.448, 1922. I Berl. Ber. 1926. S. 477. 
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von Substanzen gefunden worden; hier handelte es sich allerdings um F§lJ.e, bei 
denen die Energieunterschiede d u wesentlich groBer waren und infolgedessen 
das Gebiet der allmahlichen Ausbildung dieser Mannigfaltigkeit bei bequem zu
ganglichen Temperaturen (T = 200" und hoher) lag. Immerhin hat damit die 
Wahrscheinlichkeit, daB auch in dem unzuganglichen Temperaturgebiet solche 
Effekte vorkommen, zugenommen1 . 

Welcher Art die dem untersten Zustand benachbarten inneren Energiestufen 
der Einzelteile eines festen, Korpers sein konnen, ist eine Frage, die mitten in 
das Gebiet der niodernen Molekularforschung und Quantenmechanik hinein
greift. Um zu den nachst niedrigen Energiestufen zu kommen, die sich an einen 
gegebenen Zustand tiefster Energie anschlieBen, wird man wohl vor allem nach 
"fast entarteten" Eigenfunktionen suchen, d. h. nach solchen Losungen der. 
quanten- oder wellenmechanischen Bedingungsgleichungen, die zu vollig gleichen 
Energiewerten fiihren wurden, wenn, gewisse bei dem nahen Zusammenbringen 
aller Einzelteilchen auftretende Wechselwirkungen nicht vorhanden waren. Hier
bei liegt es nahe, zunachst einmal an Umpolungen des Elektronen- und Kern
dralls zu denken, da die Orientierung der Drallachse, besonders bei den Kernen, 
nur in einem sehr losen energetischen Zusammenhang mit den ubrigen Koordi
naten steht. Solche Umpolungen, mit Energieunterschieden entsprechend der 
magnetischen Wechselenergie der Elektronen undKerne (du< R· 10), kamen 
in der Tat in Frage und wurden Entropien S(u) von der verlangten GroBenordnung 
ergeben, wenn es sich bei den Elementarbestandteilen des festen Korpers (Elek
tronen und Atomkerne) durchweg oder zum groBten Teil um voneinander ver
schiedene Teilchen handeln wfirde. Wegen der Gleichartigkeit der Elektronen 
unter sich und je eines Teils der Atomkerne unter sich macht sich jedoch das 
Pauliverbot, die Bedingung der Antisymmetrie aller Eigenfunktionen in je zwei 
gleichartigen Teilchen; hier in eigentiimlicher Weise bemerkbar. Befinden sich 
speziell, wie das bei allen abgeschlossenen Elektronenschalen der Atome und Mole
kiile der Fall ist, immer je zwei Elektronen in dem gleichen Quantenzustand 
ihrer Schwerpunktskoordinaten, so ist ihre Schwerpunktseigenfunktion symme
trisch, also muB, damit die Gesamteigenfunktion (welche in dem hier aufschluB
gebenden Grenzfall' gleich dem Produkt der Schwerpunkts- und Dralleigen
funktion gesetzt werden kann) antisymmetrisch \Vird, die Dralleigenfunktion 
selbst antisymmetrisch sein. Das bedeutet, daB die Elektronenachsen anti
parallel stehen mussen; eine Parallelstellung ohne Anderung der Schwerpunkts
bewegung wfirde aus dem in der Natur einzig realisierten Termsystem hinaus
fiihren. Dasselbe gilt, fur rotierende Atomkerne mit der Drehimpulszahl der 
Elektronen (+ V. falls auch die Atomkerne jeweils einen Partner haben, mit 
dem sie zu einer in den Schwerpunktskoordinaten <;ymmetrischen Eigenfunktion 
gekoppelt sind, was z. B. bei einzelnen 2 atomigen Molekiilen ffir den Rotations-
zustand mit den QuantenzahIen 0, 2, 4 usw. zutrifft. , 

Man wird also schIieBen, daB bei allen (phasenstabilen) festen Korpern, in 
denen nur (in den Schwerpunktkoordinaten) paarweise gleiche Elektronen und 
Atomkerne vorhanden sind, keine Energiespriinge auftreten konnen, die einer 
einfachen Umpolung der Elektronen- oder Kernachsen entsprechen wiirden, 
und denen demnach, besonders bei dem Kern, auBeiordentlich kleine charak
teristische Temperaturen (GroBenordnung l/tOOOO) zugehoren wiirden. 

Wohl aber ist es denkbar, daB Drallumpolungen mit Anderungen der 
Schwerpunktsbewegungen oder, allgemeiner, der Schwerpunktseigenfunktionen 

1 In der Tat hat F. SIMON nunmehr Anomalien dieser Art an der unteren Grenze des 
TemperaturmeBbereichs festgestellt (eu und Fe neuerdings Li. AI.Oa usw.). 'Vortrag auf 
der Verso dtsch. Naturforsch. u. Arzte. Hamburg 1928. 
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kombiniert auftreten. FUr die Leitungselektronen von Metallen ist dieser Effekt 
neuerdings von F. BLOCH1 unter Beriicksichtigung eines periodischen Gitter
Kraftfeldes quantitativ diskutiert worden. Seine Auswirkungen sind denen des 
SCHOTTKYSchen Ein-Stufen-Effektes (Anm.4, S. 245) ahnlich; eine exakte Vor
:aussag~ iiber die charakteristische Temperatur ~es Effekts war allerdings bisher 
nicht moglich. Ein analoger Effekt ist aber auch beziiglich der Kerndrallumpolungen 
zu j;!rwarten; hier wiirde also in einem Kristall, der Atome mit Kerndrall enthalt, 
'eine partielle Umpolung der Kerne moglich sein, verbunden mit dem Ubergang 
:zu einer Schwerpunktseigenfunktion von anderem Symmetriecharakter in den 
Kernen, die bei Atomen ohne Kerndrall einem verbotenen System angehoren 
wiirde. Die GroBenordnung der hier maBgebenden Energieunterschiede wiirde 
sieh, nach miindlicher Mitteilung von W. HEISENBERG und W. PAULI, aus der 
Termaufspaltung des Kerntermsystems durch die Koppelungsglieder des Aus
,tauschphiinomens gleicher Kerne ergeben; die Betrage wiirden vermutlich recht 
klein sein, so daB man hieraus sehr wohl einen Wert 5(u) =1= 0 oder wenigstens 
dne Anomalie der spezifischen Warmen in dem von F. SIMON letzthin unter· 
suchten tiefen Temperaturgebieter ableiten konnte (Diskussionsbemerkung von 
W. SCHOTTKY zum obenerwahnten Vortrag SIMON, Hamburg 1928). 

Noch anders liegen die Verhaltnisse, wenn die Elektronen oder Atom
kerne der Atomgruppen des festen Korpers im untersten Energiezustand nicht 
paarweise gleiche Schwerpunktseigenfunktionen besitzen. Bei den Elektronen 
sind solche Falle in Atomgruppen mit "unabgeschlossenen Schalen", mit "un
abgesattigten Valenzen"s verwirklicht, die als freie Atome (z. B. Na, Fe-Atome, 
'seltene Erden) oder in gewissen Fallen auch als freie Molekiile (02' NO, CN, CaH) 
existenz£ahig sind. Es besteht kein Grund zu der Folgerung, daB eine Eigenscha£t, 
die beim Zusammentritt von Atomen zu Molekiilen erhalten bleiben kann, bei 
,dem ZusammenschluB zu einem £esten Korper, der als sehr groBes Molekiil auf
ge£aBt werden kann, prinzipiell verschwindet. Wir werden also jedenfalls un
paarig zusammengeschlossene Elektronen auch in gewissen festen Korpem 
nicht ausschlieBen konnen. Die dann zu erwartenden Termdif£erenzen gegen den 
untersten Energiezustand sind den Differenzen zwischen verschiedenen Termen 
eines Multipletts bei freien Atomen oder Molekiilen analog; als Beispiel hierfiir 
kann der am SchluB von § 13 durchgerechnete Fall eines Eisenatoms dienen, wo 
die Differenz zwischen dem untersten und zweituntersten Energiezustand einer 
Temperatur von etwa 6000 aquiyalent ist. Wie hn festen Korper die entspre
chenden Energiebetrage sein wiirden, laBt sich wohl noch nicht abschatzen. 

FUr die Atomkerne kennen wir einen, allerdings noch hypothetischen Fall 
mit nicht paarweise symmetrischen Kernbewegungen aus einer Veroffentlichung 
von R. H. FOWLERs, im AnschluB an Arbeiten von F. HUND4 und D. M. DEN
NISOl(5. Bd festem Wasserstoff besteht die M6glichkeit, daB er aus zwei ver
schiedenen gegeneinander resistenten H2-Molekiilen zusammengesetzt ist, von 
denen der einen Art die Rotationszahl 0 und damit eine in beiden Atomen sym
metrische Schwerpunkts-"Bewegung" zugeschrieben wird, der anderen Art da
,gegen die Rotationszahl I und damit eine antisymI)letrische Schwerpunkts
bewegung8, also, nach dem Pauliprinzip, eine symmetrische Eigenfunktion des 
Kerndralls der beiden Atome. Nun gehoren zu einer symmetrischen Kombination 
<les Kerndralls zweier Atome nach HEISENBERG (a. a. 0.) drei verschiedene Eigen-

1 BLOCH, F.: Z. f. Physik Bd. 52, S. 555, 1928. 
B LONDON, F.: Z. f. Physik Bd.46, S.455, 1928; Bd.50, S.24, 1928. 
3 Proc. roy. Soc. A. Bd. 1I8, S. 52, 1928. Z. f. Physik Bd.42, S.93, 1927. 
S Proc. roy. Soc. A. Bd. II5, S.483, 1927. 
8 HEISENBERG, W.: Z. f. Physik Bd. 41, S.239, 1927. 
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funktionen, die sich in ihren Energiewerten nurinsofem unterscheiden, als die (ex
trem kleine) magnetische Energie der Kem.rotation zu Wechselwirkungen mit der 
sonstigen magnetischen Energie des MQlekiils Veranlassung gibt. Die d u-Werte sind 
hier also Temperaturen aquivalent, die auBerordentlich kleinen Bruchteilen von 
:10 entsprechen; hier ware also, was FOWLER hervorgehoben hat, ebenfalls ein typi
scher Fall einer praktischen Durchbrechung des NERNsTschen Theorems: S(u) =+= 0 1• 

Endlich mag noch auf eine weitere, yom Verfasser in ahnlicher Weise schon 
frillier (Phys. Zs. :192:1, :1922, a. a. 0.) diskutierte Moglichkeit fiir "kleine" Term
differenzen in festen Korpern hingewiesen werden. In einem freien Atom oder 
Molekiil, dessen resultierendes Elektronenimpulsmoment nicht gleich 0 ist, sind, 
wie noch in § :13 zu besprechen sein wird, verschiedene Realisierungsmoglichkeiten 
vorhanden, die den verschiedenen moglichen Stellungen derresultierenden Elek
tronenimpulsachse (Drall + Schwerpunktsbewegung aller Elektronen eines Atoms) 
in einem schwachen elektrischen oder magnetischen Felde entsprechen. Eine 
Mannigfaltigkeit dieser Art wird erhalten bleiben, soweit sich durch den Zu
sammenschluB der Atome zu Molekiilen oder der Molekiile zu einem festen Korper 
nicht die Elektronenimpulsmomente paarweise gegenseitig kompensieren. tiber die 
Aufspaltung der urspriinglich gleichen Energie durch die gegenseitige Beein
flussung der betreffenden Atome ist wohl zur Zeit noch nichts Sicheres bekannt2• 

,(0) bei "eingefrorenen" Phasen. Das Argument, welches bei stabilen Phasen 
zu $(0) = :I (wenn auch nicht zu $(u) = :I) ffihrte, war das, daB der Zustand T = 0 

fiir diese Phasen den untersten mit den gegebenen Teilchenresistenzen vertrag
lichen Energiezustand darstellt, von dem aus jeder andere Mikrozustand bei ge
gebenen auBeren Koordinaten nur unter Energieaufwand, also beim Verlassen 
der Temperatur T = 0, erreicht werden kann. Dies Argument trifft nicht mehr 
zu bei solchen Phasen, in· denen bei T = 0 der unterste mit den gegebenen Teil
chenresistenzen vertragliche Zustand in Wirklichkeit gar nicht erreicht wird, wie 
dies bei Mischkristallen mit "eingefrorenem" Unordnungszustand und wohl in 
jeder unterkfihlten Fliissigkeit der Fall ist. In solchen Fallen gehoren zu jedem 
:von der Phase in Wirklichkeit bei der Abkfihlung erreichten ("eingefrorenen") 
Mikrozustand eine groBe Zahl anderer, energetisch aquivalenter Zustande; so' 
ergibt z. B. eine nahere Analyse. daB bei einem im Zustand volliger Unordnung 
"eingefrorenen" Mischkristall, dessen Bausteine sich durch ihre Kraftwirkung 
auf ihre Umgebung energetisch uilterscheiden. auBer dem der wirklichen An
ordnung entsprechenden Zustande in $(0) alle diejenigen Zustande mitzuzablen 
sind, die vor dem "Einfrieren" der betreffenden· Molekiilanordnung theoretisch 
erreichbar waren3, d. h. falls bei der Einfriertemperatur die Verschiedenheit der 

. 1 AuBer dieser Kerndrallentropie wiirde bei einer Mischphase .der . besprochenen Art 0 

auch ttoch ein Mischungsglied in der Entropie zu beriicksichtigen sein. das. bei kleinen 
Wechselwirkungsunterschieden der rotierenden und nicht rotierenden Molekiile. ebenfalls. 
schon bei der Temperatur Tu vol,lig ausgebildet wllre (s. hierzu Anm. 3 S.249). 

2 F. HUND gibt (Z. f. Physik Bd. 36, S. 661, 1926) eine Abschatzung fiir die elektrische 
Aufspaltung (quadratischer Starkeffekt) der Terme eines Atoms durch das elektrische Feld 
eines anderen, !nit ihm zu einem Molekiil verbundenen Atoms. "In der unteren Grenze wiirde· 
hiernach eine Energiedifferenz zu erwartim sein, die, auf R T umgerechnet, etwa 4500 abs. 
entsprechen wiirde. Man wird vielleicht erwarten diirfen, daB diese Schlltzung auch fiir die 
Aufspaltung der "Richtungsquantelung" in festen Korpern die richtige GroBenordnung ergibt. 

a Diese Zustinde sind, strenggenommen. nicht mehr Zustande von durchweg gleicher 
Energie, sondern sie weisen eine Energiestreuung auf, auf Kosten oder zugunsten der Wllrme
schwingungsenergie der Atome. der Energie angrenzender Korper usw. Die VergroBerung 
von $. die durch diese Energiestreuung zustande kommt, ist aber nicht wesentlich; aus
schlaggebend ist vielmehr die Tatsache. daB in einem aus vielen Teilchen bestehenden 
System jede VergroBerung der Energie ein auBerordentlich rascbes Anwachsen der ver
schiedenen Realisierungsmoglichkeiten eines bestimmten, nicht absolut streng definierten 
Energiezustandes bedingt. 
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Bestandteile noch keine spezielle Ordnung im Gitter herbeifiihrte, aile Zustande, 
die durch beliebigeVertauschung der ungleicken Teilchen im Gitter auseinander 
hervorgehen. 

Diese Erkenntnis beruht auf folgender 'Oberlegung. Falls man iiberhaupt 
eine Entropie von in diesem Sinne instabilen, also irgendwie unterkiihlten oder 
in bezug auf die Teilchenanordnung eingefrorenen Phasen definieren und mit der 
anderer Phasenzustande vergleichen will. muG man diese Phase reversibel in einen 
anordnungsstabilen Zustand (und von da aus in andere Zustande) iiberfiihren 
konnen. Das muB in der Weise geschehen, daB man die betreffende Phase zu
nachst reversibel bis zu derjenigen Temperatur erwarmt, bei der der betreffende 
Anordnungs- oder Unordnungszustand der Teilchen zugleich der des unge
hemmten Gleichgewichts ist. Der 'Obergang vom gehemmten zum ungehemmten 
Zustand ist aber hierbei, wenn er iiberhaupt reversibel moglich ist, mit keinem 
besonderen WarmeeHekt, also keiner Entropieanderung, verbunden. Daraus 
folgt, daB man die Entropie unterkiihlter Phasen aus der Zahl der wirklichen 
Realisierungsmoglichkeiten ihrer Mikrozustande bei ikrer Einfriertemperatur und, 
wenn fUr verschiedene Arten von gegenseitigen Anordnungen der Atome ver
schiedene Einfriertempercl.turen existieren, ffir jede Anordnungsart bei deren 
spezieller Einfriertemperatur zu berechnen hat. 

Da hierbei noch die Annahme, daB eine bestimmte Umordnungsmoglichkeit 
(z. B. der verschiedenartigen Kombinationen eines Mischkristalls) plotzlich bei 
einer ganz konstanten Temperatur "einfriert", in Wirklichkeit nicht erfiillt ist, 
vielmehr dieser Vorgang sich iiber ein gewisses Temperaturintervall erstrecken 
wird, in diesem von der Geschwindigkeit der Abkiihlung oder Erwlirmung ab
hangig und sodann immer bis zu einem gewissen Grade irreversibel sein wird, so 
erkennt man, daB das ganze Problem der unterkiihlten bzw. eingefrorenen Phasen 
sowohl vom statistischen Standpunkt wie vom StandpUQkt der thermodynami
schen Messungen ein auBerordentlich diffiziles ist und daB jedenfalls das NERNST
sche Theorem auf solche Phasen nicht anwendbar ist. Mit dieser Feststellung, 
die in lihnlicher Weise von G. N. LEWIS! sowie von F. SIMON 2 getroffen und von 
diesen una anderen Autoren durch experimentelle Untersuchungen (z. B. durch 
eine 6(0)-Bestimmung fiirdie Umwandlung von unterkiihlteni fliissigem in kristal
linisches Glyzerin) gestiitzt worden ist, verliert die thermodynamische Unter
suchung derartiger Phasen wohl iiberhaupt ihr Interesse3 , da die ~-Werte der 

1 LEWIS und RANDALL. Thermodynamik, Kap. 31. 
I Handb. d. Physik Bd. 10, Kap. 7. . 
8 Eine Ausnahme bilden hier vielleicht die aus sebr nahe gleichen Teilchen aufge

bauten Mischphasen, die man bei gewohnlicher Betrachtung als reine Phasen im NERNsTschen 
5inne ansprechen mochte, wie die aus Isotopen zusammengesetzten (Pb, {estes CIa usw.) 
oder der weiter oben besprochene Fall des aus zwei verschied'en.,n Wasserstoffmolekulen 
aufgeuauten festen Wasserstoffs. Hier stellt wahrscheinlich bis zu den tiefsten ef'1'eichba1'en 
Temperaturen, der praktisch vollige Unordnungszustand noch den stabilsten .Fall dar, 
und man kann fUr alle beobachtbaren Effekte so rechnen, als ob S(O) = S(u) wll.re und dem 
Zustand volliger Mischbarkeit entsprache. Es lilBt sich dann zeigen, daB, wie bei Gas" 
mischungen (§ 13) in den Partialentropien der beiden Isotopen 1 und 2, MischungsgJieder 
R lnxl und R lnx8 auftreten; dieselben Glieder treten jedoch in der Gasphase sowie in allen 
ub'rigen Phasen, in denen die Isotopen irgendwie anders gebunden sind, ebenfalls auf, so daB, 

wenn das Verhllitnis ns in allen Phasen das gleicbe ist, die Gleichgewichtsbedingungen und 
n 1 

Reaktionsarbeiten auch ohne Beriicksichtigung des Mischungscharakters dieser Korper be
rechnet werden konnen. Andererseits wird, solange das Mischungsverhllitnis der Isotopen 
nicht in allen Phasen dasselbe ist, eine Entropiezunahme unter A usgleichung des Mischungs
verhaltnisses auftreten. So erklart es sich, daB die aus Isotopen bestehe·nden Elemente in 
praktisch konstantem Mischungsverhaltnis, das dem MengenverhlUtnis der uberhaupt vor
handenen Isotopen verschiedener Art entspricht, durch aile chemischen Reaktionen hin
durchgehen. 
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Umwandlungen mit solchen Phasen wohl nur im Gebiet ihres anordnungsstabilen 
Zustandes interessieren werden, wo sie in Ermangelung der Anwendbarkeit des 
NERNsTschen Theorems ohnehin durch Bestimmung eines reversibeln ~-Wertes 
oder eines Gleichgewichts ermittelt werden mussen. 

Die praktische Bedeutung dieses Fragenkomplexes scheint uns also nur darin 
zu liegen, daB das Gebiet, auf dem das NERNsTsche Theorem wirklich anwendbar 
ist, nunmehr scharfer abgegrenzt werden kann. Wir sehen, daB die "NERNsTschen 
Korper" nicht notwendig "reine Phasen" zu sein brauchen, wenigstens nicht in 
dem Sinne, daB sie nur aus einer Atom- oder Molekillart bestehen durfen. Es 
kann vielmehr auch ein mehr oder weniger kompliziert zusammengesetzter Korper 
durch passendes Verfahren bei seiner Herstellung und Abkiihlung dem Zustand 
stabilster Anordnung seiner Teilchen und damit dem Wert $(0) = I hinreichend 
nahe gebracht werden. Es wird das aber desto schwieriger und unwahrschein
licher sein, je groBere resistente Molekillgebilde der Korper aufweist (Glaser usw.) 
und je geringere Krafte die frei beweglichen Teilchen in bestimmte relative An
ordnungen einzuordnen streben (Mischkristalle). DaB selbst.bei den nur aus einer 
Atomart aufgebauten Substanzen, wie etwa, den Metallen, der anordnungs
stabilste Zustand und damit der Wert $(0) = I bei ihrer Abkiihlung nicht streng 
erreicht wird, durfte aus der am SchluB von § 21 gestreiften Theorie der Gitter
fehler in reinen Kristallen hervorgehen. 

- Der Einwand, daB bei der Existenz von Zustanden desselben Korpers 
mit verschiedenen S(O)-Werten ein mit endlichem Lf 5 verbundener ProzeB bei 
T = 0 moglich und dadurch nach den Betrachtungen auf S. '232/33 die Er
reichung des absoluten Nullpunktes nicht mehr ausgeschlossen sei, erledigt sich 
nach F. SIMONi durch die Bemerkung, daB bei den instabilen Zustanden, urn die 
es sich hierbei handelt, immer nur eine spontane Vergr6(Jerung von Lf 5 bei irgend
einem ProzeB moglich ist; man erhaIt also eine Erwiirmung und nicht eine 
Abkuhlung des betreffenden Korpers. 

Best!mmung der Absolutentropie Nicht-NERNsTscher Phasen. Definieren wir, 
wie in § 10, die Absolutentropie einer Phase als Entropie, von einem Zustand 
volliger 0 dnung aus gerechnet, und akzeptieren wir die Erwagungen, nach welchen 
die NERNsTschen Korper bei T = 0 sich (praktisch-mehr oder weniger genau) in 
diesem Zustand befinden, so ergibt sich eine Methode zur Absolutbestimmung 
der Entropie einer beliebigen Phase nach folgender Art. Man laBt die untersuchte 
Phase, entweder durch bloBe Kristallisation oder, wenn es eine Mischphase ist, 
durch Zerlegung in ihre verschiedenen resistenten Gruppen und deren Kristalli
sation, reversibel in eine Reihe von NERNsTschen Korpem ubergehen, die man 
dann bis T = 0 abkiihlt. Die Gesamtentropieanderung bis T = 0 ist dann de
finitionsgemaB die Absolutentropie der Phase. Verhalten sich die Kondensate 
der betreffenden resistenten Gruppen praktisch nicht wie NERNsTsche Korper, 
so karin man sie auch mit anderen Stoffen verbinden, die sich selbst wie NERNST
sche Korper verhalten und deren Verbindung mit den untersuchten Stoffen eben
falls die Eigenschaften eines NERNsTschen KorPers hat. So erhalt man auf einem 
Umweg den Wert ihrer (auf den Zustand als NERNsTscher Korper bei T = 0 

bezogenen) Absolutentropie. 
Rechnerisch wird man in allen Fallen, wo ein solches Vorgehen moglich ist, 

die Absolutentropie der betreffenden Phasen von vomherein in die Rechnung ein
fiihren und aus derjenigen der NERNsTschen Korper zu bestimmen suchen. Gesucht 
wird in praxi nicht die gesamte Absolutentropie der Phase, sondem die spezifische 
GroBe S(i) (bei reinen Phasen des Stoffes i) oder die molare spezifiscne GroBe 

1 Z. f. Physik Ed. 41, S. 806, 1927. 
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sa =~S bei Mischphasen. Diese kann man aus jeder reversibel durchflihrbaren 
un, 

Reaktion errechnen, bei der, auBer dem betreffenden Stoff i, nur NERNsTsche 
Korper oder solche, deren Absolutentropie (in derselben Definition) bereits be
kannt sind, auftreten. Man benutzt dann die Beziehung (17) § 10: 

@)=.IViS" 

urn aus den gemessenen @) (= ; = m3 T Sf) und den iibrigen bekannten Si das 

unbekannte Si zu berechnen1. So konnte man z. B. die mittlere spezifische En
tropie einer wasserigen Kochsalzlosung aus dem ~- und ~-Wert des Ubergangs 
NaCI(s) + nH02(1) -~ KochsalzlOsung und den spezifischen Absolutentropien 
.s(NaCI, s) und S(H,O, I) berechnen, wobei der letzte Wert wieder iiber S(H,O, s) und die 
Schmelzwarme zu erschlieBen ware. Meist ist allerdings mit solchen Feststellungen 
absoluter s-Werte nicht viel gewonnen, jedenfalls nicht mehr, als bei direkter 
Verwendung der Reaktionsgrofien ~, ~ und @), speziell ihrer Standardwerte, 
gewonnen werden kann; nur in solchen Fallen, wo durch Bestimmung eines ab
soluten S(i) oder So eine absolute Entropiekonstante von auch theoretisch (quanten
statistisch) wichtiger und einfacher Bedeutung erschlossen werden kann, wird 
man sich der Miihe einer solchen Umrechnung unterziehen. Das ist z. B. der 
Fall bei reinen oder gemischten idealen Gasen, deren Studium wir uns im folgen
den Paragraphen zuwenden2. 

Reichweite des NERNsTschen Theorems und Quantenstatistik. Wir kommen 
zum SchluB zuriick auf die Bemerkungen S. 240, in denen wir eine Vereinheit
lichung der Aussagen iiber die Anderungen von 5 bei konstantem T und bei 
verandertem T flir den absoluten Nullpunkt auf quantenstatistischer Grundlage 
in Aussicht stellten. In der Tat liefert die quantenstatistische Aussage, wonach 
der Zustand T = 0 bei anordnungsstabilen Phasen der Zustand der kleinstmog
lichen Energie ist 'und jede Veranderung im Gitterzustand dieser Phasen die Zu
fiihrung eines endlichen Energiequ~ntums bedingt, nicht nur, wie besprochen, 
fiir die Aussagen bei konstantem T, sondern auch fiir das Verschwinden der 
spezifischen Warme bei T = 0 die Begriindung. Wie klein namlich auch die 
Energiespriinge sein mogen, die fiir die Teilchen der Phase zUllachst moglich 
sind, es wird sich immer ein Temperaturintervall finden lassen, in dem das klas
sische Energieaquivalent k T der betreffenden Temperatur noch klein gegen diese 
Energiespriinge ist. Dann wird aber, wie man sich an der Vorstellung, daB die 
Atome des Korpers durch freie Gasatome mit dieser klassischen Energie getroffen 
werden, klarmachen kann und wie es allgemeiner die Quantenstatistik ergibt, 
der betreffende Korper praktisch iiberhaupt noch keine Energie aufnehmen; 
das heiJ3t aber, daB die spezifische Warme bei Annaherung an T'= 0 sogar von 
unendlich hoher Ordnung (d. h. samt ihren noch so oft nach T differentiierten 
Ableitungen) verschwindet. 

Da sonach die Quantentheorie, ohne irgendwelche besonderen Zusatz
annahmen, rein aus ihren Grundvorstellungen heraus, nicht nur die Aussagen 
des NERNsTschen Theorems, sondern auch die Zusatzaussagen iiber die spezi
fische Warme bei T = 0 liefert und dariiber hinaus die Einschrankunge~ zu 

1 Sind vel'5chiedene solche Berechnungswerle moglich. so lieferl die Dbereinstimmung 
,der berechneten 5i wiederum ein Kriterium des NERNsTschen Theorems fiir solche Kom
binationsreaktionen der iibrigen benutzten Phasen. bei denen die untersuchte Phase heraus
fi!.llt. In dieser Art sind die meisten von LEWIS und RANDALL angegebenen Priifungen des 
NERNsTschen Theorems aufzufassen. 

2 1m 5. Beispiel des Kap. H wird die Absolutentropie des Wasserstoffs auf diesem 
Wege aus dem E)-Wert einer Reaktion mit NERNsTschen Korpern berechnet. 
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tibersehen gestattet, welchen prinzipiell und praktisch das NERNSTsche Theorem 
unterworfen ist, wird man in Zukunft schwerlich eine von der Quantentheorie 
unabhangige Stabilierung dieses Theorems ffir gerechtfertigt halten. Das Ver
dienst NERNSTS, der diesen Fragenkomplex schon vor der entsprechenden 
Entwicklung der Quantentheorie in seinen ,wesentlichen GesetzmiiJ3igkeiten 
durchschaut und damit auch zu seiner quantentheoretischen Durchdringung 
wesentlich mit beigetragen hat, wird dadurch natiirlich nicht im geringsten 
geschmiilert. 

§ 13. Chemische GesetzmtU3igkeiten idealer Gase. 

Da das Verhalten der Gase bei physikalischen Veranderungen (T, p oder V} 
'bereits im zweiten Teil besprochen worden ist, handelt es sich hier wieder nur 
um die Aussagen tiber die chemischen Arbeits- und Warmekoeffizienten von 
Reaktionen, bei denen Gase zum Teil oder ausschlieBlich mitwirken, d. h. 
um den Beitrag der Gasbestandteile zu den GroBen St, ~, ,2 oder @) dieser 
Reaktionen. Auch hier begegnen wir dem am Eingang dieses Kapitels ge
schilderten Dualismus zwischen der reaktionsmaBigen und jener stofflichen 
Betrachtungsweise, die auf der Einfiihrung "absoluter" Bezugszustande basiert. 
Ferner haben wir zwischen idealEm und nicht idealen Gasen sowie zwischen 
reinen (ungemischten) Gasen und Gasmischungen zu unterscheiden. Dadurch 
ergibt sich eine groBe Mannigfaltigkeit von Einteilungsmoglichkeiten. Wir 
finden es am zweckmiiJ3igsten,. in diesem Paragraphen zunachst nur die Eigen
schaften der reinen idealen Gase nach jeder Richtung hin zu diskutieren und 
von da aug. dann durch EinfUhrung von Zusatzgliedern der in § II bespro
chenen Art sowohl zu den nicht idealen Gasen wie zu den Gasmischungen 
tiberzugehen (§ I4). 

Es sei noch be~erkt, daB in diesem Paragraphen die (zum Tei! neuen) Aus
fiihrungen tiber die quantenstatistische Berechnung der inneren Entropiekon
stanten von Atomen und Molekiilen auf moderner Grundlage einen ziemlich 
breiten Raum einnehmen. Der mehr empirisch eingestellte Leser wolle tiber die 
betreffenden Seiten (26I-26g) hinweggehen. 

ReaktionsmiBig-empirische Behandlung der reinen idealen Gase. Unter 
reinen (ungemischten) idealen Gasen wollen wir solche verstehen, die nicht nur 
aus einer eindeutigen Art von resistenten Gruppen bestehen, sondern aus stets 
gleichen Molekulen (deren Aufbau durch die Formel des Gases angegeben werden 
muB). Dann gilt die ide ale Gasgleichung: 

pV=nRT, 

die spezifischen Warmen werden vom Druck unabhangig und es bestehen aIle 
im zweiten Teil, §§ I und 2 entwickelten Satze. 

Wir betrachten eine Reaktion, bei der Gase nur in der Weise beteiligt sind, 
daB die Teilchenzahl einer oder mehrerer reiner idealer Gasphasen dabei zu
oder abp.immt. Beispiele sind: Verbrennung vorher getrennter aquivalenter 
H2- und 02-Mengen zu reinem H20-Gas; derselbe ProzeBmit H20(l) als End
produkt in der Wasserstoff-Sauerstoff-Kette; Zersetzung von CaCOs in CaO(s) 
und CO2(g) usw. Die St-, ~- und @)-Werte dieser Reaktionen setzen sich nach 
dem in § II, S.224 allgemein tiber Reaktionen zwischen reinen Substanzen 
Festgestellten aus Reaktionskonstanten St(p" Til, ~(p" T.l, @)(P., T.l und einer 
Reaktionssumme tiber gewisse Integralbeitrage der Einzelglieder zusammen. In
teressieren wir uns zunachst fUr diese Zusatzglieder und zwar vor allem fiir die 
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Darstellung von ~ etwa nach § II (II), wo jeder Einzelbetrag auf die Form 
gebracht werden kann: 

T T p 

-Tf~~f~pdT+ f vdp. (I) 
T. T. P. 

Hier ist durch die Tatsache, daB es sich um eine reine Gasphase handelt, nur der 

druckabhangige Teil in einfacher Weise bestimmt; wegen v = RpT erhalten wir: 
P 

jvdP= RTln..P..., (za) 
P. Po 

wahrend das die spezifische Warme enthaltende Temperaturglied gemaB der 
empirisch gefundenen spezifischen Warme des betreffenden Gases ebenso wie 
bei festen Phasen von Fall zu Fall ausgewertet werden muBl. Rechnet man p 
in Einheiten desjenigen Normaldruckes Po, auf den sich die Konstanten ~(P., T.) 

usw. beziehen, speziell bei Po = I at in Atmospharen, so tritt R Tlnp an Stelle 

von' R TIn :0 . Das einzige bei der Mitwirkung von Gasen allgemein in ge

schlossener Form herauszustellende Glied in der Darstellung § II (II), ist also 
die Summe: 

11 

.I j Vi v(~) d P = R T .I Vi In p(g; 1 , (z b) 
1 

erstreckt tiber alle an der Reaktion beteiligten reinen Gasphasen. (Um Gase 
mit idealem Verhalten .von denen mit nicht idealem Verhalten zu unterscheiden, 
fUhren wir, wo notig, die Bezeichnung (g) statt (g) fUr die ideale Gasphase ein.) 
Der Druckbeitrag {zb)zu ~ ist, wie man durch Riickwartsverfolgen des Aufbaues 
von ~ erkennt, (ftir die Abhangigkeit vom Druck jeder reinen Einzelphase gilt 

j a ~ ~ = Vi v(il) nicht an einen fUr alle Teilnehmer gleichen Druck ge bunden. Werden up. 
statt der Drucke die Volumkonzentrationen c der einzelnen Gase als Variable 
gewahlt, so tritt wegen P(g,) = RTc(g,) an Stelle von (zb) der Ausdruck: 

.Iv.(RTln R + RTln T) + RT .Ivdn c(g,l. (zc) 

Die Ausdrii.cke (2b) und (zc) lassen erkennen, daB die zu leistende Arbeit 
pro Mol Umsatz bei Reaktionen mit reinen Gasen mit dem Logarithmus des 
Druckes oder der Konzentration der entstehenden reinen Gase (Vi positiv) wachst, 
mit wachsendem Druck der verschwindenden Gase (Vi negativ) abnimmt, und 
zwar desto mehr, mit je groBerer Aquivalentzahlsich die Gase an der Reaktion 
beteiligen und je hoher die Temperatur ist. 

Die Anderung von m.l mit dem Druck der reagierenden Gase ist nach § II (9), 

da ¥ bei idealen Gasen von T unabhangig ist, gleich 0, die A.nderung von £ 
gleich T6, also entgegengesetzt der von ~. Diese Beziehungen haben im all
gemeinen geringeres Interesse. 

Wenn wir uns nunmehr der Frage zuwenden, welche besondere Rolle die' 
Gaseigenschaft der Reaktionspartner bei der Bestimmung und in dem Wert 
der Reaktionskonstanten ~(P., T.l usw. spielt, so begegnen wir hier kaum irgend
welchen auffallenden GesetzmaBigkeiten, wenn wir diese Konstanten nur im 

1 DaB sich auf Grund theoretischer Zerlegungen von cp auch gewisse Temperaturglieder 
in (r) herausstellen lassen, werden wir bei der Behandlung nach der Einzelphasenmethode 
(weiter unten) besprechen. 
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ganzen betrachten (da dann die Eigenschaften der etwaigen nicht gasformigen 
Partner ebenfalls eine Rolle spielen) oder wenn wir nur eine Zerlegung nach 
konventionellen Aufbaureaktionen, etwa nach dem LEWIs-Schema, vornehmen. 
Hier werden z. B. die a-, 'iB- und e-Werte der Gase, die selbst Bezugskorper 
sind, gleich 0, bei anderen (z. B. Br2) treten die Reaktionseffekte bei Bildung 
aus dem fliissigen Zustande auf usw. Nur bei Gasen, die aus Stoffen aufgebaut 
sind, welche ihrerseits, in dem Schema, Gase im Normalzustand sind, wiirden wir. 
zwar nicht in den fIB-, aber in den (5-Konstanten, gewisse angeniiherte Gesetz
maBigkeiten entdecken. Urn diese GesetzmaBigkeiten jedoch rein herauszu
schalen und an theoretische Uberlegungen anzuschlieBen, wenden wir uns nun
mehr bis zum SchluB dieses Paragraphen zu einer ganz anderen Bestimmungs
art. der ReaktionsgroBen ~, fIB usw. von Reaktionen mit GasteiInehmern, einer 
Bestimmung, die an die "absoluten" Begriffsbildungen des § IO anschlieBt. 

Behandlung von Reaktionen reiner idealer Gase mi.ch der Methode der Einzel
phasen. Wir stellen die ReaktionsgroBen jetzt nach § IO dar durch die Reaktions
summe der entsprechenden AbsolutgroBen der Einzelphasen: 

(5 = .I '/liS.; fIB = .I '/I,Wi; ~ = .I '/Ii""i, 
und suchen den AnteU der reinen idealen Gase an diesen GroBen gesondert zu 
bestimmen oder wenigstens auf schematisch einfachste GroBen zuriickzufiihren. 

Da die beteiligten Gase als reinePhasen auftreten sollen, wird fur sie Si = S<~). 
Wi = W<~I), f-li = f-l(~I). Da ferner 5 und W und damit auch S und W fur jede be
liebige Phase durch die charakieristische Funktion G gegeben ist (§ IO) und da 
fUr Phasen mit nur einem Bestandteil G = n· f-l ist· [Gleichung (2I), § IOJ, so 
reduziert sich die Aufgabe auf die Bestimmung von f-l oder G, bzw., da hier 
G = F + PV = F + R T ist, auf die Absolutbestimmung von f-l oder F. Da F 
die Funktion ist, die sich bei den statistischen Berechnungen, mit denen wir 
es sogleich zu tun haben werden, als die einfachste erweist, gehen wir zunachst 
von F aus; gelingt es, Fin Abhangigkeit von V, T und n seiner Abs'olutgroBe 
nach fur jede beteiligte Gasphase zu ermitteln, so sind damit ja samtliche thermo-

; dynamischen Eigenschaften gegeben, die bei Veranderungen der Gase in sich 
.oder bei Reaktionen mit andern Phaseri in Betracht kommen konnetl. 

Wir entwicke1n F von einem zunachst beliebigen Zustand Po, To aus, wo 
. of of 

Wlr F = Fo = Uo - T0 50 = n(Uo - To so) setzen1• Wegen oV = - p., oT =-5 
erhalten ·wir (in gewisser Analogie zu dem Aufbau von ~ nach (6c), § II): 

T T fJ 

F=Uo- T50 +{/ CvdT- T fc;dTl~ /PdV. 
T. T. fJ. 

Mit Einfiihrung der Gasgleichung wird das letzte Glied - n R TIn ~ 
= + n R Tin ~ (c = ; = Volumkonzentration), und mit Einfiihrung der 

molaren GroBen Uo, So, Co erhalten wir: 
T T 

F = n{ uo- Tso +[/ cv dT - T f ~ dT] + RTln :01· (3) 
T. T. 

Die Entropiekonstante idealer Gase. Urn von hier aus weiterzukommen, 
miissen wir im Sinne von S. 82 eine Annahme uber den Verlauf der spezifischeI). 

1 Wir wahlen diese Indexbezeichnung, damit keine Verwechselung mit den auf den 
absoluten Nullpunkt T = 0 beziiglichen GroJ3en eintritt, die wir auch weiterhin mit F(O) , U(O) 
usw. bezeichnen. 
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Warme Cv machen. Wir behandeIn zunachst den allereinfachsten Fall; wir 
nehmen an, daB das Gas aus Atomen besteht, die keinerlei innere Energie 
und auch keinen inneren Unordnungszustand besitzen. Dann wird nach II,:§ 1 = 

~ ~ 

cv=~R, Uo=~RTo,fcvdT=~RT-~RTo, TfCVT dT=~RTInTT , also: 
2 2 2.2 • 2 0 

~. ~. 

F=n{- Tso +~RT-~RTIn~ + RTln~}. 
2 2 To Co 

Dies schreiben wir in der Form: 

F=n{-aT+tRT-tRTInT+ RTInc}, 

wobei gesetzt ist: a = So -jRln To + RInco· (5) 

Dies ist die GroBe, die man als absolute Entropiekonstante idealer Gase be
zeichnet. Sie hat in der Tat die Dimension einer Entropie und bedeutet die 
absolute Entropie pro Mol fUr den Fall, daB R In Co - t R In To = 0, also 
Co = (To)! oder speziell Co und To = 1 ist. 

Hier ist es jedoch notwendig, sogleich eine Bemerkung zu machen. Die 
bisherigen Annahmen (ideale Gasgleichung, spezifische Warme -:- t R) gelten 
bei allen Gasen nur in einem gewissen Bereich der Konzentration lind Temperatur. 
Geht man bei konstanter Konzentration zu genugend tiefen Temperaturen oder 
bei konstanter Temperatur zu gentigend hohen Konzentrationen, so treten erstens 
die VAN DER WAALsschen Abweichungen und gegebenenfalls chemische Asso
ziation auf; zweitens kann man aber hier auch in Gebiete geraten, 'wo nach der 
neueren quantenstatistischen Theorie die schon fruher von NERNST postulierte 
Quantenentartung des idealen Gases eintritt, die z. B. bei Helium besonders 
stark sein wtirde. Legt man also, wie wir es soeben taten, die Konzen
trationen Co und To in das nicht nur klassisch nicht ideale, sondem sogar 
quantenmaBig entartete Gebietl, so wird ganz sicher die GroBe Uo in (3) und 
die GroBen So und a in (3), (4j und (5) nicht mehr die Energie und Entropie 
des betreffenden Gases bei den angegebenen co- und To-Werten darstellen; 
dagegen wird sich'in dem klassischen c, T-Gebiet das Gas so verhalten, als of> 
die freie Energie bei dauemd' idealem, klassischem Verhalten diese Werte 
bei CO und To annehmen wurde. Es hat also insbesondere die Konstante a der 
Gleichung (4) und (5) nur die Bedeutung einer quasiklassisch extrapolierten En-:
tropie; wir werden sie deshalb im Gegensatz zu den bei der quantenmiiBigen 
Bewertung der inneren Freiheitsgrade auftretenden Konstanten) als quasi
klassische Entropiekonstante bezeichnen. 

Der extrapolatorische Charakter der Beziehungen (4) und (5) in der Nabe 
von T = 0 geht ubrigens auch noch aus einer anderen Bemerkung hervor. Wenn 

(4) bis T = 0 und c = 0 herab gilltig ware, wtirde die Enttopie '- :~ = S bei 

T = 0 negativ unendlich,' bei c = 0 positiv unenci1ich werden. Wiihrend das 
letzte als Grenzfall verstandlich ware, erscheint das erste von vomherein un
wahtscheinlich, wenigstens dann: wenn man die Beziehung § 10 (4), S = kIn ~, 
in der ~ eine (stets positive ganze) Zahlder Realisierungsmoglichkeiten bedeutet. 
in irgendeiner Form auch auf die Gase bei T = 0 ffir anwendbar hiilt. Wir 
kommen auf diese Frage linter dem Titel Gasentartung S. 261 zuruck. 

1 Das gilt nieht nur fiir Co ~ I. To = I, sondem allgemein fiir Co = (To) I, da die gleieh 
zu besprechende quantenmechanisehe Entartung bei Konzentrationen, die hoher als I Mol/emS 
sind. aueh bei hohen Temperaturen auftritt. 



256 III. Kap. D. GesetzmlU3igkeiten fUr spezielle ZustAnde und Verl!.nderungen. § 13. 

Gase mit Rotationsfreiheitsgraden. Bei mthratomigen Gasen kommt zu der 
von der Translationsbewegung herriihrenden spezifischen Wanne noch die spezi
fische Wanne der inneren Bewegung hinzu (S. 82), die in dem Gebiet, wo die 
Rotationsfreiheitsgrade voll entwickelt sind und andererseits die Rotation noch 
nicht so stark ist, daB sie die Atome durch Zentrifugalkraft merklich ausein-

anderreiBt, pro Mol gleich Cr = ~. R ist, wobei r die Zahl der Rotationsfreiheits-
2 

grade, bei 2-atomigen Molekiilen 2, bei mehratomigen Molekiilen 3, bedeutet. 
Das gekennzeichnete Gebiet ist fur die meisten Molekiile das ganze praktisch 
zugangliche; nur fur Wasserstoffmolekiile wird ein anderer Ansatz notwendig, 
den wir' unten besprechen. 

Der zusatzlichen spezifischen Wanne entspricht eine zusatzliche Rotations-

energie U, =..!::. R T, femer eine zusatzliche Entropie SrI. Wir konnen also auch 
2 

eine zusatzliche Freie Energie der Rotation Fr = U, - T 5, einfiihren, die. die 
Eigenschaft hat, ebenso wie die inneren Bewegungen der idealen Gasmolekiile, 
von der Konzentration bzw. dem Druck des Gases unabhangig zu sein. Wir 
haben also, indem wir fUr F, die Entwicklung nach (3) von einer beliebigen 
Temperatur To aus vomehmen und die Konzentrationsglieder hierbei weglassen, 
analog zu (4) die Beziehungen: 

Fr= n{ - ar • T+~ RT-~ RTln T} 
f' 

a,= sro- - Rln To 
2 

wobei 

(6) 

(7) 

eine Entropiekonstante der Rotation bedeutet, welche bei der speziellen Wahl 
To = 10 mit der (extrapolierten) Rotationsentropie sro bei To = I zusammenfallt. 
Auch diese Konstante ist ffir Gase, bei denen ffir T = I in Wirklichkeit schon 

Abweichungen von Cr =..!::. R eingetreten sind, ei~e quasiklassisch extrapolierte 
2 

Konstante; in den meisten Fallen ist aberanzunehmen, daB T = I ffir die Ro-' 
tationsfreiheitsgrade noch einenormale Temperatur ist. Auf die statistische Be
stimmung von a, gehen wir spater ein. 

Gase mit Oszillations- und Elektronenenergie und -entropie. AuGer der Ro
tationsbewegung konnen in mehratomigen Molekiilen noch Oszillationsbewegungen 
der Atome gegel).einander auftreten; femer kann aber sowohl in Molekiilerr wie 
in einfachen Atomen eine· spezifische Wanne und damit Energie und Entropie 
bedingt sein durch die veranderlichen Bewegungszustande der Elektronen des 
Atoms oder Molekiils. Ohne auf die spezielle Art dieser Oszillations- und Elek
tronenvorgange einzugehen, stellen wir als ihr gemeinsames Kennzeichen das 
heraus, daB sie in praktisch allen Fallen durch ein quantenmaBiges Verhalten 
charakterisiert sind; es handelt sich um diskrete Energiezustande, deren Energie
unterschiede L1 U so groB sind, daB ihre Temperaturaquivalente 8 (definiert durch 
L1 U = R8) meistens groB und kaum jemals klein gegen die normalerweise unter-_ 
suchten Temperaturen sind. Dasbewirkt, daB man hier nicht mit konstanten 
spezifischen Warmen rechnen kann, sondem mit gewissen, experimentell zu be
stim\Denden oder quantenmaBig zu berechnenden spezifischen Zusatzwarmen c., 
die, wie die Quantenstatistik ergibt, bei Annaherung an T = 0 schneller als T 
verschwinden. 

1 DaB. die bisher und auch hier gemachte Annahme der ungestOrten Superposition 
von Rotations-. Translations- und Oszillationseffekten auch nach der Wellenmechanik noch 
in erster Na.herung zutrifft. hat E. SCHRODINGER (Ann. d. Physik Bd. 79. S. 489. 1926) 
gezeigt. Soweit Rotation und Oszillation nicht mehr additiv sind. hat man natiirlich beide 
gemeinsam a1s innere Freiheitsgrade des- Molekiils zu behandeln. 
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'1' 

Das hat wiederum zur Folge, daB das Entropieintegral J y. dT im Gegen-
'1'. 

satz zu den bisher betrachteten endlich bleibt, wenn man To = 0 als untere Tem
peratur wahlt. Wir werden also, indem wir eine zusatzliche Freie Energie Fe 
analog definieren wie Fr, ffir Fz eine Entwicklung von T = 0 an vornehmen 
konnen (To = 0). Indem wir wieder beriicksichtigen, daB Fe von p unabhangig 
ist, kommen wir nach (3) und der Umformung § II (7) Zll folgender Darstellung: 

'1' T 

Fz= n{u(o)- Ts.(o)- T f~~IczdT}. (8) 
o 0 

Hier haben wir statt der Zllsatzenergie Uz(O) bei T = 0 sogleich u(O) selbst ge
-schrieben, indem wir unter U(O) die Energie der inneren Teilchenkonfigurationen und 
Bewegungen, abziiglich etwaiger Rotationsenergie, bei T = 0 verstehen. Wird U(o) 

theoretisch berechnet, so muB es, wie wir in § 10 sahen, auf einen absoluten 
Energienullpunkt, etwa auf den Dissipationszustand bei vorgeschriebenen Ele
mentarbestandteilen, bezogen werden. Wir kommen darauf zuriick. "Ober di~ 
Berechnung von St(O), das bei volligem Ordnungszustand des Molekiilinnern ftlr 
T= 0 gleich 0 sein miiBte, sprechen wir ebenfalis bei der theoretischen Be
·stimmung aller dieser Konstanten. 

Eine Bemerkung ist noch zu machen iiber Gase mit Molekiilen, deren Ro
tationsenergie wie bei HI ebenfalls bereits im zuganglichen Temperaturgebiet 
Quantengesetzen gehorcht. In solchem FaIle (vgl. auch Kap. H, Beispiel 7) ist 
.zwar bei geniigend hohen Temperaturen, wo die Rotationsenergie nahezu quasi-;
klassisch verteilt ist, die auf der vorigen Seite besprochene Behandlungsweise 
zUlassig und am bequemsten. Bei tieferen Temperaturen ist es hingegen not
wendig, auch die mit der Rotation zusammenhangenden Energie- nnd Entropie
anderungen in der Form (8) und nicht in der Form (6) darzustelIen, wobei iibrigens 
nach der neuen Quantenmechanik unter Umstanden Ur(o) 9= 0 wird. Uberhaupt 
ware es, auch im Hinblick darauf, daB bei hohen Temperaturen Rotations-, 
Oszillations- und Elektronenenergie nicht mehr unabhangig voneinander sind, 
theoretisch befriedigender, in (8) die Rotationsvorgange von vornherein mit ein
zubegreifen. Dem praktischen Bediirfnis scheint man damit aber nicht gerecht 
zu werden. 

Die Definition der "Chemischen Konstante" bei Gasen. Die p,-Werte. Als 
Chemische Konstante bezeichnet man bei Gasen diejenige, von dem speziellen 
Wert der gewahlten VariabeIn (z. B. c und T oder p und T) unabhangige Kon-

stante, die in dem ffir alle Gleichgewichtsbeziehungen wichtigen Ausdruck :T 
auftritt. Bilden wir zunachst ffir ein Gas ohne innere Freiheitsgrade aus (4) 

p.' ~F , so erhalten wir unter Beriicksichtigung des Umstandes, daB n, auGer 
on (v) 

als Gesamtfaktor, auch in c = ~ auftritt: 

=~+nRT oIne =~+ RT 
f'.n On n ' 

also f' = RT { In c - ~ In T - (~- ~)}. (9a) 

Die "Chemische Konstante" bei c und T als VariabeIn - wir bezeichnen sie 
mit r - ist also: 

(IOa) 

Schottky, Thermodyuamlk. 
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Diese Konstante r hatten wir als "Konzentrationskonstante in natiirlichen 
Logarithmen" zu bezeichnen, da sie neben In c auf tritt, im Gegensatz zu den 

haufiger benutzten Konstanten, die in :T neben In p- oder, fiir Ausrechnungen. 

neben logp auftretenl. Diese weiteren Konstanten gewinnen wir, indem wir, urn 
I' in Abhangigkeit von p und T zu erhalten, in (9a) Incdurch (Inp -InRo-In T) 
ausdriicken (der Grund, weshalb wir Ro schreiben, wird gleich erHiutert): 

I' = RT{ Inp- ~In T-(il- ~ +In Ro)}. (9b) 

Wir erhalten also die gewohnlich mit j bezeichnete 
konstante in natiirlichen Logarithmen" zu 

. a 5 + In R a-cp I R ~=R-2 o=~+ n o· 

chemische "Druck-

(lOb} 

Diese Konstante ist, ebenso wie r, von de'r Dimension ::T' also einer unbenannten 

Zahl, und vom Energiemall (Kalorien, Erg, Literatmosphare) unabhangig. Sie 
andert sich jedoch urn additive Betrage, wenn das Mall des Druckes verandert 
wird. Man versteht unter i, wegen des Zusammenhanges mit theoretischen Be
rechnungen, spezieU die 'chemische Druckkonstante bei Z1ihlung des Druckes in 
cgs-Einheiten, also in dyn/cm 2. Nehmen wir also in (4) und (9a) c in mol/cms ge
messen an, wodurch [wegen der Beziehung zwischen a und Co' Gleichung (5)] 

auch i erst ganz fixiert ist, so haben wir in der Gleichung p = cRT, die wir zur 

Erreichung von (9b) benutzten, R in erg/grad zu rechnen; das solI der in der 
Gleichung (lob) an R angehangte Index 0 bedeuten. Es ist Ro = 0,83132' lol~ 
erg/grad. 

Praktisch rechnet man mit der Atmosphare als Druckeinheit und mit BRIGG
schen (dekadischen) Logarithmen. Man erh1ilt dann die gewohnlich als C be
zeichnete Konstante: 

C = 0,4343 i - 6,0057. (II) 

Die Zahl6,0057 bedeutet den BRIGG schen Logarithmus des in dyn gemessenen 
Atmospharendruckes,welcher bekanntlich 1,0132' 10' dyn/cm2 betragt. 

Bei Gasen mit inneren Freiheitsgraden treten zu I' nach (9a) und (9b) noch 
aus (6) und (8) abgeleitete!-'t- und I'z-Werte hinzu, die gleich den durch ~ 
dividierten F,. und F. sind. Es ist wegen der analogen Temperaturabhangigkeit 
von It,. und dem I' des Gases ohne innere Freiheitsgrade zweckmaBig, die ent
sprechenden Ausdriicke zusammenzufassen; das anders gebaute 1'_ wiid aber 
besser als Ganzes in die iibrigen Ausdriicke eingefiigt. Man erh1ilt so das .Total-I' 
eines idealen Gases: 

I'(A) = RT { In c - 3:- f' In T - (r +r,.) } + 1'. . (I2a) 

Analog erh1ilt man aus (9b) und (lob): 

I'(g) = R T { In P - 5 :- f' In T - (i + i,) } + (-lz • (12 b) 

Hierbei ist nach (8) 
T T 

1'. = u(O) - T 5.(0) - T· I~i-I Cz d T. (8a) 
o 0 

1 Wir bezeichnen naturliche Logarithmen durchweg mit In, dekadiscbe mit log. 
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Ferner 
. ar r 

rr= tr= If -2' (IOC) 

r und i sind durch (lOa) und (rob) bestimmt. 
Die Konstante C, in welche wir die in flz auftretenden Konstanten eben

falls nicht mit aufnehmen wollen, wird im allgemeinen Fall durch eine Kon
stante Cr = 0,4343 i, erganzt. 

Theoretische Werte de~ quasiklassischen Konstanten i und i r • Die Kon
stanten i und iT sind ebenso wie die ihnen nach (lOb) und (IOC) zugrunde liegen
den Konstanten a und a, quasiklassisclf extrapolierte Konstanten in dem oben 
besprocbenen Sinne. Ihre Berechnung ist also auf Grund der absoluten Entropie
berechnung eines Systems vieler klassisch bewegter gleichartiger Teilchen mog
lich; und zwar von i, indem man, im Sinne von § 10, die Zahl der Realisierungs
moglichkeiten in einem System hin- und herbewegter Teilchen bestimmt, von ir , 

indem man das gleiche fUr eine Gesamtheit von klassisch rotierenden Teilchen 
durchfUhrt. Die Zahl der Realisierungsmoglichkeiten in einem quasiklassischen 
System wird, wie wir (§ 10, S.209/2IO) ausfiihrten, in dem hier verlangten ab
soluten MaBe dadurch bestimmt, daB man die Grol3e des r-Raumes, der bei den 
gegebenen Bedingungen (Volum, Energie bzw. Temperatur) von der Gesamtbeit 
der Teilchen erLillt wird, in Einheiten hn miBt, wobei n die Zahl der Koordinaten 
aller Teilchen zusammengenommen bedeutet. Diese Rechnung laBt sich fUr hin
und herfliegende und fUr rotierende Teilchen ohne jedes Eingehen auf quanten
hafte Betrachtungen auf rein klassischer Grilndlage durchfiihren 1; sie ergibt, zu
nachst ffir die Konstante i: 

oder: 

. (27Cm)ik~ 
~ = In --h3---

Ii = if) + i I? M ) 
. (21l)fk i . 
to= In --,,-

]:1" hB 

(13) 

Hierbei bedeutet m die wirkliche Masse des Mo1ekiils, N die LOSCHMIDTsche 

Zahl, k = .z;;- die BOLTZMANNsche KonS'tante, M = m· N das auf 0 = 16 be

zogene Molekulargewicht des Gases; h ist das PLANcKsche Wirkungsquantum 
6,55 • ro-27 erg. s~c. 

Die Konzentrationskonstante r wird nach (lob) urn InRo = InkNkleiner, 

also: 

r =70 +!InM) 
I (27C k)i . 

70= n---. 
h8 N' 

Der numerische Wert der von M unabhangigen Anteile io und ]'0 betragt, 
man durch Einsetzen der Zahlenwerte der Konstanten errechnet: 

wie 

io = 10,17, (I5a) 

10 = -- 8,067 • (ISb) 

Endlich ergibt sich der nach (II) berechnete Wert fUr den von M unab
hangigen Anteil von C, Co = 0,4343 io - 6,0057: 

Co = - 1,587. (I5 c) 

1 Literatur s, z, B. K. BENNEWITZ: Handb. d. Physik Bd.9, S.163, Anm.2, 1926. 

17* 
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Zu der ErmitUung von i nach (13) wollen wir noch bemerken, daB die sta
tistischeBerechnung der Absolutentropie (oder auch, was fUr die Berechnung sogar 
einfacher ist, direkt der Freien Energie) eines Systems translatorisch bewegter 
Teilchen nicht nur die Konstanten der Entropie und FreienEnergie liefert, sondem 
auch die volle Temperatur- und Volum- bzw. Druckabhangigkeit fiir beliebige 
T- und c- bzw. p-Werte, natiirlich immer nur im Rahmen des quasiklassischen 
Verhaltens. Das RTlnc-Glied von (3) tritt bei dieser quasiklassischen Berechnung 
dadurch auf, daB man, nach der Bestimmung der GroBe des gesamten erfiillten 
Teiles des r-Raumes, eine Reduktion dieses Raumes auf einen solchen Teilbetrag 
vomimmtl, daB in diesem "reduzierten r-Raum" kein Gebiet mehr existiert, 
das aus einem anderen Teil dieses reduzierten r-Raumes durch bloBe. Vertauschung 
gleichartiger Teilchen hervorgehen konnte. Diese Reduktion bedeutet, wie sich 
zeigen HiBt, eine Division <lurch N!, wenn N die Zahl der gleichartigen Teilchen 
ist, und da die GroBe des Phasenraumes logarithmisch in die Entropie eingeht, 

tritt in dieser das Glied In ~ I auf, das zu demo Auftreten eines negativen 

In N-Gliedes (pro Mol) und damit zu dem In c-Gliede mit negativem Vorzeichen 
in dem Entropieausdruck, mit positivem Vorzeichen inder Freien Energie, fiihrt. 

Die obige zur· Berechnung von i fiihrende Betrachtung hat eine ebenso 
groBe Bedeutung bei der Berechnung der Entropie und Entropiekonstanten der 
quasiklassischen Rotationsbewegung mehratomiger Gasmolekiile, also bei der Be
stimmung der Konstanten i,.. Diese Bestimmung ist, ungefahr im Sinne des 
oben angedeuteten allgemeinen Verfahrens, von P. EHRENFEST und V. TRKAL2 
durchgefiihrt worden; sie ergibt, je nachdem oJ:> es sich urn Molekiile aus 2 (1' = 2) 
oder aus mehreren Atomen (1' = 3) handelt, verschiedene Werte furi,.: 

. 8n2 k I $ (r = 2) = In a hB- + In J 
. 3 8nB k Vn 3 . 

$ (r = 3) = - In -h B + In - + -In J 
2 a 2 

(16) 

Hierbei ist J. das Tragheitsmoment des betreffenden Molekiils, bei zwei
atomigen Molekiilen gc::rechilet fiir eine senkrecht auf der Verbindungslinie der 
Atome stehende Rotationsachse, fiir drei- und mehratomige Molekiile ein Mittel
wert der in verschiedenen Korperachsen verschiedenen Tragheitsmomente. Die 
GroBenordnung von J, das in c g s - Einheiten zu rechnen ist, ist etwa 10-40 g. em I, 

Die Bedeutung von t1 kann nur unter dem oben eingefiihrten Gesichtspunkt 
des "reduzierten Phasenraumes" verstanden werden. t1 bedeutet die "Symmetrie
zahl" d.es betreffenden Molekiils, z. B. bei einem aus zwei vollstandig gleichen 
Atomen bestehenden Molekiil die Zahl 2. In allgemeineren Fallen haben bei 
der Deutung dieser quasiklassischen Symmetriezahlen bisher noch gewisse 
Schwierigkeiten bestanden,. 1m Sinne der obigen Ausfiihrungen liegt es jedoch 
nahe, anzunehmen, daB es sich um die Reduktionszahlen des Phasenraumes der 
Rotationsbewegung eines einzelnen Molekiils handeln muB. ~. B. um die Zahl, 
die angibt, derwievielte Teil des gesamten P.v~ationspha.·fnraumes geniigt, um 
o.urchbloBe Vertauschung gleichartiger Teilchen alle iiilrigen Teile des Ro
tationsphasenraumes daraus entstehen zu lassen. Diese Reduktionszahl ist offen-' 
bar gleich der Gesamtzahl der Vertauschungsmoglichkeiten gleichartiger Teilchen 
in den Molekiilen, die zu einer auch du1'ch blope D1'ehung er1'eichba1'en Stellung 
der Atome im Raume fiihren wiirdens; also, wenn in- einem Molekiil 3 in einer 

1 SCHOTTKY. W.: Ann. d. Physik Bd. 68, S. 481, 1922. 
I Ann. d. Physik Bd. 65, S. 609, 1921; weitere Literatur bei BENNEWITZ: a. a. O. 
II Alle anderen ebenfalls an sich moglichen Vertauschungen sind nilmlich bei der Be

rechnung des Rotationsphasenraumes des starren Gesamtmolektils schon von vornherein 
unterschlagen. 
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Ebene angeordr;ete gleichartige Atome vorhanden sind, die Zahl (3) der zy~ 
klisehen Vertauschungen dieser drei Atome usw. 

Diese quasiklassischen Betraclitungen erfahren auch keine prinzipielle 
Anderung, wenn nicht, wie bisher angenommen, die Atome bzw. Atomkerne 
gleichartiger Atome w~rklich ununterscheidbar sind, sondern noch durch die 
Riehtung einer Aehseneinstellung im Raume (Kerndrall) in zwei lUlterscheidbare 
Gruppen rerfallen konnen, Es ist namlieh anzunehmen (und die genaue quanten
meehanische Diskussion fUhrt zu dem gleiehen Resultat), daB bei hohen Ro
tationszahlen die Rotationsfreiheitsgrade und die Kerndrallfreiheitsgrade un
abhangig voneinander zu behandeln sind, so daB dureh den Kerndrall einfach 
fiir jeden Atomkcrn, der eines solchen fahig ist, noch eine entspreehende Ver
vielfaehung der Zahl der Realisierungsmogliehkeiten in dem Zustand des Mole
kills gegeben ist. Wir kommen auf die Bereehnung dieser Vervielfachung unter 
dem Titel: "Quantengewicht bei mehratomigen Molekillen" zurfiek. 

Gasentartung nach EINSTEIN und FERMI-DIRAC. Wenn, nach den gemachten 
Bemerkungen, die Chemische Konstante idealer Gase vollstandig auf dem .Boden 
der klassischen Theorie, nur mit einer gewissen, der klassisehen Statistik nicht 
widersprechenden Wahl der MaBeinheit fiir den Phasenraum, abgeleitet werden 
kann,so ist es klar, daB es sieh dabei urn eine Theorie handeln muB, die sich in 
allen Aussagen fiber die Temperatur- UIid Druckabhangigkeit des Gases nicht 
von der klassischen Theorie unterscheidet, die alsoz. B. auch zu dem Entropie
wert -00 fiirT = 0 fUhrt. Die erste Gastheorie, die das Gas bei T= 0 auto
matisch einem eindeutig definierten Quantenzustand, also dem Wert $(0) = I, 

S(O) = 0 zustreben laBt, ist von A. EINSTEIN I924 aufgestellt worden l . E. FERMI2 
und P. A. DIRAC 3 haben eine etwas andere Form dieser Theorie gegeben, welche 
aber der gleichen Bedingung geniigt. Aus diesen vom prinzipiell theoretischen 
Standpunkt auBerordentlieh interessanten Uberlegungen geht jedoeh hervor, daB 
die Abweiehungen von der klassisehen Temperatur- und Druckabhangigkeit, 
welche be~ idealen Gasen zu erwarten sind, nur unter solchen Bedingungen (z. B. 
bei Helium in der Nahe seines kritischen Zustandes) betrachtlieh werden, wo be
kannte andere Abweiehungen, etwa von der VAN DER WAALssehen Art, bereits 
eine ganz aussehlaggebende Rolle spielen'. Es wird sieh daher die Abweichung 
von der klassisehen idealen Gastheorie mir als Abweichun:s in den ohnehin wohl 
nur experimentell zuganglichen Korrektionsgliedern bemerkbar machen, und es 
erscheint somit die Anwendung der klassischen Gastheorie als idealer Grenzfall 
aueh durch diese Betrachtungen gerechtfertigt; auch die Konstante i wird von 

1 Berl. Ber. 1924, S. 261; 1925, S. I u. 18. 
S Z. f. Physik Bd. 36, S. 902, 1926. . 
3 Proc. Roy. Soc. Lond. A Bd. 112, S. 661 1926. 
, Es ist neuerdings der Versuch gemacht worden, in der Gesamtheit der Leitungs

elektl'onen eines Metalls ein System aufzustellen, in dem die Quantenentartung die iiber
wiegende und die (elektrostatische) Wechselwirkung zwischen den Teilchen nur eine unter
geordnete Rolle spielt, so daB man hier von dem idealen entarteten Gas als Grenzfall aus
gehen kann (PAULI, W.: Z.f.Physik Bd.4I, S.81, 1927; SOMMERFELD,. A.: insbesondere 
Naturwissenschaften Bd. 15, S.825, 1927; dort auch weitere Literatur). Dber die Zweck
maBigkeit dieses Vorgehens sind die Akten noch nicht. abgeschlossen. Es sei hier aber er
wahnt, daB im Sinne des PAuLI-Verbotes und der HEISENBERGSchen Resonanztheorie die 
EINSTEINsche und die DIRAC-FERMIsche Gasentartung jede unter bestimm'ten Bedingungen 
eintreten werden: die EINSTEINsche; wenn die inneren Eigenfunktionen der Gasmolekiile 
in je zwei Gasmolekiilen symmetrisch sind, die FERMI-DIRAcsche, wenn je zwei Teilchen 
antisymmetrisch (z. B. durch entgegengesetzten Kerodrall) einander zugeordnet sein konnen 
(PAULI, W.: Z. f. Physik Bd.41, S.81; Bd.43, S.60I, 1927; WIGNER, E.: Z. f. Physik 
Bd. 43, S. 638, Anm. 3, 1927). Da fUr die Elektronen das letzte zutrifft, gilt hier im idealen 
entarteten FaIle anscheinend die FERMI-DIRAcsche Theorie zu reeht. - Vgl. hierzu auch 
die S. 247 zitierte Arbeit von F. BLOCH. 
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aen neuen Theorien im Gebiet des quasiklassischen Verhaltens genau in der 
friiheren Form bestatigt. 

. Oie Konstanten der inneren Freien Energie Fte• Es bleibt jetzt noch die 
th;eoretische Bes~ung der in (B) auftretenden Konstanten u(O) und sz(O) der 
inneren Freien Energie F, zu besprechen. u(O) ist bei Gasmolekiilen, die nicht 
schon selbst zu den. gewahlten letzten Bestandteilen des Dissipationszustandes 
gehoren, eine Dissoziationsenergie des unangeregten Molekiils in die betreffenden 
letzten Bestandteile. Derartige Dissoziationsenergien sind fiir zweiatomige Mole
kiile (Oi, CIs usw.) in letzter Zeit in zunehmendem MaBe aus spektroskopi
schen Messungen ermittelt worden. Fiir einatomige Molekiile kommen die 
Dissoziationsarbeiten bei Abtrennung eines Elektrons oder mehrerer Elektronen, 
d. h. die Ionisierungsarbeiten, in F.rage. 

Theoretisch von noch groBerem Interesse ist die inIiere Entropiekonstante 
s,(O), die die (wahre) Entropie der inneren Freiheitsgrade bei T = 0 bestimmt. 
Diese miiBte, wie schon bemerkt, gleich 0 sein, wenn ffir die inneren Bewegungen 
der Atome und Molekiile das NERNsTsche Theorem giilte, d. h. wenn fiir den 
'dntersten Quantenzustand des betreffenden Atoms oder Molekiils nur eine 
Realisierungsmoglichkeit bestande. Das ist jedoch im allgemeinen nicht der 
Fall. Wenn wir die Aussagen der Quantentheorie hieriiber zu Rate ziehen sollen, 
miissen wir zwischen ein- und mehratomigenGasmolekiilen unterscheiden. In 
beiden FaIleD. handelt es sich im 5inne von § 12, 5.245, darum, ob pro Molekiil 
fiir den betreffenden, speziell den untersten Energiezustand, mehrere. Reali
sierungsmoglichkeiten vorliegen. Die Zahl g derartiger Realisierungsmoglich
Keiten wollen wir fortan als ".Quantengewicht" des betreffenden Molekiilzustandes 
bezeicJw.en. Wirwiederholen hier noch einmal die Beziehung zwischen der 
Entropie pro Mol s. fiir einen quantenmaBig streng bestimmten inneren Energie
zustand und der Zahl der Realisierungsmoglichkeiten g dieses Zustandes in 
jedem Molekiil: 

5peziell 
s. =Rlng. 

sz(O) = R In g(O) • 

Quantengewicht bei einatomigen Gasen1• Vorausgeschickt sei, daB es sich 
bei allen foigenden Diskussionen fiber Quantengewichte urn Aussagen handelt 
deren Deutung, ,mindestens, mit fortschreitender Klarung und Differenzierun~ 
der quantentheoretischen Anschauungen noch manche Wandlung erfahren wird ll• 

Immerhin scheint den heute zuganglichen Resultaten doch schon so viel Realitats
we~ z~ukonimen, daB es sich lohnt,eine, wenn auch zeitbedingte, Diskussion 
derselben in dieses Werk aufzunehmen. 

Es sind bei Atomen diejenigen Mannigf3J.tigkeiten zu unterscheiden, die 
dutch verschiedene Quantelung bzw. verschiedene Eigenfunktionen der Elektronen 
bedingt sind, und solche, die durch verschiedenes Verhalten des Atomkerns reali
siert sein konnen. Beide Verhaltungsweisen sind nicht vollig unabhangig von
einander, doch kann man wegen des auBerst geringen magnetischen Momentes 
des Atomkerns (sofern dieser nicht fiberhaupt kugelsymmetrisch ist) die .Mannig
faltigkeiten in der Einstellung desselben bis zu den tiefs~en zuganglichen Tempe
raftrren a1s praktisch ·unabhangig von den Elektronenbewegungen annehmen. 

1 Vgl. hierzu W. ScltO'I"l'XV: Dynamisches Quantengewicht, NERNSTsches Theorem 
und GIBBssches Pai'adox6n, Physik. Ztschr. Bd. 22, S. I-II, 1921, wo der Einflul3 des Elek
tronenimpulsmomentes auf die chetnischen Konstar.ten von Gasafomen zum erstenmal dis
kutiert WiIrde. 

I Dies scheint insbesondere bezuglich der Be«wtung des Elektronen- und Kerndralls 
.zu·gelten (vgl. "P. A. M. DIRAC: Physik. Ztschr. Bd. ~9. S.561, 1928). 
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Es sind also die Quantengewichte der Elektronenhiille und die des Atomkems 
getrennt und unabhangig voneinander zu berechnen. 

In einem freien Gasatom sind die Elektronenbewegungen, wie schon in §:I2 
hervorgehoben, insofem entartet, als alle Richtungen im Raume gleichberechtigi 
sind. Diese Entartung "l1i.Bt sich z. B. durch ein schwaches auBeres Magnetfeld 
aufheben; dabeientstehen fiir jeden Elektronenzustand aus einem eindeutigen 
Energieterm im allgemeinen mehrere magnetisch aufgespaltete Terme; und die 
Zahl dieser Terme etwas verschiedener Energie ist es, die auf dem experimenteD 
direktesten Wege die Zahl der verscbiedenen Realisierungsmoglichkeiten, also 
das Quantengewicht des betreffenden ungestolten Ausgangszustandes zu be
rechnen gestattet.Bekanntlich ist eine solche direkte Ermittlung des Quanten
gewichtes entweder auf spektroskopischem Wege durch Untersuchung der 
ZEEMANN-Aufspaltung moglich oder, speziell fiir den tiefsten Energiezustand, 
durch Untersuchung der Aufspaltung gerichteter Atomstrahlen im inhomogenen 
Magnetfelde (STERN-GERLACH-Versuch). Beide Methoden haben, unabhangig 
von jeder Theorie, zu der Feststellung gefiihrt, daB nicht nur die hoherenEnergie
stufen, sondem auch der -unterste Energiezustand eines Atoms ein von :I verschie
dene!> Quantengewicht haben kann. Z. B. ist auf diese Weise fiir die einwertigen 
Metalle (Na, K, Ag usw.) das Quantengewicht 2 fiir den untersten Energie
zustand eindeutig nachgewiesen worden. 

Gliicklicherweise existiert jedoch auBerdem eine sehr einfache theoretiscne 
Regel, welche das Quantengewicht des Elektronenzustandes eines Atoms voraus
zusagim gestattet, wenn die Art des diesen Zustand reprasentierenden 'Spektrai
terms durch die iiblichen Pauschalangaben charakterisiert ist. Solche Pauschal
angaben haben etwa die Form II Pi mit folgender Bedeutung: der Buchstabe 
(S), P, (D), (F) kenrtzeichnet die Quantenzahl ,,1" d~s Impulsmomentes der 
gesamten Schwerpunktsbewegung aller Elektronen des. Atoms, die oben vor
gesetzte Zahl (2) kennzeichnet die "Multiplizitat" des betreffenden Terms, d. h. 
sie gibt an, wieviele Terme mit gleichem ,,1" und gleichem resultierendem Elek
tronendrall "s" uedoch verschiedenen Orientierungen der ,,1" und "s" gegen
einander) vorhanden sind.; die rechts unten angesetzte Zahl (t, allgemein i) 
endlich gibt den resultierenden Drehimpuls von Schwerpunktsbewegung + Elek
tronendi"all an. Fiir die chemische Statistik ist nun, wenn es sich nur um einen 
(etwa den untersten) Quantenzustand handelt, allein diese letzte Angabe wichtig; 
ist die Impulsquantenzahl1 gegeben (die wegen der Halbzahligkeit der Impuis
zahl des einzelnen Elektronendralls halbzahlig oder ganzzahlig sein kann), so ist 
damit das von den Elektronen herriihrende Quantengewicht gil des betreffenden 
Zustandes einfac::h durch die Beziehung bestimmt: 

g]l= 21 + I. (r8) 

rAndere Autoren verwenden statt der Zah1, durcb"weg eine um 1/11 groBere Zahl 
l' = i + 1/11; dann ist einfach: 

(r8') 

Die Beziehung (18) ergibt sich entweder durch Untersuchung der Aufspaltung 
in einem StOrungsfelde (theoretische Behandlung des ZEEMANN-Effektes) oder 
noch einfacher durch Abzahlung der moglichen Einstellungen des Impulses i 
gegen eine feste raumliche Achse, wenn die Forderung erhoben wird, daB i ent
weder nur mit seinem vollen Wert oder mit einer jeweils um den Wert :I kleineren' 
Komponente in die betreffende Raumrichtung fallen darfl. 

1 SOMMERFELD. A.: Atombau und Spektrallinien. 3. u. 4. Aufl.. Kap.4. § 7. bzw. 
Kap. 2. § 8. Braunschweig: Vieweg 1922 u. 1924. 
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Speziell gilt fiiI'das Quantengewicht go des untersten Quantenzustandes1 mit 
dem Impulsmoment io: 

gBo = 210 + I. (ISa} 
Die ffir die Quantenstatistik einatomiger Gase ausschlaggebende Tatsache ist 
nun, daB io zwar bei allen Atomen mit abgeschlossenen Zweierschalen (z. B. Edel
gasen, Erdalkaliatomen), aber keineswegs im allgemeinen Fall gleieh 0 zu setzen 
ist, so daB also von I verschiedene Quantengewichte vorkommen. Insbesondere 
kommt dies bei Atomen in Frage, deren Grundterm Bestandteil eines IIver
kehrten Multipletts" ist, d. h. eines Multipletts, dessen energetisch tiefster Term 
die hOchste i-Zahl besitzt. Dies ist z. B. 'der Fall bei dem (S. 275 in einem Bei
spiel naher behandelten) Eisenatom; bier ist 10 = 4, also gEO = 9. Allgemeineres 
tiber diese Spektraltermfragen s. bei F. HUND, Linienspektrum und Periodisches 
System der Elemente, Berlin 1927, und in neueren Arbeiten von F. LONDON und 
anderen in der Z. f. Phys. 1927, I92S. 

Das Quantengewicht gg eines Atoms, das durch die verschiedenen Ver-
haltungsm6glichkeiten des Atomkerns zustande kommt, steht mit dem ImpuJs
moment Sg des Kerndralls in derselben allgemeinen Beziehung (IS) wie Quanten
gewicht und Gesamtimpuls bei den Elektronen: 

gg= 2 Sg + 1. (ISb) 
Hiernach tragen Kerne mit dem Drall 0 nur einen Faktor I zu der gesamten 
Quantengewichtszahl bei; Kerne mit dem Drall Sg = 1/2 ergeben gg = 2. Wenn 
es zutrifft, daB bei den Atomkernen, im Gegensatz zu den Elektronen, auch 
noch hohere Drallzahlen vorkommen konnen2, so sind auch Kernquanten
gewichte> 2 moglich, z. B. ffir Sg= 2 wird gg= 5 usw. 

Da jede Realisierungsmoglichkeit einer Elektronenbewegung mit jeder 
Realisierungsmoglichkeit einer Kernbewegung verbunden ~"erden kann, ist das 
gesamte resultierende Quantengewicht gA eines Atoms gleich dem Produkt 
gB' gg; insbesondere gilt ffir den untersten Quantenzustand (gg ist, soviel man 
heute weiS, von dem Energiezustand unabhangig): 

gAO = gBO' gg= (210 + I) . (2Sg + I). (ISC) 

Quantengewichte bei mehratomigen Gasmolekii1en. Bei mehratomigen Mole
killen wird ffir Quantengewichtsbestimmungen wieder die Unterteill!Ilg i_n Ge
wichte, die von den Elek~onen und soIehe, die von den Kernen herriihren, zu
lassig sein. Hierbei ist es, allerdings, wenn auch die Rotationsbewegung ge
quantelt wird, notig, die Einstellungsmoglichkeiten, die von der verschiedenen 
Orientierung des Elektronenumlaufimpulses im Raume abhangen, nieht zu den 
Quantengewichten'der Elektronen zu rechner., sondern bei der Gesamtrotation 
d.es Molekiils mit zu bewerten. Wahrend nun fiir mehr als zweiatomige Molekiile 
d~e Elektronenterme noch so gut wie gar Dicht durchforscht "ind, verdanken wir 
den Untersuchungen von HEISENBERG und speziell von F. HUND schon eine ziem
lich weitgehende theoretische Einsieht in die Ele1(tronn:.quantentheorie der 
zweiatomigen Molekille. Nur von diesen solI, was die Elektronenbewegung be
trifft, im folgenden die Rede sein. 

1 Wir verwenden bier qen Index 0 unci nicht (0), weil wir uns die M6:;:lichkeit offen 
lassen wollen, den untersten Energiezustand eines Atoms auch bei hoheren 1emperaturen 
als besondere Gasart im Gleichgewicht mit den Atomen oder Molekiilen hoherer Quanten
zusti!.nde Zll behandeln. In Fallen, wo ausdriicklich Gase bei T = 0 betrachtet werden~ 
(21) usw" kOnnen wir natiirlich statt go auch g(O) schreiben 

2 Nach R. DE L. KRONIG solI Z. B. das Stickstoffatom die DrehimpulszaM Sll = 2 haben. 
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Nach HUND1 sind ffir das Elektronenquantengewicht gB eines Molekiils ma.6-
gebend: einerseits der resultierende Elektronendrall s der (nicht paarweise zu 
s = 0 gekoppelten) Elektronen des Molekiils in dem untersuchten Zustande; 
andererseits der resultierende Impuls i, der Schwerpunktsbewegung der Elek~ 
tronen um die Kemverbindungslinie des Molekiils 2• Sehr einfach liegen die Ver~ 
haltnisse im FaIle iz = 0, s = 0, wie er bei valenzmaJ3ig abgesattigten Molekiilen 
gegeben ist8 ; hier ist: 

(19) 

In den (selteneren) Fallen, wo diese Bedingung nicht erfiillt ist, ist insbe~ 
sondere der Fall i, = 0, s =l= 0 statistisch interessant. Da namlich die Wechsel~ 
wirkung des Elektronendralls mit -samtlichen fibrigen Bewegungen bei iz = 0 

praktisch zu vemachlassigen ist, sind hier die 2S + 1 Einstellungsmoglichkeiten 
des ElektronendraIls energetisch praktisch gleichwertig; wir haben also hier: 

(19 a) 

Ffir il =l= 0 fallen dagegen die 2 S + 1 Einstellungen des Elektronendralls in ihren 
Energiewerten in ahnlicher Weise auseinander wie die Multipletterme eines Atoms, 
d. h. es handelt sich urn Energiedifferenzen, die Hunderten oder Tausenden 
von Grad entsprechen. Es bleibt dann also fiir einen bestimmten Energiezustand 
(insbesondere ffir den tiefsten) nul' die Mannigfaltigkeit der Einstellungsmoglich
keiten von iz gegenuber del' (etwa mit einem Richtungssinn 1 -+ 2 versehen ge~ 
dachten) Kernverbindungsachse uhrig; diese ist, da "Neigungen" der Bahn gegen 
die Verbindungslinie zu ganz anderen Energiewerten fiihren wiirden (bzw. in 
dieser FortJ1 fiberhaupt nicht moglich sind), nur eine zweifache, entsprechend 
der Umkehrung des Umlaufsinnes der iz~Drehung relativ zur Achse 1 -+ 2. 

Was die verschiedenen Einstellungsmoglichkeiten eines resultierenden Um
laufsimpulses iz =l= 0, nitht gegen die Molekiilachse, sondem "im Raum" betrifft, 
so wurde schon eingangs betont, daB bei quantenmii.J3iger Behandlung der Ro
tation die Atomumlaufs~ und Elektronenumlaufsbewegung gemeinsam als Ge
samtrotation gequantelt werden muG. Das ffir die Elektronen abzuspaltende 
Gewicht beschrankt sich also hier (unabhangig von dem Wert von s) auf den 
erwahnten Faktor 2: 

(19b) 

Behandelt man dagegen die Atomumlaufsbewegung quasiklassisch (durch die 
Konstante i,.), so ist die Richtungsquantelung des (gesamten) Elektronendreh
impulses in gB noch gesondert zu bewerten; es kommt dann darauf an, welcher 
Teilterm eines Multipletts der untersuchte Elektronenzustand ist. Der maximale 
Impuls wird, analog wie beim Atom, 1z + s, der minimale 1z - s sein, und je 
nachdem ob es sich urn ein regulares oder verkehrtes Multiplett handelt, wird 
ffir den tiefsten Energieterm das - oder +~Zeichen zu wahlen sein. Nach der 
Regel: "Quantengewicht = 2 X Impulszahl + I" erhalten wir also hier ffir den 
untersten Energiezustand, indem wir noch den inneren Orientierungsfaktor z 
beriicksichtigen: 

gBo('pl=D, quasiklassischeRotation)= 2' {2 (iz ± s) + I}. (19c) 

1 Z. f. Physik Bd.36, S.657, 1926; Bd.40, S.742, 1927; Bd.42, S.93, 1927. 
I Hier, wie in allen lI.hnlichen FlI.llen. wird durch die eingefiihrten Ziffem nur die 

Quantenzahl des betreffenden Drehmomentlls angegeben; das Drehmoment selbst ist l!..... mal 
2'Jf 

80 groB. 8 LONDON, F.: a. a. O. 
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Zur Bestimmung der Anzahl gg der Realisierungsmoglichkeiten infolge. der 
Kernbewegung ist in den Arbeiten von F. HUND ebenfalls ffir zweiatomige Molek-iile 
das vollstandige Material enthalten. Wir unterscheiden zwischen Molekiilen mit 
ungleichen undgleichenAtomen und behandelnzunachst ungleiche Atome. Hierbei 
ist danD. wieder die Behandlung eine andere, je nachdem ob manmiteiner quasi
klassisch extrapolierten chemischen Rotationskonstante i, rechnet, also nur 
das Verhalten bei hoheren Temperaturen untersucht, oder ob man die Rotation 
ebenfalls streng quantelt mid somit das Verhalten bis zu belie big tiefen Tempe
raturen richtig erfassen will. 1m Falle der quasiklassischen Behandlung (Kon
stante it) haben wir uns urn Quantengewichte der Rotation nicht zu kiimmern 
[soweit sie nicht von den Elektronen herriihren, vgl. (r9c)]. Es bleiben dann 
allein die Kerndralleinstellungen, die, da hier kein PAuLIverbot zu berucksichtigen 
ist, eine Mannigfaltigkeit von Termen mit praktisch verschV\'inc;lendem Energie
unterschied ergeben, die durch die Zahl der Einstellungsmoglichkeiten der ein
zelnen Kerne r und 2 gegeben ist; diese ergibt ein Quantengewicht gg der Kern
bewegungen: 

gK(ungleiche Atome, quasiklassische Rotation) = (2 SKI + r) . (2 SKB + r) , (20) 
(Sg Quantenzahl des Kerndralls je eines Atoms; meist = 0 oder 1/2). 

Bei der quantentheoretischen Behandlung der Molekiilrotation, der wir hier 
zum erstenmal begegnen, haben wir, wie oben angefiihrt, die Rotationsbewegung 
wie eine inneni Bewegung zu behandeln und ihre Freie Energie in Fz zu beruck
sichtigen, so daB die Konstante i, fortfaIlt. Dann ist die von der Rotation her
rwende Energie und Entropie bei T = 0 in den Gliedern u(O) und sz(O) mit zu 
beriicksichtigen, also, sofern eine Rotation bei T= 0 stattfindet, die Energie 
dieser Rotation zu u(O) hinzuzurechnen und sz(O) fUr den untersten Quanten
zustand des Gesamtmolekiils unter Berucksichtigung einer etwaigen Rotation 
zu ber~chnen. In Sz(O) handelt es sich also hier urn die Bestimmung des von der 
(Gesamt-) Rotation' herriihrenden Quantengewichtes des untersten Energie
zustandes1. 1m Fall i, = 0 riihrt dieses Quantengewicht allein von der Kenn
zahl k der Umlaufsrotation des Gesamtmolekiils her; es ist: 

gR(O)(il = 0, ungleiche Atome, Quantenrotation) = 2 k(o) + r, (2r) 
also in dem gewohnlichen (wenn auch praktisch anscheinend nicht immer!) 
realisierten Fall k(o) = 0 gleich r. 

Der Fall i, =F 0 liiBt sich zwar nach den AusfUhrungen von HUND2 eben
falls vollstandig behandeln, doch ist bisher kein Beispiel bekannt,' in dem die 
Verfolgung eines Gases mit i, =F 0 bis zu tie fen Temperaturen moglich gewesen 
ware; und nur dann ist ja die Quantenbehandlung der Rotation am Platze. 

Dagegen haben wir fur den Fall i, = 0 noch die Realisierungsmoglichkeiten 
durch verschiedene Relativeinstellung des Kerndralls der beiden (ungleichen) 
Atome zu berucksichtigen. Diese sind, da kein "Verbot" zu beriicksichtigen ist 
und die Energieterme der verscbiedenen Einstellungen praktisch gleich sind, wie 
im quasiklassischen Fall (20): 

gK(il= 0, ungleiche Atome, Quantenrotation) = (2 Sgl + r) (2 SKI. + r) . (20a) 

Interessante Abweichungen von diesen Berechnungen treten auf, wenn es 
sich urn den Fall zweier gleicher Atomkerne handelt. Bei quasiklassisch~r Be
riicksichtigung der Rotation durch die Konstante i, scheint zwar der Fall sehr 

I Da kein Anla.13 vorliegt, Gasmolekiile im untersten Rotationszustand bei hoheren 
Temperaturen in \Vechselwirkung. mit andern Rotationszustanden als besondere Gasart zu 
betrachten, wahlen wir hier, entsprechend Anm. I, S. 264 sogleich den Index (0). 

2 HUND, F.: Z. f. Physik Bd. 42, S. 95, 1927. 
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einfach zu liegen; es ist dann, wie unter dem Titel "Theoretische Werle der quasi
klassischen Konstanten i undi,." S. 260/6I ausgefiihrt, die GI~ichartigkeit der 
Atomkerne nur durch Division mit einer entsprechenden Symmetriezahl zu be
rilcksichtigen1• Die etwaigen verschiedenen Einstellungen der Kerndralle SK' 

die, wie dort hervorgehoben, voneinander und von der Molekiilrotation als prak
tisch unabhangig zu betrachten sind, ergeben somit eiri Quantengewicht: 

gK(gleiche Atome, quasiklasslsche Rotation) = (2 SK + I)2. (20 b) 

Geht man jedoch zu quantentheoretischer Behandlung dey Rotation vonM olekiUen 
mit zwei gleichen Atomen tiber, so begegnet man hierbei den Symmetrieforderungen 
der Quantenme.chanik; nach PAULI-HEISENBERG miissen aIle in der Natur reali
sierten Eigenfunktionen des Molekiils im allen gleichartigen Teilchen, also ins
besondere den beiden gleichen Atomkernen, antis.ymmetrisch sein, d. h. es muB 
das Produkt gebildet aus der Eigenfunktion der Elektronen, der dei" Molekiil
rotation und der des Kerndralls antisymmetrisch sein gegeniiber einer Vertau
schung beider Kerne. Wir nehmen zunachst an, der Kerndrall sei = 0 2. Dann 
muB bei kernsymmetrischer Elektronenfunktion die Rotationsfunktion anti
symmetrisch in den Kernen sein, bei kern-antisymmetdscher Elektronenfunktion 
symmetrisch. Elektronenzustande mit i, = 0 konnen nach HUND sowohl sym
metrisch wie antisymmetrisch in dem Kern sein; es hangt das von der naheren 
Quantehrng der gemeinsamen Elektronen beider Atome abo In dem im untersten 
Energiezustarid wohl meistens (nnd speziell beim H2-Molekiil) realisierten Fall 
der KernsymmetriB der Elektronenbewegung.muB die Rotationseigenfunktion des 
betreffenden (untersten) Quantenzustandes antisymmetrisch sein, d. h. die Ro
tationsquantenzahl p der Kernverbindungslinie muB ungerade sein, der tiefste 
Gesamtrotationszustand p(O) = I, also das Gewicht der Rotation: . 

gB(O) (il _ 0, gleiche Atome, ~antenrotation, Elektronensymmetrie, Kerndrall 6) = 2 p(O) + I = 3. (2 I a) 

Auf die Behandlung von i, =i= 0 verzichten wii" wieder. 
Bei Molekiilen mit zwei gleichen Atomen, die einen Kerndrall. SK besmen, 

werden die Symmetrieverhaltnisse grundlegend dadurch geandert, daB die Kern
dralleigenfunktion ihrerseits wieder sowohl symmetrischen wie antisymmetrischen 
Charakter haben kann. Energetisch besteht zwischen diesen Eigenfunktionen 
praktisch kein Unterschied; wegen des PAULI-HEISENB~RG Verbots sind aber mit 
beiden Arten von Eigenfunktionen verschiedene Eigenfunktionen der Elektronen
bewegung + Rotation zu kombinieren: (kern-) symmetrische Elektronenfunk
tionen mit den antisymmetrischen KerndraUfunktionen, (kern-) anti$ymmetrische 
mit den symmetrischen Kerndrallfunktionen. Das hat zunachst eine bemerkens
werte Auswirkung auf das Quantengewicht des betreffenden Gesamtzustandes; 
da (in allerdings etwas unmoderner Ausdrucksweise3) bei den symmetrischen 
KerndraUfunktionen die Drallachsen beider Atome parallel stehen mtissen, sich 
also zu einem· resultierenden Drall 2 SK kombinieren und da wegen der geringen 
Koppelung des Kerndralls mit den tibrigen Bewegungen dieser Drall zu 2' (2SK) 

1 Dadurch ist auch zugleich der Umstand beriicksichtigt, da/3 bei der Bestimmung 
von ClI fUr i l = 0 die zweifachen inneren Einstellungsmoglicnkeiten nicht mehr gegen eine 
ausgezeichnete Richtung I -~ 2 orientiert werden konnen, sondern daB die Richtungen 
I -~ 2 und 2 -~ 1 gleichberechtigt sind. Eine besondere Reduktion von ClI gegeniiber (19b) 
ist also nicht mehr notig. 

• Die Diskussion ist bei F. HUND: Z. f. Physik Bd. 42, S. 105 ff., vollstlindig durch
gefiihrt. allerdings ohne spezielle Anwendung auf den untersten Quantenzustand. 

3 Eine genauere quantenmechanische Diskussion vgl. bei HEISENBERG: Z. f. Physik 
Bd.41, S.239, 1927. und bei F. HUND: a. a. O. 
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+ I verschiedenen Stellungen "im Raum" AnlaB gibt, die sich energetisch 
praktisch nicht unterscheiden, haben wir hier ein Kerndrallgewicht: 

gg (gleiche Atome, Quantenrotation, . KerndraJlsymmetrie) = 4Sg + I, (zoc} 
d. h. also speziell ftir Sg = !: gg = 3. Dagegen ist bei Drallantisymmetrie der 
resultierende Kerndrall gleich Sg- SK = o. Also 

gK (gIeiche Atome, Quantenrotation, KerndraIIantisymmetrie) = I. (zod} 

Das Rotatidnsgewicht, bei quantenmaBiger Behandlung von Atomen rpit 
Kerndrall, ist im Falle der Drallsymmetrie durch dieselben Beziehungen (zIa} 
gegeben, wie in dem eben falls symmetrischen Falle des Kerndralls o. Insbesondere 
ist in dem wichtigsten Falle il = 0 nur der 1., 3., 5 ..... Rotationszustand realisier
bar, und gR(O) wird = 3. Bei Drallantisymmetrie dagegen ist ffir il = 0 nur der 
0., Z., 4 .... Rotationszustand moglich; fUr den untersten Rotationszustand wird 
also 

g R(O) (gIeiche A tome, Quantenrotation. Kemdrallantisymmetri~) = I . (ZIC} 

Das Gesamtquantengewicht gM eines Molekiils setzt sich (bei quantenmaBiger 
Rotationsbehandlung) aus den Einzelwerten gE, gR und gK des betreffenden Zu
standes multiplikativ zusammen: 

Wir fUhren diese Zusammensetzung nur fUr den praktisch interessantesten 
Fall des Wasserstoffmolekiils durch. Hier ist fUr den untersten Elektronenterm 
il=o, S=O, also nach (19): 

gB= I. 
Der Kerndrall SK jedes Atoms ist gleich i; ftir den untersten Energiezustand 
mit der Rotationsquantenzahl 0 und antisymmetrischem Kerndrall gilt nach (ZIC) ~ 

gR(O) = I, 
und nach (zoc) 

so daB also auch: 
gM(O) = I wird. (zza) 

FUr den (antisymmetrischen) Rotationszustand P = I muB dagegen die 
Kerndrallfunktion symmetrisch sein; wegen der hier (ebenso wie ftir den Kern
drall 0) giiltigen Gleichung (2Ia) (mit P = I) gilt: 

gR(p = 1) = 3 
und nach (20C), mit SK =!: 

gK =3, 
also: 

gM(p=l) = 9· {22b} 

Allgemein stellt man nach den gegebenen Regeln fest, daB hier die Terme mit 
geraden Rotationsquantenzahlen pg das Gewicht haben: 

gM(pg) = I· (2 pg + I) = I, 5, 9, 13····· 

und die mit ungeraden Rotationsquanten Pung 

gM(Pung) = 3 (2Pung + I) 0= 3' (3, 7, II, IS) = 9, 21, 33, 45 .J 
(22C) 

Bei allen bisherigen Bptrdchtungen tiber die Quantenzustande des Molekiil
innern haben wir die Oszillahvil der Kerne gegeneinander noch nicht berticksichtigt. 
Bei der Bestimmung der Quantengewichte war das deshalb erlaubt, wei! diese 
Oszillationen nicht zum Qc:.ntengewicht des untersuchten Zustandes beitragen und 



Innere Freie Energie und Zustandssumme. 269 

bei gleichen Kernen in dem Kern symmetrisch sind. Energetisch entsprechen 
andererseits die Oszillationsquanten bei allen praktisch zu untersuchenden Mole
kiilen so hohen Energiedifferenzen Llu, daB die Berticksichtigung hoherer Oszil
lationszQ,stande erst bei hoheren Temperaturen notwendig. wird. 

Ionere Freie Energie und Zustandssurrune. AuBer den Gliedem 14(0) und sI(O), 
ffir die wir im Vorangehenden theoretische Berechnungsmoglichkeiten nachge
wiesen haben, tritt in F. nach (8) noch ein Integral auf, ,das sieh nach (12), 
S. 236 als NERNsTsche Funktion F. der inneren Zusatzwanne c. der Gasmolekiile 
auffassen laBt. Da die experimentelle Bestimmung von c. haufig auf Schwierig
keiten stoBt, besonders bei leieht kondensierbaren Gasen, wie den Metalldiimpfen, 
die bei tieferen Temperaturen nur in minimalen Konzentrationen existenzfiihig 
sind, ist es wichtig, auch zur Berechnung von F. tiber quantenstatistische For
meln zu verftigen. Wir gehen bei der Berechnung dieser Beziehungen jedoch 
am einfachsten von der quantenstatistischen Darstellung der ganzen Funktion F. 
bzw. ",. aus. Ffir diese findet man l eine Darstellung durch eine Funktion Z, 
welche als molare Zustandssumme bezeiehnet wird, in folgender Form: 

",.= - RTlnZ. (23) 

Z ist dabei gegeben durch: 
tic 

Z = I g~' e- ·Wl'· 
c 

Hierbei kennzeiehnet der Index .,; die Kennziffer der nach aufsteigenden 
Energiewerten geordneten Quante~zustande des Molektils (mit.,; = 0 beginnend) ; 
U c ist die Energie eines Mois von Gasmolekiilen im .,;~ten Quantenzustand, be
zogen auf den gewiihlten Dissipationszustand; gc ist die Zahl der Realisierungs
moglichkeiten oder das Quantengewicht des .,;-ten Zustandes. Ffir sehr kleine 
T reduziert sieh (24) auf das Glied mit dem algebraisch klf'insten Energiewert, 
also auf den untersten Quantenzustand .,; = 0, wie es sein muB; es wird dann 

In Z = lng(O) - ~t' und (23) geht in (8) tiber, wenn noch (I7a) berticksiehtigt 

wird. Die Darstellung (23) und (24) ist also mit den bisherigen Spezialieststel
lungen im Einklang. 

Wenn die Rotationseffekte quasiklassisch behandelt werden konnen, kommt 
eine Auswertung von (24) nur in solchen Fallen in Frage, wo in dem zuganglichen 
Temperaturgebiet Elektronenanregungs- oder hohere Oszillationszustande in merk
lichen Betragen auftreten. Das hat [nach Gleiehung (IS) und (16 b), § 17] nur ffir 
solche Molekiile eine Bedeutung, deren erste Oszillationsquantenspriinge sieh in 

der GroBenordnung von 0,859' _T_ Volt bewegen, das sind bei Temperaturen 
10000 

bis etwa T = 20000 etwa 0, 17 Volt. (Die entsprechenden Wellenzahlen S. 323 sind 
0,688 T bzw. 1380.) Soweit Elektronenanregungen in Frage kommen, treten so 
kleine Spriinge sowolJ bei einatomigen Gasen wie bei mehratomigen Molekiilen 
nur dann auf, wenn der unterste Quantenzustand Teilterm eines Multipletts ist. 
Da'; is:. z. B. beim Eisenatom der Fall: fUr welches Z nach (24) im letzten Ab
schnitt dieses Paragraphen berechnet wird. Diese Ben!chnungen sind besonders 
ffir den Vergleich berechneter und beobachteter Chemischer Konstanten wichtig;' 
vgl. den folgenden Tite!. Auf eine scheinbare Schwieriskeit, der die Auswertu:lb 
von Z wegen des rechnerisch nieht vers(hwiJ1df'~d'::i Betcd.ges ,ierhol .. ·.·. Quanten
stufen begegriet, kommen WIC in § 17, S. 326 unten :mr.' I.ck. 

: Vgl. z. B. M. PLANCK: Ann. d. Physik Bd.75, S.673, 1924. Unse,;e Definition von 
7. ;.st nicht genau gleich, aber ",qu.valent der von PLANCK. 
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Wegen des Zusammenhanges (23) ist durch die Zustandssumme Z auch jede 
andere thermodynamische GroBe, die sich auf den inneren Molekiilzustand be-

zieht, gegeben. Wegen OOT (:) = -:.: gilt z. B.: 

UZ iJ InZ 
RT2 -fiT 

oder nach (24): 
u~ 

Uz = ; . J: g~u~e - R'i . 
~ 

(25 a) 

Diese auch direkt quantenstatistisch ableitbare Formel fUr die innere Energie Uz 
findet Anwendung in Fallen, wo man aus einer gemessenen WarmetOnung 
m! = .I V.w(i) die WarmetOnung bei T = 0, m!(0) = .I Vi w~~) berechnen will. Fur 
ein Gas als Reaktionsteilnehmer ist dabei als Bestandteil der Umrechnung von 
w auf w(O) die Umrechnung von W z = Uz auf Uz(O) = U(O) vorzunehmen. Indem 
man in (z5a) auf beiden Seiten U(O) abzieht und Z durch (Z4) ausdruckt, gelangt 
man nach passender Umgruppierung zu der Darstellung: 

00 "~-"(o) 

~ ~ (u~ - U(O» e - -R-;P
~=ogo 

U z - tI(O) = --=-=--00---"-"---"(0) 

~ ~e--R-T-
,<=1 go 

(zSb) 

Hierbei hat ubrigens die im Nenner der rechten Seite auftretende GroBe, wie 
man sich aus der Darstellung von ",,1$ nach (8 a), S. 2S8, durch Nachrechnen mit 
Benutzung von (17a) uberzeugt, gerade die Bedeutung der NERNSTschen Funk
tion F., S. 236, frtr dasMolekiilinnere. 

Das Verhalten von Wasserstoff bei tiefen Temperaturen. Wie schon erwahnt, 
ist das Wasserstoffgasmolekiil das einzige, bei dem (wegen seines geringen Trag
heitsmomentes und seiner geringen Kondensationstendenz) die Quantelung der 
Rotationsfreiheitsgrade zu experimentell beobachtbaren Abweichungen von dem 
quasiklassischen Verhalten fUhrt. Es ist deshalb von groBem Interesse, die aus 
der Kenntnis der gt: und Ut: nach (z5b) berechneten Energien und die daraus 
sich ergebenden inneren spezifischen Warmen Cz mit den Beobachtungen zu ver
gleichen. Da keine Elektronenanregungen in Betracht kommen, sind die gt: ffir 
die verschiedenen Rotationszustande p = 0, 1, 2 ... durch die beiden Beziehungen 
(22C) gegeben; die U~, die nach (zSb) nur in der Verbindung Ut: - u(O) auftreten, 
sind aus der Formel fUr die Energiestufen eines freien Rotators mit zwei Frei
heitsgraden bekannt; nach SCHRODINGERl gilt: 

hi 
Ut:- U(O)=P(P+l). 8n 2J· 

Die Funktion Uz - U(O) und damit die spezifische Warme Cz ist auf dieser Grund
lage, nach vorheriger etwas allgemeinerer Diskussion durch F. HUND2, von D. 
M. DENNISON3 errechnet worden. Dieser Autor findet, daB man bei Einsetzung 
eines plausiblen Wertes fUr das Tragheitsmoment ] in volligen Widerspruch m~t 
der Erfahrung gerat, indem sich ein Gang der spezifischen Warme mit der Tempe
ratur ergibt, der ein ausgesprochenes Maximum bei etwa - 1700 emit darauf
folgendem Wiederabfall zeigt. Urn zu dern in Wirklichkeit beobachtbaren Ver-

I Ann. d. Physik Bd. 79, S. 489, 1926. 
2 Z. f. Physik Bd.42, S. II7ff., 1927. 
3 Proc. Roy. Soc. Lond. (A) Bd. II5 S.483 1927. Vgl. auch H. Beutler, Z. f. Physik 

Bd.50, S.851, 1928. 
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halten 1;U gelangen, argurnentiert er folgeildermaBen: die im Kemdrall symme
trischen Wasserstoffmolekiile mit ungeradem p und die kemdrall-antisymmetri
schen Molekiile mit geradem p gehoren nach dem PAULI-HEISENBERG-Prinzip 
beide zu dem in der Natur realisierten antisymmetrischen System. Vemach
Hissigt man jedoch die Kemdralleigenschaften, so gehoren die ersten zu einem 
antisymmetrischen, die zweiten zu einem symmetrischen Termsystem; zwischen 
zwei solchen Termsystemen finden nach den HEISENBERGSchen Betrachtungen, 
auch unter der Wirkung von auBeren Storungen, grundsatzlich keine Ubergange 
statt, beide Systeme sind "ewig voneinander isoliert". Da nun die Wechselwirkung 
des Kemdralls mit den tibrigen Bewegungen zwar nicht gleich 0, aber extrem 
gering ist, gilt diese Behauptung vielleicht fUr ein Gemisch von kemsymmetrischen 
und kem-antisymmetrlschen H 2-Molekiilen wenigstens in dem MaBe daB innerhalb 
langerer Beobachtungszeiten noch kein Ubergang1 von dem einen System in das 
andere stattfindet; etwas Ahnliches beobachtet man ja schon bei den in ahnlicher 
Weise (nur in bezug auf die Elektronen) voneinander verschiedenen Termsystemen 
des Ortho- und Par-Heliums, obgleich hier die Koppelung des Elektrone~dralls 
mit den tibrigen Bewegungen noch auBerordentlich viel groBer ist als die des Kem
dralls. Es wird also vielleicht erlaubt sein, die beiden Termsysteme der H 2-

Molekiile auch wahrend langer Beobachtungszeiten als zwei gegeneinander resi
stente Gruppen (in unserem Sinne) anzusehen; ihr Mischungsverh~tnis wird dem 
entsprecnen, das sich (bei Aufhebung der Resistenz) unter den normalen Exi
stenzbedingungen wahrend sehr -langer Zeiten herstellen k9nnte. Dieses Mi
schungsverhaltnis ist bei hoher Temperatur (und das ist hier schon die Zimmer
temperatur) das Verhaltnis I : 3 der kem-antisymmetrischen Molekiile (gerades p) 
zu den kemsymmetrischen (ungerades P). Rechnet man nun bei der Abkiihlung 
auf tiefe Temperaturen so wie mit zwei resistenten Atomgruppen, von denen die 
eine nur der pung-Zustande, die andere nur der pg-Zustande fahig ist, so kommt 
,man zu einem Mischungsausdruck ftit die spezifische Wiirme des Gesamtgases, 
und dieser Ausdruck zeigt innerhalb der Beobachtungsfehler genau den beob
achteten Gang der spezifischen Warme, wenn man das Mischungsyerhaltnis I: 3 
anllimmt. Oberdies ergibt sich hierbei, daB man ftit das Tragheitsmoment ] einen 
Wert einzusetzen hat, der mit den neuesten anderweitigen Bestimmungen sehr 
gut tibereinstimmt. 

Akzeptieren wir einmal diesen Standpunkt, <lessen weitere Nachpriifung 
zur Zeit im Gange ist, so wird anzunehmen sein, daB bei tiber nicht allzu lange 
Y -it aU5gedehnten Versuchen, bei denen dem HI-Gas Warme entzogen wird, 
ein Endzustand fUr T=:;o herbeigefuqrt wird, bei dem zwar die pg-Molekiile 
auf pg = 0 gebracht sind, dagegen die pung-Molekiile bei pung = I stehenbleiben. 
Da die pg-Molekiile ! der pung-Molekiile, also t der GesamtmolekiilzahI betragen, 
befinden sieh, bei T::=.. 0, t der Molekiile in dem Rotationszustand p = 0, 
t in dem Rotationszustand p = I. Berechnet man nun die jeweils der Zahl 
der vorhandenen Molekiile proportionale Zusatzentropie sz(o), so ergibt sich fUr 
I Mol des Gesamtgases: 

Sz(O) = t Rlng(P=l) + t· Rlng(p=o) = t Rln (2. I + I) + 0 = t Rln3 = R ln 31 . 

Das ganze Gas wiirde also dieselbe Rotationsentropie haben, wie wenn die 
Wasserstoffmolekiile einheitlich waren und ein gemeinsames Quantengewicht 
31 = 2,28 besaBen. Falls man annehmen darf, daB auch bei allen Kondensations
prozessen die energetische Verschiedenheit der pg und pung-Molekiile sieh nieht 
bemerkbar macht, so daB also keine Trennung der Molekiile durch chemisc;he 
Reaktion eintritt (ahnlich wie bei den Isotopen), so hat man fUr. die chemischen 

1 "Ober die Versuche von BONHOE~FER vgl. Anm. 1 S.317. 
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Gleichgewichte (Kond~nsation, Dissoziation, ·Reaktion mit anderen Gasen) durch
weg nur mit einem Gemisch (Pg, P'Dfl) zu rechnen und kann dieses in der Tat 
als einheitliches Gas mit einem Rotationsquantengewicht 2,28 bei T = 0 be
handeln1• Auf die Folgerungen ffir die Dampfdruck- und.Reaktionskonstanten 
kommen wir auf S. 274/75 sowie in § 17, . S. 318, 319 zuriick. 

Es sei noch bemerkt, daB etwas Almliches natiirlich in sehr vielen Fallen 
vorliegen kann, aber zu thermodynamisch meBbaren Ergebnissen nur in solchen 
Fallen fiihren wird, wo der Zustarid T -= 0 dilrch Verfolgung der spezifischen 
Warme der Gase bis zu extrem tiefen Temperaturen wirklich eine praktische 
Bedeutung gewinnt. In allen Fallen, wo man sich nur im quasiklassischen Ge
biet der Gasrotation bewegt, werden alle maBgebenden Verhalthisse durch quasi
klassische Berechnung der Rotations- und Kerndrallgewichte erfaBt; iiberdies 
treten keine Ursachen auf, die zu einer etwaigen Abweichung des Verhaltnisses 
der gesamten pg-Molekiile zu den gesamten pung-Molekiilen von dem Gleichgewichts
wert fiihren wiirden. 

Methodenzur experimentellen Bestimmung der Konstanten i nach dem 
NERNSTschen Theorem. In § 12, S. 250/51 haben wir ausgefiihrt, daB ffir beliebige 
reine Stoffe eine Bestimmung ihrer spezifischen Absolutentropie s(i) immer dann 
moglich ist, wenn die .Entropieauderung @) einer Reaktion bekannt ist, bei der 
auBer diesen Stoffen nur NERNsTsche Korper mit bekannter Absolutentropie 
bet.eiligt sind. Nach diesem Schema wird nun prinzipiell auch die Absolut
entropie und damit die Entropiekonstante bzw. die nach (lob) und (IOC) damit 
zusammenhangende chemisch Konstante i + i, reiner Gase bestimmt; freilich 
sind dabei eine Reihe formaler Abwandlungen moglich, von denen wir die zwei 
wichtigsten ausfiihren. 

I. Entropiemethode. In @) =.I V, 51i) wird durch Messung von ,S}, oder ~ und ~ 

oder :; die GroBe @) experimentell bestimmt (speziell kann es c;lie Verdampfungs

entropie des Kondensates des betreffenden Gases sein) und hiermit da6 unbekannte 
s(A) aus dem bekannten 51s) der NERNsTschen Korper dem Absolutwert nach be
rechnet. Zur Bestimmung der Konstanten 2 i + i, aus s(A) benutzt man sodann 
die Beziehung: 

s(A) = _ R { In P - 5 ~ f' In T -'-- ( i + i, + 5 ~ f' )}+ Sa , 

die wegen s = - :';. ffir das untersuchte idealeGas aus (I2b) folgt. 
T 

Mit Sz = s«o) + f c,; d T lind Gleichung (17a) erhalt man: 
o 

7' 

s(A) = R (i + i, + 5 ~f') + s«o)- Rlnp + 5 ~f' Rln T + f c,;dT: (26) 
o 

7' 

Hier ist s(A) nach der obigen Methode als bestimmt anzusehen; p, T und f ~ d T 
o 

sind meBbar, es laBt sich also i + i, bestimmen, wenn r und sz(O) = R In g(O) be
kannt sind. 

1 VgL hierzu die Untersuchung von R. H. FOWLER: Proc. Roy. Soc. A Bd. lIB, S.52, 
192B. 

I Bei beobachtbarer Quantenentartung der Rotation (HI) tritt hier bloB i auf und 
die Rotation ist in sz(O) und Cz mit enthalten. 
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2':T -Methode. Ffir eine Reaktion zwischen (vorzugsweise mehreren) 

NERNSTschen Korpem und einem idealen Gas, wobei wir der Einfachheit halher 
gleichen Druck allet Phasen annehmen, sei ~ gemessen (speziell, bei Gleich
gewicht, ~ = 0). Wir zerlegen ~ in die auf absolute Nullpunkte bezogenen 
chemischen Potentiale der einzelnen Komponenten: 

st· ",(i) 

RT .IviRi o 

",(i) 
Fur jedes der RT suchen wir eine Entwicklung: 

(I) . u(1) 

~ = Const + ~ + LP) 
RT RT' 

in der d(i) eine GroBe bedeutet, die in feststellbarer Weise von p, T und den 
spezifischen Warmen abhangt. Ffir das ideale Gas haben wir nach (I2b) unter 
Berucksichtigung des Wertes von fJz nach (8a) uild (I7a): 

(j) 

~~ = - (i + i,+ lng(O)) + ;~ + d(A) I 
T T 

d(A) = Inp·_. 5 -;f'ln T- ~ j ~; jczdT . 
o 0 

Ffir die NERNSTschen Korper dagegen finden wir, da ffir die ~ nach §IO 

genau die analogen Differentialbeziehungen gelten wie ffir die ~ ,in Analogie 
zu § II (II), die Entwicklung: 

(0) (') 

",(0) - s(O) w(O) (s) I 
RT--R"+ RT+ d 

p T T 

d(S) = ;T jV(S)dP- ~j~~jC~)dT . 
P. 0 0 

Als Druck Po ist hierbei derjenige zu wahlen, bei dem die spezifischen Warmen 
Cp gemessen sind und auf den sich die GroBen W(O) beziehen. Beriicksichtigen 
wir nun, daB ffir das Gas u(O) = W(O) und daB ZViwl2) = ~(O) (beidem zugrunde 

gelegten Normaldruck Po) ist, so ergibt siCh durch Zusammenfassung der ::T' 
indem wir unter d(i) wahlweise die GroBe d(A) und d(s) verstehen: 

(ail 

R!eT = ~~) + .Ivid(i) - [Vg (i + i, + lngo) + .Iv", s;) J . (27c) 

Diese Gleichung liefert einerseits bei bekanntem i, i" go und sl~~ eine Methode 
zur Bestimmung von ~ aus rein thermischen Messungen (~(O) ist wieder aus ~ 
und den spezifischen Warmen bestimmbar) und Zustandsgleichungen v = t (p, T) 
(welche in d auftreten); andererseits kann man die Klammersumme der rechten 
Seite aus einem gemessenen ~-Wert (speziell einem Gleichgewicht) und den 
~- und d- Bestimmungen errechnen und damit die absoluten Konstanten 
i + i, bestimmen, falls g(O) und die sl~{ gegeben sind. Die letzten GroBen sind 
nach der PLANcKschen Fassung des NERNsTSchen Theorems ffir NERNsTSche 

Schottky. ThennodynamD.. 18 



274 III. Kap. D. GesetzrnaBigkeiten fur spezielle Zustande und Veranderungen. § 13. 

Korper = 0; wir haben jedoch, im Hinblickauf die extrapolatorische Bedeutung 
dieser GroBen (S(u) statt s(O) , § 12, S. 244) derartige Glieder hier beibehalten. In 
Beispiel 3 und 5 des Kapitels H sind Bestimmungen von chemischen Konstanten 
aus Reaktionsmessungen durchgefUhrt. Uber eine Bestimmung eines der g(O) aus 
Gasreaktionen, wenn alle iibrigen g(o), i und iT bekannt sind, vgl. § 17. 

Ergebnisse der experimentellen Bestimmung der i bzw. C. Experimentelle 
Bestimmmlgen von i nach den vorbeschriebenen Methoden sind hauptsachlich 
auf Grund von Dampfdruckmessungen (Reaktion Kondensat -~ Dampf; ~ im 
Gleichgewicht = 0) durchgefiihrt worden. Es handelt sich hierbei fast durchweg 
urn einatomige Dampfe (r = 0, ir = 0), so daB sich nach (27) ftir Reaktionen 
mit wirklichen NER.."<sTschen Korpern (s:~\ = 0) direkt (i + In g(O)) Mtte ergeben 
miissen oder, bei Auswertung in BRIGGschen Logarithmen und Messungen mit 
dem Atmospharendruck als Einheit, die Konstante C + logg(o) = Co + i 10gM 
+ log g(O) . Durch Subtraktion von i log M gewinnt man hieraus Co + log g(O) , 
und wenn man Co mit seinem Sollwert (I5c) = - 1,587 einsetzt, den Wert von 
logg(o) . 

Die Pr"be auf die Theorie wird also darin bestehen, daB man den g(o)-Wert, 
der sich arc diesen thermodynamischen Messungen ergibt, mit dem aus den 
spektroskopIschen Daten direkt ermittelten g(O)-Wert vergleicht. In der folgenden 
Tabellel, in der die betreffenden vase und Dampfe durchweg (notigenfalls unter 
Zuhilfenahmt eines Dissoziationsgleichgewichtes) auf den einatomigen Zustand 
bezogen sind, sind in der ersten Kolonne die thermodynamisch berechneten 
logg(o)-Werte angegeben (mit Fehlergrenzen); in der zweiten Kolonne die daraus 
folgenden g(O)-Werte selbst; in der dritten Kolonne die aus der spektroskopischen 
Untersuchung des Grundterms folgenden io-Werte; in dervierten Kolonne end
lich die hiermit aus g(G) = 270 + I berechneten speldroskopischen g(O)-Werte (so
weit bekannt). 

Tabelle. 

log g,o) (thermod.) i 
I 

g(O)(thermod.) : iCO)(spektr.) ; g(O)(spektr.) 

A -0,02 ± 0.04 0,96 ± 10% ° 
Hg +0,08 ± 006 J,2 ± 15 % ° 
K +0,33 ± ° 32 1.0 bis 4,5 1/2 2 
Na +0,52 ±023 1,9 bis5,6 1/2 2 
] +°52 ± ° 23 1,9 bis 5,6 I 3/2 4 I, 
Br +0,65 ± 0,26 2,5 bis 8,1 3/ 4 12 
CI +°,71 ± 0,24 3,0 bis 8,9 3/2 4 
Pb +0,77:±: 0,21 3,6 bis 9,6 ° 
W (1,9) ± (0,7) (11,6 bis 400) ? 

Hiernach wren die thermodynamischen Ergebnisse mit den spektro
skopischen Feststellungen.vertraglich fUr A, Hg (g(O) = I) und K, Na (g(O) = 2) 
sowie fUr J, Br, Cl (g(O) = 4). Eine bedenkliche Ausnahme .bildet Pb 2 • Das W
Spektrum ist noch nicht geniigend bekannt; doch wird fur das bekannte Fe
Spektrum im nachfolgenden Abschnitt gezeigt, daB hier scheinbare g(O)-Werte 
bis etwa 30 (bei der zur Wolframberechnung analogen Rechenmethode) heraus
kommen konnen. Bei allen diesen Berechnurtgenist das s(o)-Glied der Kondensate 
= 0 angenommen, was in den meisten Fallen wohl hinreichend begriindet ist. 
Ware auch bei den Kondensaten eine (praktische) NUllpunktsentropie s«~: = RIn g~: 

1 Die Daten sind entnornrnen 'aus F. SIMON: Himdb. d. Physik Bd. la, S.387. 
2 Nach einer neueren Arbeit von P. HARTECK (Z. f. physik. Chern. Bd. 134, S. I, 

1928) wird allerdings fur Pb schon der wesentlich niedrigere Wert 0,39 ± 0,36 fijr log g(O), 

also 1,1 bis 5,6 fur g(O) angegeben. Die weiteren dort fur Ag, Cu und Au angegebentil Werte 
stirnrnen mit den spektroskopischen (g(O) = 2) ebenfalls innerhalb der Fehlergrenzen uberein. 
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anzunehmen (§ 12, S.244-248), so wurde ja nach (27c), wegen des entgegen

gesetzten Vorzeichens von lI(g) und lI(S) , In ~~ statt lng(o) auftreten; es konnte 
g(G) 

also der thermodynamisch berechnete g(O)-Wert nur zu klein, nicht zu groB 
herauskommen. 

Bei mehratomigen Gasen tritt in ir und Cr noch das Tragheitsmoment der 
Molekiile in die Rechnung ein, das selbst ungenugend bekannt ist, so daB hier 
ein Vergleich von statistischer Theorie und Beobachtung noch schwieriger ist. 
Nur fUr Wasserstoff, H 2 , ist die Entwicklung der Rotationsfreiheitsgrade ther
misch zu verfolgen und in den spezifischen Warmen zu berucksichtigen. Das 
Quantengewicht gM(O) des H2 war oben, unter den D~.NNIsoNschen Annahmen, 
im Effekt zu 2,28 bestimmt worden; nimmt man, in Ubereinstimmung mit der 
praktischen Resistenz der pg- und Pung-Molekule und unter Vernachlassigung 
etwaiger Unterschiede in deren Wechselwirkung~energiel, auch fur den festen 
Wasserstoff eine Mischung von (p = 0)- und (p = 1)-Molekiilen im Verhaltnis 1: 3 
an, so gel ten genau die gleichen Uberlegungen auch fUr das effektive Quanten
gewicht g:~: eines Molekiils des festen H2 bei T = o. Es ware also bei der C + Cr -

Bestimmung zu erwarten ein Z~satzglied log :::: = o. In Wirklichkeit ergab 

sich ein Glied 0,02 + 0,03, in Ubereinstimmung hiermit. 
Fur eine Anzahl anderer mehratomiger Molekiile sind die thermodynamisch 

ermittelten Chemischen Konstanten C + C; (+ log g~~) bei F. SIMON, a. a. O. 
zusammengestellt. g (0) 

Die scheinbare Chemische Konstante des Eisendampfes bei 2000°. Wir wollen 
die Darstellung Gleichung (23) und (24) dazu benutzen, urn fUr ein einatomiges 
Gas, dessen .spezifische Warme man nicht durch direkte Messungen kennt, den 
EinfluB des Gliedes /-lz zu untersuchen und festzustellen, welche scheinbare 
Anderung der Chemischen Konstanten i entstehen wurde, wenn man von diesem 
Glied nur den konstanten Betrag u(O) berucksichtigt. Es handelt sich urn den 
Fall des Eisenatoms. Dieses Atom ist schon insofern interessant, als sein unterster 
Quantenzustand ein Quintett-D-Term 5D4 ist mit dem Impulsmoment 10 = 4, 
so daB nach den S.264 gemachten Bemerkungen g(O) = 210 + 1 .9 ist. In 
relativ kleinem Abstand sind aber weitere Quantenniveaus (die demselben Multi
plett angehoren) vorhanden, die Terme 5D3 , 5D2 , 5D1 , 5Do mit den Gewichten 

7,5,3,1. Fur diese Terme sind die in Wellenzahlen.,,' =T=~ (11 FrequenzJsec, 

c Lichtgeschwindigk~it) ausgedruckten Termdifferenzen bekannt2; sie sind, gegen 
den untersten Quantenzustand gerechnet, 415,9; 704,0; 888,1; 978,0 (die nachsten 
Terme beginnen mit einer Differenz 6928 gegen den untersten Zustand nnd kommen 
in dem betrachteten Temperaturgebiet nicht in Frage). Wir schreiben Z in der 
Form: 

Die Exponertten des Summengliedes drucken sich gemaB (17a), § 17, durch 
die .,,' folgendermaBen aus'"~ . "(0) = 1,433 (v,: - v(~»). es werden also die Zahler 

. RT T' . 
der fUnf ersten Exponenten gleich 0; 600; IOlq; 1270; 1410. Diese Zahlen' (von 

1 FOWLER, R. H.: a. a. O. 
I LApORTE, 0.: Z. f. Physik Bd. 23, S. 168, 1924. 

18· 
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der Dimension einer Temperatur) geben zugleieh die Temperaturen an, bei 
denen der jeweils hohere Anregungszustand in erheblichem MaBe vertreten ist. 

Nach Gleichung (23) ist /-l. = - RTInZ, also I ].ch der obigen Gleiehung: 

/-l. = 14(0)- RT (In g(O) + In .I). 
" Aus dieser Gleichung sehen wir, daB der Logarithmus der oben in Z auftretenden 

Surnme genau in derselben Weise in /-lz und damit in die Berechnung Chemischer 
Konstanten von Gasen eingeht wie lng(o). Wir haben nun oben gesehen, daB 
Ing(O) in den Rechnungen stets neben der Gaskonstanten i auftritt; wird das 
g(o)-Glied rechnerisch nicht beriicksiehtigt, so erscheint die berechnete Kon
stante i urn Ingeo), die Konstante Cum loggeo) zu groB. Denselben EinfluB hat 
nach der obigen Gleiehung nun auch das Summenglied, das wir also formal 
durch ein neues Quantengewicht g(!, reprasentieren konnen. 

Berechnen wir die ersten ffinf Glieder der Summe etwa fUr T = 20000, so 
finden wir: 

g(!, = .I = (r + 0,62 + 0,33 + 0,r8 + 0,05) = 2,r8. 
" 

Nun war geo) = 9. Die Beriicksichtigung dieses Quantengewichtes go bedingt 
eine Vermehrung der Chemischen Konstanten Cum 10g9 = 0,95. Die Beriick
sichtigung . der hoheren Quantenzustande ergibt nach obiger Rechnung bei 
T = 2000° nochmals ein Anwachsen urn log g; = 0,34. SchlieBlich ist aber noch 
eine wiehtige Korrektur anzubringep ffir den Fall, daB zur Bestimmung von C 
eine Formel nach Art von (27c) (speziell eine Dampfdruckformel mit ~ = 0) an
gewendet wurde, in der ~eo) aus einem gemessenen ~ (speziell bei Gleichgewicht 

~ = 2 = ~~ aus dem Temperaturgang des,Dampfdruckes) in der Weise be

rechnet wurde, daB dabei das Herabsinken des Dampfes in tiefere Anregungs
zustande ebenfalls nicht in Rechnung gestellt wurde. Es ist dann namlich 
~eO)richtig urn den Betrag Us - 14(0) der inneren Energie der Gasatome kleiner als 
das in die Rechnung eingesetzte ~(O)falsch. Diese Korrektur kann man aus der 
Formel (2Sb) berechnen; sie ergibt sieh, wenn ~ ebenfalls bei 2000° gemessen 

wurde, zu ".(ooo;;-"Z(O, = 0,53. Da eine Korrektur von ~(;, wie man aus (271;) 

erkennt, ebenso in die Berechnung von i eingeht wie lng(o) und die Korrektur 
Ing(~" konnen wir diese Korrektur durch lng::, reprasentieren; es ergibt sieh 
g::, = r,7. Das Vorzeiehen ist so, daB, wenn wir in (27c) ~eO)richtig durch ~(O)falsch 
plus einem Korrekturglied ersetzen wollen, zu setzen ist: 

~(O,richtig = ~(O,faIsch -v(II)ln u " 
RT RT 1:>(0" 

da ja in ~(O)faIsch der Energiebetrag v(K) (Us - 14(0)) zu wenig abgezogen ist. Es 
tritt also Ing::, auch mit dem gleiehen Vorzeiehen wie g(O) und g(~, auf. In 
BRIGG schen Logarithmen finden wir schlieBlich als Gesamtkorrektur: 0,95 + 0,34 
+ 0,23 = r,52 = log33; es ergibt sieh also ein scheinbares Quantengewieht nicht 
von 9, sondem von 33. Diese Feststellung ist von Interesse im Hinblick auf die 
nach der bisherigen Berechnung auftretende GroBenabweiehung der Chemischen 
Konstante vom Normalwert bei einem anderen Schwermetall, namlich Wolfram, 
die angenahert 1,5 betragt (Tabelle S. 274). Man wfirde sieh strauben, so1che Ab
.weiehungen durch ein Quantengewicht von etwa 30 im untersten Quantenzu
stand zu deuten; die Beriicksiehtigung hoherer Quantenzustande - falls sie auch 
bei Wolfram in Frage kommen -laBt aber, wie man sieht, einen so1chen Wert 
immerhin als moglich erscheinen. 
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§ I4. Nichtideale Gase; Gasmlschungen. 
Methode der Behandlung. Nach der am Eingang von § 13 gemachten Be

merkung wollten wir Reaktionen mit nichtidealen Gasen und in und mit Gas
mischungen nach der in § II bes'prochenen Restgliedmethode behandeln. An 
Stelle einer Reaktion, bei der die Teilchenzahlen ni von nichtidealen Gasen oder 
Gasmischungen entstehen oder verschwinden, setzen wir zunachst eine Reaktion, 
bei der alle diese Gase in reinem Zustand und mit idealen Eigenschaften beteiligt 
sind, und zwar jedes Gas mit einem Druck p, der gleich dem Gesamtdruck der 
Phase ist, der die betreffende reagierende Gasart angehort. Die Arbeits- und 
Warmeeffekte zwischen diesen idealisierten Gasphasen und etwaigen anderen 
Grundphasen wahlen wir als "GrundgroBen" S\', ~ usw. Ais Resteffekte Ii, lUi 
usw. bleiben dann, soweit die Gasteilnehmer in Frage kommen, solche iibrig, bei 
denen das betreffende Gas aus diesem normalisierten Zustande in den wirklichen 
(reinen, aber nicht idealen, oder gemischten, idealen oder nichtidealen) Zustand 
gebracht wird, oder umgekehrt, je nach dem positiven oder negativen Vorzeichen 
der zugehorigen Formelaquivalentzahl Vi. - Wir bemerken noch, daB die LEWIS

schen StandardreaktionsgroBen (§ 6), soweit sie sich auf Reaktionen mit Gasen 
beziehen, diese Gase ebenfalls in dem hier definierten Grundzustand annehmen, 
jedoch mit der Spezialisierung auf p = I Atm. 

DaB hier idealisierte Phasen als Zwischenzustande eingefiihrt werden, tut 
der Anwendbarkeit der Beziehungen des § II keinen Abbruch; soweit meBbare 
Eigenschaften dieser Phasen (wie Druck, Temperatur, Warmekapazitat) gebraucht 
werden, handelt es sich iiberdies immer urn GroBen, die an den wirklichen Phasen 
direkt gemessen werden konnen. Denn p und T werden von den wirklich betei
ligten Phasen iibernommen, die normalisierten Molwarmen c" und cp sind bei 
idealen Gasen vom Druck unabhangig, also z. B. gleich den Molwarmen des 
unendlich verdiinnten reinen Gases, welches aber wieder in allen Eigenschaften 
mit dem unendlich verdiinnten realen reinen Gas iibereinstimmt. Die Moleku
larvolume V sind, wo sie auftreten, durch die direkt gegebenen GroBen p und T 
nach der idealen Gasgleichung ausdriickbar. 

AuBer diesen GroBen treten in dem Aufbau der S\' , ® und ~, dessen wir uns 
wieder zu bedienen haben werden, nur die Konstanten ®(Po, To) und ~(p" T.) auf 
[Gleichung (I7), (18), § II]. Wie diese Konstanten bestimmt werden konnen, 
wird sich aus den zu entwickelnden Gleichungen selbst ergeben. 

Reaktionen mit nicht idealen reinen Gasen. Wir suchen zunachst die rest
lichen Arbeitskoeffizienten fUr jedes an einer solchen Reaktion beteiligte reine 
Gas durch meBbare GroBen auszudriicken. Da durch die Temperatur- und 
Druckanderung eines Arbeitskoeffizienten alle iibrigen Rea~tionseffekte gegeben 
sind (§ 4, § 5), konnen wir aus den gefundenen f-Werten die IU und { bzw. i3 nach
traglich leicht ermitteln. Wir beschranken uns daher zunachst auf die Unter
suchung der I. 

Nach (24), § II, gilt: 
of 
op = b, 

also in unserem Falle des Uberganges aus der idealisierten Grundphase in die 
reale Gasphase vom gleichen Druck nach (16"), § II: 

of 
op=v-v. 

V, das Molvolum im idealen Grundzustand, ist durch das Gasgesetz gegeben 
RT 

als V = -P' Benutzt man nun die Tatsache, daB fUr p = 0 ideale und reale 
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Phase gleich sind, so daB alle Restglieder bei diesem Druck gleich Null werden, so 
erhalt man offenbar fUr jeden von 0 verschiedenen Druck den Wert von f usw. 
durch Integration dieser Gleichung von 0 bis p: 

p 

f=!(v-v)dp. (r) 
o 

Damit ist die Bestimmung der f auf Untersuchung der Zustandsgleichung 
v = I (P, T) des realen Gases oder der Abweichung dieser Zustandsgleichung 
von der des idealen Gases zuruckgefiihrt; da die Untersuchung der Zustands
gleichung jedes zu chemischen Reaktionen verwendetenStoffes die haufigste 
Grundlage derallgemeinen Untersuchung bildet, befinden wir uns hier auf be
kanntem Gebiet. Es kann noch bemerkt werden; daB in (r) die Integration, 
statt von p = 0 an, auch von irgendeinem anderen Druck p aus vorgenommen 
werden k6nnte, unterhalb dessen sich das reale und ideale Gas noch nicht 
unterscheiden. 

Zur Integration von (r) wird man bei empirisch gegebenen Zustands
gleichungen zweckmaBig ein graphisches Verfahren im p, v-Diagramm des Gases 

benutzen, indem man gleich v - v = v - RpT als Funktion von p auftragtl. 1st 

ein geschlossener Ausdruck fUr .v, etwa in Form der VAN DER WAALsschen Glei
chung, bekannt, so kann man naturlich analytische Methoden verwenden; man 

findet in diesem Falle, indem man ~n (r) v d P = v ~~ . d v setzt und ~: aus der 

VAN DER W AALsschen Gleichung berechnet (LEWIS u. RANDALL, a. a. 0.) : 

f=RTln RT +RTb_za (ra) 
. p(v-b) v-b v' 

wobei: die v nach Bedarf mittels der V AN DER W AALsschen Gleichung wieder 
durch die p ausgedruckt werden k6nnen. Uber einen empirischen Zusammen
hang zwischen v und p bei kleinen Drucken vgl. eben falls LEWIS und RANDALL 
a. a. O. und Kapitel H, 2. Beispiel. Eine Anwendung der Formel (r a) findet 
sich in Kap. H, g. Beispiel (Ammoniaksynthese). 

Damit ist die Frage nach der Bestimmung der Restarbeit fUr reine nichtideale 
Gase vollkommen beantwortet. Es sei noch darauf hingewiesen, daB der Aus
druck (r) fur die Restarbeiten auch dann gilt, wenn es sich urn Reaktionen 
zwischen reinen Gasen handelt, die unter verschiedenem Druck stehen; fUr jede 
Gasart ist dann in (r) ihr eigener Druck einzusetzen. Werden die Volume oder 
Konzentrationen der beteiligten Gase als unabhangige Variabeln gewahlt, so hat 
man den in Abhangigkeit von p und T gegebenen Ausdruck (r) einfach mittels 
der Zustandsgleichung auf andere Variabeln umzurechnen. 

Bemerkung tiber den Molekularzustand der idealisierten Gase. Hiertiber muB 
noch eine Bemerkung gemacht werden, weil FaIle vorkommen k6nnen, wo der 
Molekularzustand nicht in der Weise angenommen wird, wie er dem realen un
endlich verdtinnten Zustand eigentumlich ist. Z. B. wird man bei Reaktionen, 
an denen Jodgas beteiligt ist, nicht darauf Rucksicht nehmen, daB J2 bei ge
w6hnlichen Temperatur- und Druckverhaltnissen bereits in geringem Grade in 
J-Atome dissoziiert ist und infolgedessen bei unendlich kleinem Druck bei allen 
Temperaturen aus J-Atomen bestehen wurde. Vielmehr wird man hier mit einem 
idealisierten gegen die Zerlegung in J-Atome resistenten 12-Gas rechnen und all
gemein in ahnlichen Fallen fUr den idealisierten Zustand diejenige Atom
gruppe als Gasmolektil zugrunde legen, die bei den praktisch noch gut zugang-
ichen kleinsten Drucken in dem betreffenden Temperaturgebiet das Haupt-

1 Hierzu und zu dem weiteten vgl. LEWIS und RANDALL, Kap. XVII. 
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kontingent der wirklichen Gasmolekille bildet. Sofern ein praktisch einheitlicher 
Molekiilzustand allerdings bei so tiefen Drucken, daB im librigen die ideale Gas
gleichung gelten wlirde (also f = 0 ist), nicht erreichbar ist, stellen die v nicht direkt 
meBbare GraBen dar, sondern mlissen aus realen Messungen in Verbindung mit 
Berechnungen liber den Molekularzustand des realen Gases extrapoliert werden. 

Reaktionen mit Gasmischungen. Die Bedeutung der Grundreaktionen ist 
genau die gleiche wie ebeIt besprochen (S. 277) und demnach auch der Aufbau der 
GrundgraBen Sf ,~ und ~ aus den spezifischen Warmen der unendlich verdlinnten 
(evtl. im Molekularzustand fixierten) Einzelgase und der idealen Zustands
gleichung. Dagegen haben die f, mit denen wir uns auch hier zunachst ausschlieB
lich beschaftigen, jetzt eine andere Bedeutung; es sind die Effekte beim Ubergang 
der idealen reinen Gase in die reale Gasmischung von gleichem Druck. Dabei 
braucht es sich jedoch keineswegs urn die totalen Mischungsarbeiten bei Zusammen
setzung der betreffenden Mischphase aus den reinen (idealisierten) Gasen zu 
handeln; es kann ja in einer Reaktion, z. B. der Verbrennung von Kohle mit 
Luft-Sauerstoff unter Umstanden nur eine Komponente eines Gasgemisches 
mitwirken, so daB nur die Effekte bei Uberflihrung von dn; Mol dieser Kom
ponente aus dem reinen idealisierten Zustand in das reale Gasgemisch zu be
werten sind. Da es sich urn partielle molare Effekte handelt, werden wir jetzt 
fi statt f· usw. zu schreiben haben. Wir besprechen zunachst die Werte der 
Restarbeiten fi bei idealen Gasgemischen. 

Das Verhalten idealer Gasmischungen. \Vir haben hier zur Verfligung die 
halb theoretische, halb experimentelle Methode der semipermeablen Wande und 
die rein theoretische statistische Methode. Bei der Methode der semipermeablen 
Wande denken wir uns den RestprozeB flir die Komponente i wirklich ausge
flihrt, indem wir dn; Mole des idealen Gases i im Zustand (P, T) liberflihren in 
den Zustand der idealen Mischung (P, T). Reversibel ist das dadurch maglich, daB 
wir eine flir alle Gasarten auBer i undurchlassige Wand benutzen. Durch diese 
Wand, die wir als feststehende Verbindung zwischen dem Gasgemisch und dem 
reinen Gas i annehmen, laSt sich bei idealem Verhalten der Gase das Gas i dann 
reversibel hindurchpressen, wenn der Partialdruck des Gases i zu beiden Seiten 
derselbe ist, d. h. wenn der Gesamtdruck des reinen Gases gleich dem Partial
druck Pi = P . Xi im Gasgemisch ist. Wir flihren also zunachst diesen Zustand 
herbei, wobei eine Anderung des chemischen Potentials eintritt im Betrag von: 

Pi 

fVdP = RTln ~ = RTlnx •. 
P 

Bei dem Hindurchpressen von dn; Molen durch die· feststehende sem.ipermeable 
Wand wird an dem auBeren Stempel die Arbeit Pi d V = Pi Vi dni = R T dn; ge
leistet; die gleiche Arbeit mit umgekehrten Vbrzeichen wird aber geleistet, urn 
die reine Gasphase, nachdem zunachst die Menge dn; bei konstantem Druck ab
getrennt worden ist, in ihrem Behalter wieder auf das anfangliche Volum zu 
bringen. Die Anderung des chemischen· Potentials bei der Ubergangsreaktion, 
die definitionsgemaB gleich der reversibeln Arbeit bei konstantem Volum der 
beteiligten Phasen ist, wird also gleich Null, und wir erhalten somit flir den 
ganzen ProzeB das Resultat: 

fli -+- [Li = f; = R TIn Xi, (2) 

durch welches der Restarbeitskoeffizient einer Reaktion bestimmt ist, welche 
dni Mol eines idealen reinen Gases i in eine ideale Gasmischung von gleichem 
Druck, jedoch der Molenbruch-Konzentration Xi dieses Stoffes liberflihrt. 
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Das gleiche Resultat laBt sich nun auch aus einer statistisch begriindeten Aus
sage uber die Freie Energie einer Gasmischung ableiten. Es gilt der Satz: "Die 
F reie Energie eines idealen Gasgemisches ist gleich der Summe der Freien Energien 
der reinen Einzelgase in einem Zustand, in dem jedes ein Volum von der GroBe 
der Mischung erfiillt." Da dann die Volumkonzentrationen ctil der Einzelgase 
die gleichen sind wie die in der Mischung (efil = Ci), kann man diesen Satz folgen-
dermaBen schreiben: _ ,...(~) 

F - ~.t'ie,l' 
indem wir die Freie Energie der Mischung ohne Index schreiben, die Einzelphasen 
mit den Indizes (L), (t.) usw. bezeichnen. (Der Punkt uber g deutet wieder an, 
daB es sich urn ideale Gase handelt.) Daraus folgt durch Differentiation nach 
"', da aile F(i',l, auBer dem zu n, gehorigen, von n. unabhangig sind: 

11.' = ,,(t,) (3) 
,..... ""'(e,) • 

Fiihren wir hier wieder den Druck statt der Volumkonzentration als Variable 
ein, so tritt bei Entwicklung der !i(g,) nach (12 b), S. 258 auf der rechten Seite Pi. 
als Druck aut Es unterscheidet sich also das Chemische Potential!ii des Gases i 
in der idealen Gasmischung beim Druck P von dem !i(i',) des reinen Gases beim 
Druck p, also von seinem Grund-lU, um den gleichen Betrag wie das Potential 
des reinen Gases beim Druck Pi von demjenigert beim Druck p, d. h. durch das 

Glied R TIn ~i = R Tlnxi. DefinitionsgemaB ist dieser Unterschied gIeich un

serer GroBe ft, im Einklang mit (2). 
Extrapolation realer Gasmischungen mittels ihrer Zustandsgleichung. Nun

mehr konnen wir zur Bestimmung der ft realer Gasmischungen in ganz analoger 
Weise verfahren wie bei der Bestimmung der f reiner realer Gase. Wir denken 
uns namIich die Zumischung von dn. Molen des Stoffes i im reinen idealen Gas
zustand vom Drucke p (Grundzustand) zu der realen Gasmischung vom Druck p 
ausgefiihrt in drei Schritten: Expansion der Mengen dn. der Grundphasen bis 

p. p 

zu einem Druck p. '" o. Hierbei wird die Arbeit J'V dp. dn. = - J 'VdP' dn. ge-
p p. 

leistet (der Index kann wegbleiben, weil 'Veine fUr aile Gase gleiche Funktion 
ist). Sodann Zumischung zu der auf den Druck p. expandierten Mischphase, die 
sich bei diesem niedrigen Druck noch ideal verMlt. Dies ergibt einen Beitrag 
RTlnxi' d",. Endlich ErhOhung des Druckes auf den Wert p, wobei die 

von der Anwesenheit der dn. herruhrende Arbeit gegeben ist durchft:i dP' dn. 
p. 

oder, wegen ~Ilpi = Vi, durchjVi dP' d",. 1m ganzen wird also die Arbeit [RT In Xi 
p p. + J (Vi - 'V)dP)]' dn. geleistet. Da ffir Drucke < p. die Volumdifferenz Vi-'V 

p. 
verschwindet, konnen wir als untere Integrationsgrenze auch p = 0 nehmen und 
erhalten also ffir ein Gas in einer realen Gasmischung: 

p 

Ii = !ii - P' = RTln Xi + !(Vi - 'V) dP· (4) 
• 0 

Damit ist auch ffir nichtideale Gasmischungen unsere Aufgabe auf die Be
stimmung der Zustandsgleichung V = V (P, T, n1 . , • n. ' , .) der betreffenden 

, all d' d' oV bild k" Gasphase zuruckgefiihrt, dIe man er mgs, urn Ie oni = Vi en zu onnen, 

fur beliebige Variation aller Teilchenzahlen kennen muB (erweitertes System). 
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Wieder kommen graphische Integrationsverfahren oder analytische Anwendungen 
von Zustandsgleichungen fiir Gasgemische in Frage. tJber die direkte experi
mentelle Bestimmung der Vi - v wollen wir nur noch bemerken, daB durch Ver
mischung einer kleinen Menge reinen Gases no miteiner groBeren Menge des Ge
mischs von gleichem Druck direkt Vi - v(g) gewonnen wird; hieraus kann man 
auf Vi - V schlie Ben, falls noch durch die Zustandsgleichung des reinen Gases 
vClrj) - v bekannt ist. Wird die Zustandsgleichung durch derartige direkte v.
Bestimmungen gewonnen, so kommt naturlich die zu (22), § ro analoge Beziehung 
zwischen den Vi zur Ersparung von Messungen in Frage. 

Die restlichen Warmeeffekte bei reinen realen Gasen. Die Restwarmeeffekte 
W, und 1. bzw. ~i sind nach (22) und (23), § II, ohne weiteres aus den fi zu er
mitteln. 

Wir haben zunachst fiir die Resteffekte bei reinen Gasen, nach (r): 
'II 

~ = - :~ = - j(:; - :¥) dP, 
o 

'II 'II 

(s} 

W = - P OOT(~) = - Pj[OOT(~) - OOT(;)]dP= - pfOOT(~) dp, (6) 
o 0 

letzteres wegen derTemperaturunabhangigkeit von ; = :. Man kann also die ~ 
(I) und W entweder aus den f oder auch direkt aus dem Temperaturgang der V 

berechnen (vgl. Kapitel H, 2. Beispiel). 
Umgekehrt kann man natiirlich auch den ersten Teil der Gleichungen (s) 

und (6) dazu benutzen, urn den Temperaturgang der f (und damit den der Zustands
gleichung) zu ermitteln. Eine gewisse Bedeutung hat das in der Tat bei Benutzung 
von (6). W bedeutet namlich hier nicht nur die irreversible Warmetonung bei 
konstantem Druck beim tJbergang des Gases aus dem idealen in den realen Zu
stand von gleichem Druck, sondem auch die Anderung w - W(P _ 0), da w(p = 0) 

gleich dem vom Druck unabhangigen Wert w des idealen Gases ist. Nun ist aber 
die Differenz der w = u + p V bei verschiedenen Drucken gerade derjenigeEffekt, 
der (im umgekehrten Sinne) bei dem isotherm gefiihrten ]OULE-THOMSON
Versuch (II, § 6) als Abkiihlung gemessen wird. Es ist also "' direkt meBbar als 
Abkiihlungswarme des ]OULE-THOMsoN-Effektes bei Expansion auf so niedrige 
Drucke, daB der ideale Gaszustand erreicht ist; gehorcht das Gas in dem unter
suchten Zustand bereits hinreichend den idealen Gasgesetzen, so ist W = o . 

. Restliche Warmeeffekte bei Gasmischungen. Die Warmeeffekte werden hier 
nach (4): 'II 

~ = - :; = - R In Xi - J (=~ - :;) dP , (7) 
o 

Wi = - TIl OOT (;) - T2jooT (~) dP~ (8) 
o 

Hierdufch ist die Berechnung der Warmeeffekte wieder auf die der f, oder der 
Zustandsgleichung der Gasmischung zuruckgefiihrt. 

Die in (8) ausgedriickte Tatsache, daB bei idealem Verhalten der Gasmischung 
W, verschwindet, stellt einen [hier auf dem Umweg fiber die Aussage (2) und(4) 
fiber die ft gefolgertenJ auch experimentell bekannten Satz dar. Da namW;h in 
diesem Fall I no Wi nach § IO und § II die irreversible Mischungswarme (pro Mol) 
w - ~ w(g,) der gesamten idealen Gasmischung aus den reinen Komponenten , . 
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gleichen Drucks bedeutet, ist darin der bekannte Satz enthalten, daB das Ver
mischen idealer Gase bei konstantem Druck keine Warmetonung hervorruft. 
Dagegen ergibt sich die "Mischungsentropie" idealer Gase zu - R In Xi, sie hat 
also, da Xi immer < list, einen positiven Wert (vgl. II § 2, wo die Eigen
schaften idealer Gasmischungen schon ausfUhrlich besprochen wurden). 

Fur nichtideale Gasmischungen ist tv, direkt meBbar durch Zusatz einer 
kleinen Menge des Gases i zu dem Gemisch bei konstantem Druck. Der dabei 
auftretende Warmeeffekt entspricht dem Ubergang des reaten Gases in die Gas
mischung; kennt man auBerdem, etwa aus dem ]OULE-THOMsoN-Effekt, die 
Warmetonung tv beim Ubergang ideal-~ real, so kann man unser tv, berechnen 
und an Stelle der Zustandsgleichung zum Aufbau der Ii nach (8) verwenden. 

R,esteffekte und Totaleffekte. Die Zerlegungsgleichungen (IS), § II, nehmen 
fur Reaktionen, an denen ein oder mehrere Gase bzw. Gasgemische beteiligt 
sind, folgende Form an: 

Sf = ~ + .:E vlg) Ii + .:E vi' Ii' , 1 
m3 = tm + .:E vig) tvi + .:E v/ ttJ/. J 

usw. 

(9) 

Die ersten Sum men mit dem Phasenindex (g) beziehen sich hierbei auf die Rest
glieder der gasformigen Reaktionsteilnehmer, die zweiten mit Phasenindex I auf 
die ubrigen Teilnehmer. Die GrundgroBen ~, tm usw. sind Funktionen von p 
und T, die nach (17') und (IS'), § II, aus zwei Konstanten und den Zustands
gleichungen und spezifischen Warmen der beteiligten Phasen im Grundzustand 
aufgebaut werden; soweit es Gasphasen sind, handelt es sich nach dem vorher
gehenden urn die ideale Zustandsgleichung und urn die spezifischen Warmen 
bei unendlicher Verdiinnung. 

Wir nehmen nun an, die Aufgabe der Bestimmung der Restglieder, die wir 
fUr die Gasphase gelost haben, sei fur die anderen Mischphasen (nur fur diese 
haben wir bei nicht gasformigen Phasen Restglieder einzufuhren) ebenfalls er
ledigt (§ IS). Dann konnen die Gleichungen (9) dazu benutzt werden, urn aus der 
Messung von je zweien der Reaktionseffekte Sf, m3 und @5 die Grundwerte ~, 
$ und ~ fur irgendwelche p, T-Werte zu bestimmen. Damit sind aber, wenn 
die Zustandsgleichungen und spezifischen Warmen der Grundzustande bekannt 
sind, die Konstanten ~(p" T.) usw. der ganzen Reaktion bestimmt. Noch bequemer 
ist es naturlich, wenn diese Konstanten nicht erst bestimmt werden mussen, 
sondern etwa aus Standardwerten bekannter Reaktionen nach Art der Gleichungen 
(12) und (13), § II, zusammensetzbar sind. Endlich kommt fUr ~, wenn es sich 
urn Reaktionen zwischen NERNsTschen Korpern und idealen Gasen handelt, eine 
theoretische Bestimmung mit Hilfe der Absolutentropien s der Einzelphasen in 
Frage, die ja nach § 12 und 13 fUr NERNSTsche Korper auf Grund der S(O)(s) = 0 

bzw. = S(u)(s) und fUr ideale Gase auf Grund der Konstanten i, iT und g(O), aus den 
spezifischen' Warmen und, wenn auf andere Drucke extrapoliert werden solI, der 
Zustandsgleichung aufgebaut werden konnen. 1st m3 gemessen und daraus $ 
und $(0) bestimmt, so kann man in diesem FaIle zu ~-Darstellungen etwa mit 
HiUe von (27c), § 13 gelangen. 

In Fallen, wo sich die reagierenden Gase (wie es z. B. in elektrolytischen 
Gasketten denkbar ist) unterungleichen Drucken befinden, gelten die fur den 
Ubergang zum nichtidealen Fallwesentlichen Beziehungen (4) ganz unverandert 
fUr jede Gasart; nur der Aufbau und die Bestimmung der GrundreaktionsgroBen 
wird etwas allgemeiner. Sind als experimentelle Unterlagen U(v)-Messungen ge
geben oder sollen U-Werte vorausgesagt werden, so wird man sich naturlich 
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einer zu (9) analogen Zerlegung der U-Werte zu bedienen haben, bei der die u. 
nach den zu (6) und (8) analogen Gleic~ungen zu berechnen sind. 

Eine andere Verwendung der Gleicliungen (9) ware die, daB man durch 
Variation der Konzentration eine Reihe von ~-Werten bei konstantem p und T, 
also konstantem It, direkt miBt (z. B. EM Keiner Gaskette, deren wirksames 
Gas sich in Mischung mit einem an der Reaktion nicht teilnehmenden Gas be
findet) und so auf ganz anderem Wege zu experimentellen Bestimmungen der 
Konzentrationsabhangigkeit der Ii gelangt. Das gleiche konnte man fUr die 
Wi usw. durchfiihren. Derartige Methoden haben in der Tat in nicht gasformigen 
Mischungen eine groBe praktische Bedeutung; bei Gasmischungen, wo die Zu
standsgleichung zur Bestimmung aller Restglieder ausreicht und die Abweichungen 
yom idealen Gaszustand iiberdies meist keine grol3e Rolle spielen, tritt jedoch 
diese Untersuchungsmethode kaum in den Vordergrund. 

Aktivitaten und Aktivitatskoeffizienten. Wir sagten, daB die Abweichungen 
von den idealen Gasgesetzen bei den realen Gasmischungen nur die Rolle einer 
Korrektur spielen. In solchem Falle ist es sehr bequem, in allen GesetzmaBig
keiten, die man untersucht, die Form der Beziehungen des idealen Zustandes 
genau beizubehalten und nur die Bedeutung der in den Gesetzen auftretenden 
GroBen etwas abzuandern, wobei man allerdings die Zusatzaufgabe hat, di.e Ab
hangigkeit dieser ErsatzgroBe von den Variabeln des Problems genau anzugeben. 
Diese Methode wird z. B. befolgt, wenn man von einem durch den Skineffekt 
veranderten OHMschen Widerstand spricht (obgleich hier in den Korrektur
gliedern des gew6hnlichen OHMschen Widerstandes ganz neue GesetzmaBig
keiten auftreten); in die Thermodynamik ist sie hauptsachlich durch G. N. LEWIS 

eingefiihrt worden und hat ohne Zweifel viefzur Entwirrung der Zusammenbange 
beigetragen 1. 

Betrachten wir zuna-chst chemische Reaktionen in oder mit einer Gasmischung. 
Falls es sich urn ideale Gase handelt, tritt, nach (2), ein Arbeitsglied.I "iRTlnxi 
in dem Ausdruck fUr die Gesamtarbeit und damit auch in den Gleichgewichts
bedingungen auf. Die Abtrennung dieses Gliedes von den iibrigen eliminiert die 
Konzentrationsabhangigkeit der Gasmischung; der Rest ist eine nur von p (bzw. 
den verschiedenen p weiterer Phasen) und T abhangige GroBe. Vm formal ge
nau die gleichen Gesetze fUr nichtideale Gasmischungen zu erhalten, braucht 
man nur in (4) die ganze rechte Seite zu einem einzigen Ausdruck RTlnlli zu
sammenzufassen, also zu setzen: 

11 

fi = R Tin Xi + J (Vi - "Vi) dP = RTIn ai; (IO) 
o 

dann tritt iiberall statt der Konzentration Xi einfach die "korrigierte Konzentra
tion" lli in den Gleichungen auf, die Konstanten It, $ usw. sind jedoch nach wie 
vor nur von p und T abhangig und haben sogar genau die gleiche Bedeutung 
wie bei idealen Gasen. 

Die GroBen lli, die man auf diese Weise gewinnt, werden von LEWIS zu 
denen gerechnet, die er als Aktivitaten bezeichnet. Aktivitaten sind auch bei 
LEWIS immer GroBen, die mit den von uns als Restarbeiten bezeichneten GroBen 
durch die Beziehung zusammenhangen: . 

fi -;- RTln ai. (II) 

Jedoch . .lAdi.hlt speziell bei Gasen LEWIS nicht einen idealisierten Zustand gleichen 
Druckes, sondern einen Zustand mit dem idealisierten Druck I als Ausgangspunkt 
fiir Ii; lli wird dann ffir ideale reine Gase. = p und fUr Gase in idealen Gas-

1 LEWIS und RANDALL, Thermodynamik, Kap. 17 u. 22, dort auch historische Zitate. 



284 III. Kap. D. GesetzmaBigkeiten fur spezielle Zustande und Veranderungen. § 14· 

mischungen gleich ihrem Partialdruck Pi. In diesem Faile spricht LEWIS speziell, 
wegen der Bedeutung dieses Druckes bzw. Partialdruckes fUr alle Verdampfungs
und Verfluchtigungsprobleme, von fugacity, Fluchtigkeit, Fugazitat. Uns scheint 
jedoch dieses Einbeziehen der Druckabhangigkeit in die Aktivitat keinem un
bedingten Bedurfnis zu entsprechen. Wir werden uns daher im foIgenden damit 
begnugeri, nur solche Aktivitaten (also keine "Fugazitaten") einzufiihren, die 
mit Restarbeiten gegenuber Ausgangszustanden gleichen Druckes durch die Be
ziehung (II) zusammenhangen; wir geben daher die allgemeine Definition: 

Die Aktivitat eines Stottes in einer Phase hangt durch die Beziehung (II) zu
sammen mit Restarbeitskoeffizienten des Stottes, die sich aUf (eventuell idealisierte) 
Ausgangszustande von gleichem Druck und gleicher Temperatur, jedoch mit aus
gezeichneten Werten der K onzentration, beziehen: 

fi(p) = R T In ai . ( II a) 

Bei der Definition von a; fUr Gase nach (II a) handelt es sich bei der "ausge
zeichneten Konzentration" urn die Molenbruchkonzentration Xi = I, da wir fUr 
das betreffende Gas ja den reinen, und zwar idealisierten Zustand, bei gleichem 
P und T, als Grundzustand betrachten. Fur ideale Gasmischungen tallt die 
Aktivitat der Komponente mit ihrer Molenbruchkonzentration zusammen. Fur 
nicht ideale Gasmischungen ist sie eine allgemeine Funktion von p, T und allen 
Xi, die wir jedoch nicht mehr zu bestimmen brauchen, da wir die Ausgangs
gr6fien fi bereits durch (4) vollkommen bestimmt und auf die Untersuchung 
der Zustandsgleichung der Gasmischung zuruckgefiihrt haben. 

[Die LEwIssche "Fugazitat" ist bei dieser Definition der a gleich aiP, denn 
beim Ubergang des idealisierten Gases vom Druck I zum Druck P andert sich 
!l urn RTlnp [nach Gleichung (9b), § 13J, beim Ubergang vom selben Ausgangs
zustand in die reale Gasmischung vom Druck P also urn RTln (aiP).J 

Wegen der engen Beziehung zwischen a; und Xi ist es in vielen Fallen er-

wunscht, das Verhaltnis ~, das sich im Idealfall der I nahert, einzufUhren. 
Xi 

Dieses Verhaltnis wird ais Aktivitatskoeffizient fi bezeichnet. Es ist nach (10): 
p 

!(Vi -v) dp = R TIn Ii- (12) 

Der Aktivitatskoeffizient zeigt also eine noch etwas einfachere Abhangigkeit von 
den Mefigr6fien als a;. 

(Bei Einfiihrung des Aktivitatskoeffizienten Ii = ~ kann man also die "Fu-
x, 

gazitat" auch durch fi XiP oder, mit XiP = Pi, durch IiPi, das Produkt von 
Partialdruck und Aktivitatskoeffizient, ausdrucken.) 

Gleichung (12) kann auch als Ausdruck einer Restarbeit aufgefaBt werden: 
RTlnfi ist die Restarbeit, die n6tig ist, urn Gas aus einer idealen Gasmischung 
der Konzentration Xi in eine reale von derselben Konzentration (und demselben 
Druck) uberzufiihren. Einer solchen Definition des Aktivitatskoeffizienten werden 
wir uns allgemein bedienen k6nnen; wir werden immer haben: 

(13) 

wobei fi(z. p) die Arbeit von einem idealisierten Ausgangszustand gleichen Druckes, 
gleicher Temperatur und gleicher Molenbruchkonzentration aus bedeutet. 

Nach den Definitionen (IIa) und (13) k6nnen wir nun der Restarbeit vom 
idealen zum realen reinen Gas sowohl eine Aktivitatsbedeutung wie eine Aktivi
tatskoeffizientenbedeutung zuschreiben, da wir hier als Ausgangszustand einerseits 
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einen "ausgezeichneten }Vert der Konzentration" (namlich I) und andererseits 
einen Zustand gleicher Konzentration wie im Endzustand haben. Eine groBere 
Homogenitat in der Schreibweise der Gleichungen erreichen wir jedoch, wenn wir 
diesem f der reinen Gase eine Aktivitat a zuordnen, also nach (I) definieren: 

p 

f = f (v - v) dp= RTlna (14) 
o 

fUr reine Gase, Aus (9) folgt dann namlich folgende einheitliche Darstellung fiir 
den Arbeitskoeffizienten einer Reaktion mit Gasen und Gasgemischen: 

~ = ~ + R T ~ v/g) In ai (+ ~ v/ f;') , (IS) 

ganz gleich, ob es sich urn Gasgemische oder reine Gase handelt, nur ist a; einmal 
nach (10), das andere Mal entweder nach (14) zu bestimmen oder es ist in (10) 
auf Xi = I zu spezialisieren. 

Von der Darstellung (IS) werden wir bei der Behandlung der Reaktionen mit 
Gasen und Gasgemischen bequemerweise Gebrauch machen konnen. 

Beziehungen zwischen den Aktivitaten bzwo Aktivitatskoeffizienteno Die Auf
stellung dieser Beziehungen macht uns keine MUhe, da wir die Beziehungen fiir 
die GroBen f bereits im § II aufgestellt haben. Wir notieren nach (24), § II: 

oln ai Ili 
~=Rf' (16) 

nach (23): 
oIna, IU, 
o T - RT2' (17) 

nach (25): 
Xl 0 d In al + X 2 0 d In ~ + 0 •• X", d In a", = o. (18) 

Da sich ferner ln/. von In a; nur durch das von p und T unabhangige Glied 
In Xi unterscheidet, gilt in derselben Weise: 

o Inti Ili 
-ap= RT' (19) 

oInt, IU. 
oT -Rp o (20) 

Endlich gilt jedoch auch (18) in genau derselben Weise fUr die Ii, und zwar des
halb, weil das System der In Xi ein bei idealen Gasen verwirklichtes, also thermo
dynamisches System von Aktivitaten darstellt, welches fUr sich schon der Be
ziehung (18) gehorcht. Indem wir diese Gleichungvon (18) abziehen, erhalten wir: 

xlo dIntl + x2° dlnt2 + .. 0 X",o dInt", = o. (21) 

AIle diese Beziehungen merken wir vorlaufig nur an; bei Gasreaktionen 
werden wir kaum Gebrauch von ihnen machen, dagegen wohl bei Reaktionen in 
fliissigen Mischungen, fUr die sie bei entsprechender Definition ebenfalls gelten 
miissen. Die Behandlung von gasfOrmigen Systemen hat also zunachst mehr 
didaktisches Interesse. Dariiber hinaus diirften jedoch diese Uberlegungen auch 
unmittelbar fUr technische Prozesse auf dem Gebiete der Hochdrucksynthese 
bedeutungsvoll werden konnen l . 

1 Vgl. Beispiel 9 in Kap. H (Ammoniaksynthese). tIber Methoden zur Bestimmung 
von Gasaktivitaten aus Gleichgewichten mit festen oder fliissigen Phasen vgl. neben der in 
§§ 19-22 zitierten Literatur u. a.: F. POLLITZER u. E. STREBEL: Z. f. physik. Chern. Bd. 1 la, 

S.768, 1924; A. EUCKEN u. F. BRESLER: Z. f. physik. Chern. Bd. 134, S.230, 1928. 
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§ 15. Verdiinnte Losungen. 
Nachdem wir die gasfOrmigen Mischungen schon besprochen haben, ist es 

noch notwendig, die besonderen GesetzmaBigkeiten zu erortern, die in nicht 
gasformigen, also fliissigen oder festen Mischungen auftreten. Hier sind es vor 
allem die verdiinnten Losungen, die sich durch besonders einfache Verhaltnisse 
auszeichnen und uns in diesem Paragraphen beschaftigen sollen. 1m allgemeinen 
haben wir fliissige Losungen im Auge, die der experimentellen Forschung leichter 
zuganglich sind und von ihr wei taus bevorzugt werden, doch gilt alles Folgende 
im Prinzip auch fUr verdiinnte feste Losungen. (Eine spezielle Erorterung iiber 
kristallinische Mischphasen wird in § 21 gegeben.) 

Die idealen verdiinnten Losungen. Unter verdiinnten Losungen verstehen 
wir solche Gemische, in denen eine Komponente, der Stoff I, das "Losungs
mittel", an Menge vollig iiberwiegt gegeniiber den "ge16sten Stoffen" 2, 3 usw. 
Und zwar soIl deren Molenbruch so klein sein, daB die Wechselwirkung der 
ge16sten Teilchen untereinander gering wird gegeniiber ihrer Wechselwirkung 
mit dem Losungsmittel. Solche Losungen, in denen die Wechselwirkungen der 
ge16sten Teilchen untereinander so gering sind, daB sie sowohl auf die Eigen
schaften des ge16sten Stoffes wie auf die Beeinflussung des Losungsmittels durch 
den ge16sten Stoff iiberhaupt keinen Effekt mehr haben, bezeichnen wir als 
ideale verdunnte Losungen. Strenggenommen ist solches Verhalten natiirlich 
nur in "unendlich verdiinnten" Losungen moglich; praktisch geniigt es aber, 
wenn die \Vechselwirkung der ge16sten Teilchen untereinander fUr unsere MeB
methoden unfeststellbar klein bleibt. Unterhalb welcher Konzentration dies der 
Fall ist, das hangt natiirlich einerseits von der Scharfe dieser MeBmethoden, 
andererseits von der Art der betrachteten Losung abo Sind Z. B. die ge16sten 
Teilchen so beschaffen, daB sie keine Fernkrafte ausiiben, sondern nur dann 
merklich aufeinander einzuwirken vermogen, wenn sie sich in Abstanden von 
10-7 bis 10-8 cm voneinander befinden (sich also sozusagen "beriihren"), dann 
wird vielfach schon eine Molenbruchkonzentration von 0,01 klein genug sein, 
urn die Wechselwirkung der ge16sten Teilchen untereinander vor unseren MeB
methoden vollig zu verbergen. Sind aber die g~16sten Teilchen polar gebaut (starke 
Dipole) oder gar lonen, deren Krafte iiber relativ groBe Entfernungen merklich 
sind, dann werden wir haufig urn mehrere Zehnerpotenzen kleinere Konzen
trationen aufsuchen miissen, urn in den Bereich der idealen verdiinnten Lo
sungen zu gelangen. Beispielsweise zeigen beiMessung' der sog. osmotischen 
Effekte (s. § 20) wasserige Mannitlosungen noch bei X2 = 0,01 ideales Verhalten 
(Beispiel 13, Kapitel H), wahrend wasserige Kochsalz16sungen schon bei x2 = 10-5 

die Wechselwirkung der lonen infolge elektrostatischer Anziehung und AbstoBung 
zu erkennen geben, wenn man genaue MeBmethoden anwendet. In" Fallen, wo 
chemische Reaktionen zwischen den ge16sten Teilch~n moglich sind, wird man 
durch Einfiihrung von Hemmungen, die den Ablauf dieser Reaktionen aufhalten, 
das Verhalten idealer Losungen herstellen ·konnen, was nament1ich fUr das Ge
dankenexperiment V0n groBer Bedeutung ist . 

. Doch nicht nur von-der Art des ge16sten Stoffes hangt die praktische Grenze 
des idealen Gebietes ab, sondern auch von der Art des Losungsmittels. Bei 
Elektrolyt16sungen namentlich tritt es sehr auffallend in -Erscheinung, daB mit 
abnehmender Dielektrizitatskonstante des Losungsmittels sich das ideale Grenz
gebiet in immer kleinere Konzentrationen zuriickzieht, weil die Kraftwirkung 
der lonen in'immer groBerem Umkreis merklich wird. 

Auch Lo.sungen von Salzen in stark dissoziierten Salzschmelzen konnen bis 
in relativ hohe Konzentrationen ideales Verhalten zeigen. Durch die Ausbildung 
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einer sog. Ionenatmosphare aus den Ionen des Losungsmittels urn jedes ge16ste 
Ion erfolgt hier eine besonders wirksame Abschirmung der elektrostatischen 
Krafte. Gleiches gilt auch fiir konzentrierte Losungen von Elektrolyten als 
LOsungsmittel fiir Salze (Naheres in § 23, S. 221/2). 

Die genauere statistische Theorie zeigt, daB die mittlere Wechselwirkungs-

energie der gelosten Teilchen miteinander klein gegen die GroBe R: (pro Teil

chen) sein muB, wenn cine LOSURg ideales Verhalten zeigen soIL 
In ideal verdiinnter Losung sind die ge16sten Stoffe vollig in ihre resistenten 

Gruppen (Molekiile oder Ionen) zerfallen, da ja auch chemische Wechselwirkung 
dieser Teilchen, die zur Bildung irgendwelcher Molekiilaggregate, undissoziierter 
Molekiile, Komplexionen usw. fiihrt, definitionsgemaB nur in unmerklichem Be
trag stattfinden kann. Insofern liegen die Verhaltnisse genau wie bei idealen 
Gasen. Auch hier wollen wir uns die chemische Formel der gelosten Stoffe zu
nachst so gewahlt denken, daB sie sich mit der Konstitution dieser resistenten 
Gruppen deckt. Dagegen braucht der molekulare Zustand des Losungsmittels 
nicht bekannt zu sein; man kann seiner Molenzahl ebensogut seine resistente 
Gruppe wie irgendein Vielfaches derselben zugrunde legen. 

Wir wollen nun aus den so festgeIegten Eigenschaften der idealen verdiinnten 
Losungen einige iiber die thermodynamischen GesetzmaBigkeiten hinaus
gehende Beziehungen ableiten. Wir konnen zunachst feststellen, daB gewisse 
Eigenschaften der ge16sten Stoffe, pro Mol berechnet, von der Menge, mit der 
sie in einem gegebenen Quantum der Losung vertreten sind, unabhangig sein 
miissen. Es gehoren zu ihnen namentlich die partiellen MoIvoIume Vi und die 
partiellen molaren Energien und Warmeinhalte Ui und Wi der gelosten Stoffe 
(i = 2, 3 ... ). In der Tat miissen die mit diesen GroBen unmittelbar zusammen
hangenden Volumanderungen und irreversibeln Warmetonungen (bei konstantem 
Volum oder konstantem Druck), die man bei Zusetzung von einem Mol des ge
losten Stoffes i zu einer unendlich groBen Menge einer idealen Losung beobachtet,' 
unabhangig davon sein, wieviel des gelosten Stoffes schon in der Losung vor
handen ist; denn definitionsgemaB diirfen ja diese Effekte in idealen Losungen 
nur von der Wechselwirkung der ge16sten Stoffteilchen mit den Losungsmittel
molekiilen, nicht aber auch von de! Wechselwirkung dieser gelosten Teilchen 
untereinander bestimmt sein. 

Die chemischen Potentiale der in idealer Verdiinnung geliisten Stoffe. Denken 
wir uns nun - mit PLANCK - eine ideale verdiinnte Losung ohne Phasenumwand
lung (d. h. mit Umgehung des heterogenen Gebietes auf einem Wege, der ober
halb des kritischen Punktes vorbeifiihrt) reversibel in den idealen Gaszustand 
gebracht unter Erhaltung der Resistenz der ge16sten Teilchen, so daB diese 
schlieBlich als Gasmolekiile vorhanden sind,dann ist das chemische Potential 
eines vorher gelosten, jetzt in idealer Gasmischung [Phasenindex (g)] befindlichen 
Stoffes i nach § 14, Gleichung (2): 

fli(g) = (.lig) + R T In Xi , 

d. h. es hangt von der Konzentration nur durch das Glied RTlnxi abo Ver
wandeln wir nun die ideale Gasmischung auf dem gedachten Wege zuriick in 
die ideale verdiin~te Losung, so andert sich fli(g)· in das chemische Potential fli 

des Stoffes i in dieser Losung, indem zu fl,(g) Glieder der Form 

fOoT ('~) dT = - f;~ d T['§ 10, Gleichung (14)] oderf~;i dP =fVidP [§ 10, Glei

chung (10) und (13)] hinzutreten. Da aber die Wi und Vi sowohl in idealen Gas-
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mischungen 1 als auch, wie wir eben sahen, in ideal verdiinntfn Losungen von der 
Konzentration unabhangig sind, andere Phasen aber voraussetzungsgemaB nicht 
durchschritten werden, bleibt auch im chemischen Potential der gelOsten Stoffe 
in ideal verdiinnten Losungen das Glied RTlnx, als einziges konzentrations
abhangiges Glied erhalten, und wir konnen mithin das chemische Potential eines 
in kleiner Menge gelOsten Stoffes darstellen in der Form: 

"" = Lu,] + RT In x" (I) 
wo ["',] nur von Temperatur und Druck abhangig ist, wahrend die gesamte 
Konzentrationsabhangigkeit von "" in dem Glied RTln~ zusammengefaBt ist ll• 

Wahl des Grundzustandes fUr die gelosten Stoffe. Wenn wir nun nach den 
in § II angestellten Erorterungen auch Reaktionen, an denen fliissige und feste 
Mischphasen beteiligt sind, gedanklich in Grundreaktionen, an denen die be
treffende Mischphase in einem Normalzustand der Konzentration teiInimmt, 
und in Restraktionen, die dem Ubergang Grundmischphase ~ wirklich vor
handene Mischphase entspricht, zerlegen wollen, so werden wir auch hier viel
fach als Grundmischphasen die wirklichen reinen Stoffe anwenden konnen, so 
wie wir es im vorigen Paragraphen im FaIle geniigender Annaherung an d~e 
idealen Gasgesetze allgemein durchgefiihrt haben. Wir kommen darauf noch 
zuriick. Falls wir es aber mit sehr verdiinnten Losungen und speziell mit 
dem chemischen Potential eines der gelOsten Stoffe zu tun haben, kann es 
zweckmaBig sein, bei der FestIegung des Grundzustandes von der einfachen 
GesetzmaBigkeit der Gleichung (I) Gebrauch zu machen. Wenn wir namlich 
als Grundzustand verdiinnter Losungen fUr den gelOsten Stoff diejenige Kon
zentration wahlen, in der das chemische Potential dieses Stoffes gerade den 
Wert ["',] der Gleichung (I) annimmt, so hat die Restarbeit, die der Uberfiihrung 
von einem Mol des Stoffes i aus dieser Grundkonzentration in eine beliebige 
ideal verdiinnte Konzentration x, entspricht, gerade den Wert f = "', - [",,] 
= RTlnx,. Bei jeder anderen Wahl der Grundkonzentration wiirden wir fUr 
f einen komplizierteren Ausdruck erhalten. Nun ist allerdings klar, daB dieser 
Grundzustand kein wirklich realisierbarer Zustand der Losung ist. Da [""] den 

1 Die Wi nach § 14, S.281 (wegen des Verschwindens von tu); die V" wei! aus der 

Z ustandsgleichung idealer Gasmischungen [ II, § 2 (I): V = In; R TJ die Beziehung 

oV RT . 
Vi = - = -- = v(·} , also v, unabhangig yom Mischungsverhaltnis, folgt. 'Obrigens on, p 
konnten wir fiir ·unseren Zweck hier die ideale Gasmischung auch als Spezial£aU einer ideal 
verdiinnten Losung betrachten. 

I Die fiir diesen Beweis notige 'Oberfiihrung einer verdiinnten LOsung in ein ideales 
Gasgemisch ohne Phasenumwandlung liillt sich nicht nur als Gedankenexperiment durch
fiihren, sondern aueh in manchen Fallen verwirklichen. So konnte man z. B. verdiinnte 
Losungen von Alkohol, Ammoniak oder Essigsaure in Wasser, unter Umgehung des kri
tischen Punktes, reversibel ohne Phasenumwandlung zunachst in verdiinnte LOsungen 
dieser Stoffe in heiBem komprimierten Wasserdampf und weiter durch Entspannen in 
ideale Gasgemische umwandeln. DaB in anderen FAllen (z. B. Losungen von Kochsalz in 
Wasser) bei diesem ProzeB das Ausfallen von Kochsalz in fester Form entweder gar nicht 
oder nur durch Anwendung von vielleicht unerreichbar hohen Drucken verhindert werden 
konnte, schmAlert nicht die Beweiskraft des PLANCKSchen Gedankenganges. 'Obrigens 
kommt man auch durch andere sehr plausible 'Oberlegungen zu dem obigen, zuerst von 
GIBBS abgeleiteten Ausdruck, z. B. durch Betrachtung der Verteilung eines gelosten Stoffes 
auf eine Losung und ihren Dampf, wobei die Dampf- und LOsungskonzentration des gelosten 
Stoffes einander proportional anzunehmen sind. Der Gang von /-li mit R T lnxi folgt dann 
aus der Gleichheit der chemischen Potentiale in beiden Phasen. Diese zweite Betrachtungs
weise hat im Falle fester Losungen den Vorzug, die Basis der prinzipiellen experimen
tellen Durchfiihrbarkeit nicht zu verlassen. da die 'Oberfiihrung in ein Gasgemisch ohne 
Phasenumwandlung hier experimentell unmoglich wird. 
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Wert von fli bei Xi = 1 bedeutet, wo in Wirklichkeit Gleichung (1) schon lange 
nicht mehr gilt, haben wir hier vielmehr einen ideal extrapolierten Zustandl vor 
uns, der nur unter der Annahme denkbar ist, daB es gelange, die Lasung unter Bei
behaltung ihrer idealen Eigenschaften bis auf eine Konzentration Xi = 1 zu bringen, 
d. h. sie in den reinen ge16sten Stoff zu iiberfUhren, ohne da(J die M olekiUe dieses 
Stottes die Eigenschaften, die sie in £deal verdiinnter Losung haben, irgendwie ein
bii(Jen. Eine solche "reine Phase des ge16sten Stoffes" ware also in der Regel durch
aus verschieden von irgendeiner realen reinen Phase dieses Stoffes, denn wir 
sahen schon oben, daB im allgemeinen die Wechselwirkung der ge16sten Teilchen 
miteinander schon bei recht kleinen Konzentrationen merklich wird. Die Mag
lichkeit, einen Grundzustand mit den skizzierten Eigenschaften wirklich her
zustellen, muB also nach den bisherigen Erarterungen ganzlich verneint werden. 
(Auf die Ausnahmen, in denen dies doch angenahert maglich ist, kommen wir 
weiter unten bei Besprechung der idealen oder vollkommenen Mischungen zu
riick.) Das hindert natiirlich nicht, daB wir diesen Zustand tatsachlich in unsere 
Rechnungen einfUhren, gerade so, wie wir bei nicht idealen Gasen den gedachten 
idealisierten Zustand dieser Gase als Grundzustand benutzt haben. Analog wie 
dort sind uns aIle Eigenschaften dieses gedachten Zustandes durch die der idealen 
Lasung, aus der er durch Extrapolation entsteht, gegeben. 

Zur Kenntlichmachung wollen wir alle ZustandsgraBen, die einer solchen 
idealisierten Grundkonzentration 1 zugeharen, sowie aIle RestgraBen, die Uber
gangen aus solchen Grundzustanden in belie big konzentrierte Lasungen zugeordnet 
sind, durch tiefgesetzte Punkte bezeichnen. Es ist also {!i das chemische Potential 
des gelasten Stoffes i in einem solchen Grundzustand, und fi ist die chemische 
Arbeit, die zugefUhrt wird, wenn ein Mol des Stoffes i aus ihm isotherm und rever
sibel in eine ideal verdiinnte Lasung der Konzentration Xi iibergeht. In derselben 
Weise sind die ZustandsgraBen 'l!Ji' ~i, ~i, (Jpi usw. sowi.~ die Resteffekte !yi, ~i, ~i 
usw. aufzufassen. Die Grundeffekte Sf, ~ usw., die Ubergangen zwischen La
sungen von idealisierter Grundkonzentration und reinen Phasen oder anderen 
Grundphasen entsprechen, brauchen wir, da MiBverstandnisse kaum auftreten 
kannen, in der Regel nicht mit einem untergesetzten Punkt zu bezeichnen. Wegen 
der Beziehungen, die fUr punktierte Zustands- und RestgraBen bestehen, kann auf 
die Gleichungen des § II verwiesen werden. Wir wollen nur die Fundamental
beziehung fUr die Restarbeiten der in idealer verdiinnter Lasung gelasten Stoffe: 

fi=RTlnxi (£=2,3 ... ) (2) 

in der neuen Schreibweise noch einmal hervorheben. 
Grundzustand und chemisches Potential des Losungsmittels. Bisher haben 

wir uns nur mit den gelosten Stoffen beschaftigt, jetzt wollen wir uns auch dem 
Lasungsmittel zuwenden. Als dessen Grundzustand werden wir natiirlich den des 
reinen Lasungsmittels ansehen, d. h. die ide ale Lasung der Konzentration Xl = 1 

bzw. X 2 + X3 + ... = o. Die zu diesem Grundzustand geharigen GraBen sollen 
kein besonderes Zusatzzeichen haben, wir schreiben also einfach f.ll' Wv VI usw. 
Da es sich bei diesen GraBen urn Eigenschaften des reinen, in dieser Form 
wirklich existierenden Stoffes 1 handelt, kannen wir sie ebensogut mit fl(l), W(l) , 

v(1) usw. bezeichnen, was wir namentlich dann bevorzugen werden, wenn es sich 
urn leicht meBbare GraBen, wie v und cp handelt, da ihre experirnentell ein
fache Bedeutung dann deutlicher hervortritt. Die RestgraBen, die dem Uber
gang von 1 Mol Lasungsmittel aus seiner Grundphase (der "reinen Lasungsmittel
phase") in die Losung zugeharen, werden einfach mit fl' ttll' bl usw. bezeichnet. 

1 In mathematischer Formulierung: [,uJ = lim (.ui-RTlnxi)' 
z,= 0 

Schottky, Tbermodynamik. 19 
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Wir fragen nun: Ui.Bt sich bei dieser Wahl des Grundzustandes auch fUr 
die Restarbeit fl ein einfacher Zusammenhang mit der Konzentration angeben, 
falls die Gesetze der idealen verdunnten Losungen gelten? Wir konnen zu diesem 
Zwecke Gleichung (25), § II, heranziehen, die, wie dort ausgefiihrt wurde, da
von Wlabhangig ist, ob fUr die verschiedenen Stoffe derselbe Grundzustand der 
Phase vorausgesetzt ist oder nicht. Wir wollen der EinfacQheit halber nur einen 
gelosten Stoff annehmen und schreiben also: 

dfl = - :2 df2. 
1 

Fiihren wir hier die Beziehung (2) ein, so folgt: 

-I- dfl =- X2 dlnx2=- dx2_; 
RT Xl 1- X 2 

und integrieren wir jetzt von X2 = 0 an, so erhalten wir, da fl(:l:a = 0) = 0 ist, 
I 

R T fl = In (I .. XJ = In XI' 

d.h.: 

speziell fUr sehr kleine x 2 : 

fl = R TIn (I - xJ = - R T X 2 , 

Diese Beziehung wurden wir auch bei Annahme mehrerer zu ideal verdiinnter 
Losung ge16ster Stoffe gewonnen haben. Man sieht aus der Ableitung, daB sie 
unabhangig davon ist, welche MolekillgroBe man dem Losungsmittel zuschreibt, 
wahrend bei Ableitung der GleichWlg (I) die Resistenz der gelosten Teilchen 
wesentlich war. Wir erhalten also, bei dieser Wahl des Grundzustandes, fUr die 
Restarbeit des Losungsmittels den gleichen Ausdruck wie, bei anderer Wahl 
ihres Grundzustandes, fUr die ge16sten Stoffe. Fur die fl einer idealen ver
dunnten Losung bestehen demnach die Beziehungen: 

fll = III + R T In Xl I 
!-I2 = f.!2 + RTln X 2 (4) 

usw., 
wenn als Grundzustand des Losungsmittels (I) das reine Losungsmittel, als Grund
zustiinde der gelOsten Stolle die idealisierten Konzentrationen x2 = I, X3 = I USW. 

eingeluhrt werden. 
Hinsichtlich der Vorzeichen der GroBen f sieht man, daB diese immer nega

tiv sein mussen (die X sind kleiner als I), daB also stets Arbeit gewonnen werden 
kann, wenn Losungsmittel oder ge16ster Stoff aus der betreffenden GrWldphase 
in eine ideal verdiinnte LOSWlg iiberfiihrt wird, doch ist fl urn so negativer, je 
konzentrierter, I2 , je verdiinnter die Losung ist. 

Aktivitaten und Aktivitatskoeffizienten von Losungsmittel und gelosten Stoffen 
in nichtidealen Losungen. Sind die Losungen nur bei unendlicher Verdiinnung, 
aber nicht mehr in dem untersuchten Konzentrationsgebiet ideal, so konnen 
wir die gleichen, ja nur von den VerhaItnissen bei extremer Verdiinnung ab
hangigen Grundzustande beibehalten und, nach den Ausfiihrungen des vorigen 
Paragraphen, die einfache Form der Beziehungen (4) retten, indem wir statt der 
X die ebenso wie bei den Gasen [§ 14, Gl. (II)] durch ~ = RTlnai definierten 
und entsprechend gekennzeichneten Aktivitiiten a bzw.lJ einfiihren und schreiben: 

!-II = III + II = III + R TIn al 1 
fl2 = f.!2 + f2 = f.!2 + RTInql J. {4a) 

usw. 
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Hierdurch sind die ai" ~2 usw. als gewisse Funktionen der p, T und x definiert, die, 
wie wir spater sehen werden, aus Messungen gewonnen werden konnen. Die Ver-

haltnisse a~ bzw. ~i , die bei Anniiherung an das ideale Verhalten dem Wert I 
Xl Xi 

zustreben, bezeiehnen wir wieder als die Aktivitatskoeflizienten Ii. Wegen der 
Beziehungen zwischen den Aktivitaten bzw. Aktivitatskoeffizienten sowie ihrer 
Temperatur- und Druckabhangigkeit sei auf den SchluB des vorigen Paragraphen 
(S. 285) verwiesen. . 

Ein besonderes praktisches Interesse kommt der Aufgabe zu, aus der Aktivi 
tat der einen Komponente einer aus zwei Stoffen bestehenden Losung die del 
anderen zu bestimmen. Die Moglichkeit dazu liefert Gleiehung (18), § 14: 

x1dlna1 = -x2dIn~2' (4b) 
die ebenso wie aIle anderen der Gleiehungen (16) bis (21) des § 14 natiirlich 
auch auf die Aktivitaten bzw. Aktivitatskoeffizienten von Stoffen in Losung 
Anwendung findet, wovon man sieh an Hand der ganz allgemeinen, an die 
Fundamentalgleichungen des § II [(23) bis (25)] direkt ankniipfenden Ableitungen 
dieser Beziehungen iiberzeugen kann. 

Es wiirde hier zu weit fiihren, darzusteIlen, wie man mittels bequemer 
Integrationsverfahren Gleiehung (4 b) praktisch verwendet. Es sei hierfiir auf 
das Buch von LEWIS und RANDALL, Kapitel22, verwiesen. 

Grundzustand der gelosten Stoffe bei Benutzung anderer Konzentrations
einheiten. Da in verdiinnten Losungen die Konzentration meist nieht in Molen
briichen, sondern in anderen Einheiten gemessen wird, ist noch eine kurze Be
merkung dariiber notig, wie sieh die Gesetze der idealen verdiinnten Losungen 
dann darsteIlen. MiBt man die Konzentration des gelosten Stoffes beispielsweise 
in Kilogrammolaritaten m, d. i. in Molen auf 1000 g Solvens, so ist fiir wasserige 

Losungen mit nur einem gelosten Stoff x2 = m + ; hier ist 55,50 die An-
1000 55,50 m m 

zahl Mole H20 in 1000 g Wasser = -8 6' Dann wird f2 = R TIn +; 
I ,01 • 55,50 m 

fiir sehr kleine m kann man dafiir schreiben ~2 = R T In m + B, wobei die GroBe 
B = -R T·In (55,50 + m) einen fast konstanten Wert annimmt. Wahlen wir jetzt 
als Grundzustand eine Losung von der idealisierten Konzentration m ~ I und be
zeichnen GroBen, die sieh auf diesen Grundzustand beziehen, voriibergehend durch 
einen untergesetzten Strieh, so erhalten wir 1-'2 = Y2 + B + RTInm = fJ2+ !2' 
und es wird im FaIle idealen Verhaltens!!2 = RT ·lnm oder ~ = m, aber nur, 
solange m klein, also B praktisch konstant ist (analoge Gleiehungen gelten dann 
auch fiir weitere geloste Stoffe). Trifft die Konstanz vonB nieht mehr zu, dann 
werden die !Ii von den mt abweiehen, selbst wenn in Wirklichkeit die Losung sieh 
noch ideal verhaIt. - In geniigend verdiinnten LOsungen ist auch die Volum
konzentration (gemessen in Molen pro Liter Losung) dem Molenbruch proportional. 
Wir konnen dann auch die idealisierte Litermolaritat c = I als Grundzustand des 
gelOsten Stoffes annehmen und wiirden. in sehr verdiinnten idealen Losungen c 
gleieh der auf diesen Zustand bezogenen Aktivitat findenl. - Wir wollen fiir 
diese beiden Fane keine neuen Bezeiehnungen einfiihren, sondern durch unter
gesetzte Punkte aIle GroBen bezeiehnen, die sieh auf idealisierte Grundkonzen
trationen I beziehen, gleiehviel, ob es sieh urn die Molenbruchkonzentration I 

oder die Kilogramm- oder Litermolaritat I handelt. Welches KonzentrationsmaB 
gemeint ist, wird sich im spezieIlen FaIle ergeben. Thermodynamisch rationeller 
ist die Molenbruchrechnung, die darum von uns iiberaIl bevorzugt wird. 

1 In wllsserigen Losungen ist c dann praktisch auch gleich der auf m = I bezogenen 
Aktivitllt, weil die Dichte des Wassers sehr nahe gleich list. 
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Es sei hier noch darauf hingewiesen, daB del "Grundzustand" mit der 
idealisierten Kilogrammolaritiit 1 (bei 25° und 1 Atm.) identisch ist mit dem 
"Standardzustand" gelaster Stoffe bei LEwIsschen Standardreaktionen (§ 6). 
Die auf diese beziiglichen "Standardreaktionseffekte" sind also Spezialfii.1le 
unserer Grundreaktionseffekte it, !S usw., gerade wie wir es auch schon in § I4 
fiir Gasreaktionen gefunden hatten. 

Restvolumeffekte UAd Restwarmetonungen in verdiinnten Losungen. N ach 
Gleichung (23) und (24) des § II lassen sich aus den Restarbeiten die Restvolum
effekte und Restwlirmen berechnen: 

o Ifi) tIIi 
und 0 T \1' = - T" . 

Es ist hierbei gleichgiiltig, ob es sieh urn "punktierte" oder unpunktierte Rest
graBen handelt, wenn wir nur die auf beiden Seiten stehenden RestgraBen je
weils auf denselben Grundzustand beziehen. Gelten die idealen Gesetze, dann 
ergibt sieh b, und tu, gleich Null, da RTlnx von p und Rlnx auch von T unab
hangig ist. Auch im Gebiet der niehtidealen verdiinnten Lasungen sind die b 
im allgemeinen nur kleine Bruchteile der partiellen Molvolume selbst; die tu 
dagegen kannen, namentlieh wo chemische und elektrische Wechselwirkungen 
(Dissoziations- und Solvatationsvorgange usw.) sieh vollziehen, erhebliche Be
triige annehmen. Es ist wiehtig, daB die tp und l? ihrem Werte nach unabhiingig 
davon sind, ob man als Grundzustand die idealisierte Konzentration X 2 = 1 

oder m2 bzw. C2 = 1 annimmt, und zwar deshalb, weil bei jedem gedachten 
'Obergang zwischen idealisierten Konzentrationen die tu und b nach den Gesetzen 
der idealen Lasungen Null sind. 

Wir wollen bei den RestwiirmetOnungen noch ein wenig verweilen, da sie 
zu den praktisch zuganglichsten und theoretisch wichtigsten GraBen der fltissigen 
Mischphasen geharen. Die Wiirme, die umgesetzt wird, wenn man zu einer Lasung 
von beliebiger Konzentration X 2 des gelasten Stoffes oder der gelOsten Stoffe d n1 Mol 
des Lasungsmittels zusetzt, bezeiehnet man (nach Umrechnung von dn1 Mol auf 
1 Mol) als "dilferentieUe V erdunnungswarme". Sie ist numerisch gleieh unserem 
tu l , wird aber mit der in der Thermochemie iiblichen Vorzeiehengebung meist 
im Gegensatz zu unserer Vorzeichengebung dann positiv gerechnet, wenn sie 
nach auBen abgegeben wird (diese Vorzeichenunterschiede sind auch im folgenden 
zu beachten). Die GraBen tpz sind der Mess~ng nicht unmittelbar zuganglich, da 
ja die punktierten GrundphaseJ;l in der Regel nieht realisierbar sind. Ftir ge
wahnlich untersucht man daher nicht den Zusatz von gelOstem Stoff aus irgend
einer. Grundkonzentration heraus, sondern den von irgendeiner realen Phase des 
reinen zu 16senden Stoffs. Gibt man ein Mol des reinen Stoffes 2 zu einer unend
lich groBen Menge Lasung der Konzentration X21, so erhiilt man eine "dilfe
rentieUe Losungswarme" A(z,)= -W(2) + W 2 [nach § 10, Gleichung (17)], wofiir wir 
auch, mit dem gedanklichen Umweg tiber die idealisierte Konzentration X 2 = 1 

{bzw. mll oder Cz = I), schreiben kannen: 
l{z,) = - W(2) + 1!'2 + ips· 

-Zwei Grenzfii.1le von differentiellen Lasungswlirmen haben besondere Bedeutung 
und daher eigene Namen: die L6sungswlirme, die man erhiilt, wenn man 1 Mol 
des reinen zu lasenden Stoffes 2 zu einer unendliehen Menge des reinen Lasungs
mittels gibt (XI = 0), heiBt die "erste Losungswiirme"; sie ist in unserer Schreib
weise, da dann gemiiB den Gesetzen ideal verdiinnter LOsungen tp2 = 0 ist, 

l{z,= 0)= -W(2) + 1!'s. 
1 Statt dessen kOnnten wir auch, wie oben; sagen: wenn man dn. Mol zu einer end

lichen Menge n1 gibt und die dabei aufgenommene Wllrme durch dn. dividiert. 
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Dagegen heiBt "letzte Losungswarme" ~sitt) die differentielle Losungswarme, die 
man erhaIt, wenn XI gerade gleich der Sattigungskonzentration ist. Losungs
wie Verdiinnungswarme konnen positiv oder negativ sein; sie konnen auch bei 
Anderung der Konzentration ihr Vorzeichen wechseln. 

Eine besonders einfache Kombination der GroBen WI und Ips ergibt sich, 
wenn man eine Losung von den Molenkonzentrationen Xl und X 2 mit unendlich 
viel Losungsmittel verdiinnt oder, was dasselbe ist, einer endlichen Menge des 
Losungsmittels unendlich wenig Losung (Xl' X 2) zufiihrt. Die bei diesem Vor
gang aufgenommene Warme, die - auf I Mol des gelOsten Stoffes umgerechnet
als integrate Verdunnungswarme (Jj(x,) bezeich:let wird, betragt (da sich der Wanne
inhalt des zugesetzten Losungsmittelquantums nicht andert): 

n2 (Jj(x,) = n l WI + n2 1p2 - n l WI - n2 Wz = - (nl WI + nz tpJ , 
oder (wie man durch Division mit n2 findet): (Jj(x.l = - (I Xz XI WI + ips) • 

Hier kann man mit Hilfe der Beziehung :w1_ = -~ ~lpl [(27), § II] WI durch 
Ipz ausdriicken. XI Xl OX! 

Da bei der praktischen Ausfiihrung kalorimetrischer Messungen nicht un
endlich kleine Anderungen dnl oder dn2 bzw. unendlich groBe Mengen der Losung 
verwandt werden konnen, miBt man die bisher aufgefiihrten GroBen hochstens 
anniiherungsweise; meist erhaIt man Warmetonungen von komplizierterem Cha
rakter. So ergibt sich, wenn man eine Losung durch Zusatz von reinem Losungs
mittel von der Konzentration x2 auf die Konzentration x~ verdiinnt, eine "inter
mediare Verdunnungswarme", die sich als Differenz zweier integraler Verdiinnungs
warmen darstellen liiBt. Ferner wollen wir die praktisch wichtige WarmegroBe 
betrachten, die man beobachtet, wenn man n2 Mol des reinen Stoffes 2 in nl Mol 
des reinen Losungsmittels auflost, wobei eine Losung des Molenbruchs 

Xz = ~+I . entsteht. Man bezeichnet diese GroBe, auf I Mol des Stoffes 2 be-
"I ". 

zogen, als "integrale Losungswarme" A(:r,) , da man sie sich durch einen Inte-
grationsprozeB aus ~:r,) ableiten kann 1. Gibt man namlich die zu lOsende Substanz 
in kleinen Mengen dnl sukzessive zu, so wird bei jedem dieser Schritte eine 
Warmetonung ldns auftreten; n2A(:r,) ist gleich der Summe aller dieser Schritte, 
wobei sich 1 vom Wert der ersten Losungswarme bis zum Wert ~:r,) andert. 

n, 

Also: n 2A(x.t=/J.q,nz• Andererseits kann man A(:r,) mit den bisher besprochenen 
: 0 

Warmetonungen in Zusammenhang bringen durch folgende Betrachtung. Die 
Warmetonung n2A(x.) des betrachteten Prozesses ist im Endeffekt n2 A(:r,) 
= - n2 W(2) - nl wei) + W', wenn W' die Warmefunktion der entstehenden Losung 
ist. Nun ist aberin Analogie zu Gleichung (2I), § IO: W'=nlwi + n 2 wS ' also: 

n2 /i(x,) = -nZw(2)-nl w(l) + nlwi + n2 wZ ' 

Setzen wir jetzt W(l) + WI fiir WI sowie 1ps + Ips fiir wZ' so erhalten wir: 

A(:r,)= _w(2) + ""I WI + 'I!-'z + Ips = ~:r,=O) + n,,1 WI + ips = ~:r,) + :1 WI 
121 

= l(:r,) + I - Xz WI .2 
Xz 

1 Es h~ndelt sich hierbei jedoch nicht um eine reversible Dbergangswarme im Sinne 
von S. 30 I ! n, 

I Die demnach bestehende Gleichung ~f)'dn2 =). + ~ tpl kann man veriiizieren. 
"I n z fl, • 

.- 0 If 0). 
indem man das Integral partiell integriert. wodurch man es in ). - - n. ~ dna umformt. 

n2 vna 
o 
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In sehr verdiinnten LOsungen, wo tvl und ty2 noch annahemd gleich Null sind, 
wird A also merklich gleich der ersten Losungswarme A(x. = 0). 1st die entstehende 
LOsung gesattigt, so bezeichnet man die zugehorige integrale Losungswarme A(satt) 

als "ganze Losungswiirme". Wegen der groBen Betrage, die in konzentrierteren 

LOsungen HI tvl annehmen kann, ist sie haufig von der "letzten Losungswarme" 
n l 

l(sltt) stark, mitunter auch dem Vorzeichen nach,verschieden. Z. B. ist die 
ganze LOsungswarme fUr LiCI in Wasser bei 25° C + 4624 cal (positives Vor
zeichen bezeichnet bei uns Warmeaufnahme!), die letzte Losungswarme aber 
nur + 600 cal. 

Es gehort zu den Hauptaufgaben thermochemischer Messungen an Losungen, 
aus den gemessenen komplizierteren WarmetOnungen die wichtigeren differen
tiellen Effekte abzuleiten, eine Aufgabe, die leider nur verhhltnismaBig selten 
emsthaft bearbeitet wurde. Nach we1chen Methoden man sie am bequemsten 
auszufiihren hatte, das darzustellen mussen ·wir uns hier versagen 1. 

Ideale oder vollkommene Mischungen. In Fallen, wo die Molekiile des 
Losungsmittels und eines gelosten Stoffes einander sehr ahnlich sind, kann es 
vorkommen, daB bei zunehmender Konzentrierung der LOsung sich die Wecftsel
wirkung der gelOsten Molekiile untereinander einfach deshalb der experimentellen 
Feststellung entzieht, weil der Zustand eines Molekiils der Art 2 nahezu ungeandert 
bleibt, wenn man Molekiile der Art I in seiner Umgebung durch so1che der 
Art 2 ersetzt (Beispiel: Athylenbromid/Propylenbromid, s. S. 360). In einem 
so1chen Fall kann man wirklich die Molekiile des Stoffes 2 annahemd in dem
selbell Zustand, den sie in unendlich verdunnter LOsung haben, bis auf den 
Moletibruch Xz = I konzentrieren; man findet also den "punktierten Grund
zusta.hd" angenahert realisiert in der reinen Fliissigkeit 2. Es bleibt dann die 
Giiltigkeit der Gleichung (4) im ganzen Konzentrationsgebiet X2 = 0 -~ I er
halten, die idealen Gesetze, die im allgemeinen nur in sehr verdiinnten Losungen 
erfiillt sind, gelten hier bei allen Mischungsverhhltnissen. Man bezeichnet so1che 
Mehrstoffsysteme als ideale oder vollkommene Mischungen. Da die Bezugs
zustande hier fiir beide Stoffe reale Phasen sind, versehen' wir die auf sie bezug
lichen GroBen nicht mit Punkten, schreiben also die Gesetze der idealen Mi
schungen in der Form: 

fll = ttl + RTln Xl = fl(l) + RTln Xl }. 
(5) 

fl2 = f.l2 + RT In X2 = fl(2) + R T In X 2 

Wenn diese Beziehung in einem gewissen Temperatur- und Druckbereich 
gelten soIl, mussen natiirlich die tv und tl im ganzen Mischbereich Null sein. Damit 
ist dann auch der Forderung der Konstanz der Ui, Wi. und Vi, die wir eingangs 

oi.. 0", ' 
Nun ist ~ = ~; beachtet man jetzt die analog (23), § 10, gebildete Beziehung n l ~"'I un, Onz n on. o • c 

= -nl ",!Pz (mit konstantem nil, die nI"'1 = -Jn2 ~!P2 dnz ergibt, so wird die linke Seite 
u~ u~ 

o 
obiger Gleichung I. + ~ "'1' was zu beweisen war. Eine ahnliche Betrachtung kann man . nz 
fiber den Zusammenhang zwischen integraler und differentialer Verdiinnungswarme an
stellen. 

I Verwiesen sei zur weiteren Informierung vo!' allem auf die Darstellung, die EUCKEN 
in MULLER-POUILLETS Lehrbuch Bd. 3 (I), Kap. 13, gegeben hat, und auf die Monographie 
von E. LANGE: "Ober Losungs- und Verdfinnungswarmen einiger starker Elektrolyte in 
Fortschr. d. Chern., Phys. u. phys. Chern. Bd. 19, H. 6, 1928, wo auch viel Literatur zu
sammengestellt fst, ferner auf den Artikel HERZFELD irn Handb. d. Physik Bd.9, S.98 
sowie auf LEWIS und RANDALL: Thermodynamik, Kap,8. 
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dieses Paragraphen zur Definition der idealen verdiinnten Losungen aufgestellt 
hatten, Genuge getan. Wir hatten naturlich auch von der Voraussetzung aus
gehend, daB diese Konstanz im ganzen Mischungsbereich erfiillt sei, die Gleichung 
(5) f'iir die vollkommenen Mischungen auf demselben Wege ableiten konnen wie 
Gleichung (1) fUr die in idealer verdiinnter Losung gelOsten Stoffe. 

Das Verhalten idealer Mischungen findet sich uberraschend haufig annahernd 
verwirklicht, wenigstens bei Anwendung relativ grober Untersuchungsmethoden. 
Wir werden ihm vor allem bei (flussigen und festen) Mischungen chemisch aQIV 
licher Stoffe begegnen, in einem praktisch idealen Grenzfall bei der Mischtmg 
von Isotopen desselben Elements, und mit hinreichender Annaherung bei der 
Mischung homologer Verbindungen der organischen Chemie. Dabei werden die 
Anforderungen an chemische Ahnlichkeit bei den festen Mischungen mit ihrem 
geordneten Aufbau naturgemaB weitergehend sein als bei den flussigen; gleicher 
kristallinischer Aufbau der reinen Stoffe und luckenlose Mischkristallreihen werden 
Vorbedingungen sein. - In § 21, S. 360/361 und in Beispiel 12 des Kapitel H werden 
wir uns noch eingehender mit dem Verhalten idealer Mischungen beschaftigen. 

Gemische, die vom idealen Verhalten stark abweichen. Handelt es sich in 
solchem Faile, der ja, auBer bei idealen Mischungen, immer bei etwas groBeren 
x2-Werten auf tritt, urn Losungen und Gemische, die in allen Mischungsver
haltnissen existenzfahig sind, so wird man in der Regel die reinen realen Stoffe 1 

und 2 als Bezugszustande wahlen und dann die verallgemeinerten Ausdrucke 

erhalten: fll = fl(l) + RTln al } 

fl'!. = fl(2) + RTln~ . (6) 

Handelt es sich aber urn Losungen, die nicht in beliebiger Zusammensetzung 
vorkommen, sondern wo der Stoff 2 in 1 nur begrenzt lOslich ist, wie bei wasserigen 
Salzlosungen, so wird man meist die Bezugszustande der verdiinnten Losungen 
und damit Gleichung (4a) anwenden. 

1m Faile fliissiger Mischphasen, die in allen Mischungsverhrutnissen existenz
fahig sind, ist als praktisch wichtigste Reaktionswarme die "moZare Mischungs
warmeH zu nennen, die zwar eng mit der soeben (S. 293) besprochenen integralen 
Losungswarme A zusammenhangt, aber wegen der hier fUr beide Komponenten 
den Vorzug verdienenden "unpunktierten BezugszustandeH eine besondere Be
sprechung erfordert. Diese Warmetonung, die wir, im Sinne der yom System 
aufgenommenen Warme gerechnet, mit ffi bezeichnen wollen, tritt auf, wenn 
Xl Mol der reinen Phase 1 mit x2 Mol der reinen Phase 2 zu Xl + X 2 = 1 Mol 
Mischung vereinigt wird. Es ist demnach 

ffi = w' - (Xl w(l) + X2 W(2)) , 

wenn wir mit w' = W' die molare Warmefunktion der Mischung (n == .I ~ Ge-I 
n 

samtmolenzahl der Mischung) bezeichnen. [Da wir oben fUr A die Gleichung 
fanden: n2 A = W' - (nl W(l) + n2 W(2») , ergibt sich die Beziehung ill = X2 A .J 

Berucksichtigen wir wieder, daB W' = nl WI + n2 W2 ist und daB bei Wahl 
der reinen Stoffe als Bezugszustande I1h = WI - zell) und tv2 = W2 - W(2) wird, 
so folgt 

Als Beziehungen, die vor aHem die Bestimmung der tvl und tv2 erleichtern, sind 
noch anzurnerken: 
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Beziehungen, die man leicht verifiziert, wenn man die Gleichung ID = Xl tvl 

+ X2 tv2 nach Xl oder X2 differenziert. Es ergibt sich dann namlich : n; = tvl - tv2, 

'1 0 IVI 0 IVa • [. h ) § ] Xl wei Xl-",- + X2-",- = 0 1St sle e (27, II. 
v Xl v Xl 

Deutung der Abweichungen vom idealen Mischungsverhalten durch spe
zie1le Vorstellungen iiber Molekularzustand und Wechselwirkungskriifte. Die 
Methode, die Abweichungen von den idealen Gesetzen durch EinfUhrung der 
Chemischen Potentiale und der Aktivitaten zu erfassen, ist eine rein formale, 
ein Umstand, der haufig als unbefriedigend empfunden wurde. Es hat natiirlich 
nicht an Versuchen gefehlt, die durch Einfiihrung der a statt der X gekenn
zeichneten Abweichungen auf molekulartheoretischer Grundlage zu erklaren, 
etwa durch Annahme von speziellen ckemischen Wechselwirkungen, die zur 
Bildung neuer Molekiilarten fiihren, deren jede fiir sich den Gesetzen der idealen 
Mischungen gehorcht. GewiB ist es schlieBlich moglich, auf diese Weise fast 
jedes Verhalten zu erklaren; jedoch erscheint die Ubertreibung des chemischen 
Standpunktes, die in der allgemeinen Anwendung eines solchen Verfahrens liegen 
wiirde, von thermodynamischem und molekulartheoretischem Standpunkt aus 
als unberechtigt, -sie wird ebenfalls zu einem Formalismus, der fUr die praktische 
Anwendung nfcht einmal be quem ist. Auch der Versuch1, fliissige Gemische mit 
mit Hilfe der VAN DER WAALsschen Zustandsgleichung zu behandeln, ist im 
Resultat, da er die Einfiihrung empirischer Koeffizienten erfordert, mindestens 
gegenwartig noch kaum weniger formal als die Methode der Aktivitaten. (Darum 
sol1 keineswegs verkannt werden, daB die VAN DER WAALssche Gleichung haufig 
einen brauchbaren Ausgangspunkt zu einer analytischen Darstellung der Ver
suchsresultate abgeben kann, wenn auch eine Deutung der in die so erhaltenen 
Formeln eingehenden Konstanten schwierig, eine Voraussage sogar unmoglich ist.) 

Angesichts der so vielfach bestehenden Unsicherheit, ob das Verhalten eines 
Gemisches vorwiegend durch Wechselwirkungen chemischer Art (Solvatation, 
Polymerisation u. dgl.) oder physikalischer Art (Ionenkrafte, VAN DER WAALssche 
Krafte) oder verschiedene Arlen der Wechselwirkung nebeneinander diktiert wird, 
ist die nicht erklarende, sondem rein den thermodynamischen Befund wieder
gebende Beschreibung dieses Verhaltens durch Restarbeiten bzw. Aktivitaten 
zunachst jedem anderen vorzuziehen. In Fallen aber, wo der Molekularzustand 
oder Art undEinfluB der physikalischen Kraftwirkungen durch vielseitige 
experimentelle Untersuchungen geklart erscheint (zum Beispiel Bildung von 
Doppelmolekiilen bei Carbonsauren in nichtwasserigen Losungsmitteln, Disso
ziation starker und schwacher Elektrolyte), stellt die Voraussage der Aktivitaten 
auf Grund dieser genaueren Kenntnisse und 'ihr Vergleich mit den empirisch 
bestimmten Zahlenwerten eine besonders bequeme und umfassende Priifung der 
speziellen molekularen Vorstellungen dar. Es darf natiirlich niemals die bequeme 
Darstellung der Befunde durch empirische Aktivitaten zu einer geringeren Ein
schatzung spezieller Vorstellungen tiber den mutmaBlichen Molekularzustand und 
die herrschenden Wechselwirkungskrafte fUhren, deren Herausarbeitung doch 
immer das Endziel der Forscl>.ung bleiben muB. -

Weitverbreitete Irrtiimer machen es wiinschenswert, hier noch einmal zum 
Ausdruck zu bringen, daB durch Einfiihrung der Aktivitaten keineswegs das 
Bestehen chemischer Wechselwirkungen negiert werden solI; nur der Zwang, 
ungenugend begl'undete spezielle Annahmen zur Grundlage jeder Darstellung 
zu machen, wird durch die Aktivitaten (oder die Einfiihrung der Restarbeiten) 
aus der Welt geschafft. Der Aktivitatsbegriff gestattet, die Beschreibung stets 

I VAN DER WAALS. KOHNSTAMM. VAN LAAR. R. LORENZ. 
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auf das zu beschranken, was empirisch feststeht, und stellt im ubrigen, ebenso 
wie die EinfUhrung der Restarbeiten f, eine auBerordentlich zweckmaBige Unter
teilung des gesamten Forschungsprogramms fUr Mischphasen dar. 

Verdiinnte Losungen dissoziierender Stoffe. 1m Hinblick auf die Wichtigkeit 
von Dissoziationsvorgangen in Losungen mussen wir noch die Anwendung der 
Gesetze idealer verdunnter Losungen erortern fUr den Fall, daB man als gelosten 
Stoff nicht einen resistenten Stoff betrachtet, sondern einen Stoff, der bei un
endlicher Verdunnung vollstandig in Dissoziationsprodukte zerfallt. Wir nehmen 
also an, der Stoff 2, den wir der Losung in der Molenbruchkonzentration x2 

zugefiihrt haben, sei zerfallen in Ya Bruchstiicke der Art a, Yb Teile der Art b usw. 
Dann werden, wenn X 2 sehr klein ist neben Xl' die Molenbruche der Dissoziations
produkte die Werte Xa = Ya X2 , Xb = Yb X2 usw. haben, da ja im Nenner des Molen
bruchs die Molenzahl n l des Losungsmittels ganzlich uberwiegt, die GroBe des 
Nenners also nicht merklich dadurch beeinfluBt wird, ob und in wie viele Bruch
stucke der Fremdstoff dissoziiert ist. Fur jedes der Spaltprodukte konnen wir 
dann das chemische Potential (in idealer Losung) schreiben in der Form: 

fla = f.!.a + ~a = t.La + R TIn Ya X2 

fib = f.!.b + fb = f.!.b + R TIn Yb X2 

usw. 
Wird eins oder einige der Spaltprodukte nicht nur von dem dissoziierenden 
Stoff 2 geliefert, sondern noch aus anderen Quellen, z. B. von Stoffen 3, 4, ... , 
so kann naturlich der Molenbruch dieser Spaltprodukte nicht speziell gleich 
Yi X2 gesetzt werden, sondern es muB Xi stehenbleiben. 

Da wir als "Stoff 2" einfach die Summe seiner Spaltprodukte auffassen 
und die Arbeit bei HinzufUgung des Stoffes 2 sich aus den Einzelarbeiten bei Hin
zufUgung seiner Spaltprodukte additiv zusammensetzt, haben wir das "chemische 
Potential des Stottes 2" einfach aus der Summe der Potentiale seiner Spaltprodukte 
zusammenzusetzen, also: 

{t2 = 'JIafia + Ybflb + .. " oder 

fl2 = Yaf.!.a + Ybf.!.b + ... + RT(Ya lnYa x 2 + Yb ln 'JIb x 2 + ... ). 
Schreiben wir nun fUr die konstante Summe Yaf.!.a + Ybf.!.b + ... der Kurze 
halber .IYif.!.i, und statt der Klammer .IYilnYiX2' so erhalten wir: 

fl2 =.IYif.!.i + RT • .IYilnYiX2· (7 a) 

Diese Gleichung benutzen wir zur Wahl eines passenden Grundzustandes fUr den 
Stoff 2, in dem nicht wie bisher In X2 = 0, sondern.I Yi In Yi X2 = 0, also 

x~ = __ I -,- ist (Y = Ya + Yb + ... = .I Yi) , wobei der Stoff 2 sich vollkommen 
II (V/I) 

dissoziiert in dieser idealisierten Konzentration in Losung befinden wurde. Wir 
erhaltendann f.!.2 = .I 'JImi und 

fI~:- f.!.2 + f2 = f.!.2 + RT .IYilnYix2· (7 b) 

Wir sehen, daB diese Gleichung den Ausdruck fUr undissoziiert ge16ste Stoffe' 
in sich schlieBt. In dem wichtigsten Fall der Dissoziatibn in zwei verschiedene 
Spaltstiicke wird .IYi In Yi x 2 = 2In x 2, der Grundzustand, fUr den dieser Ausdruck 
= 0 werden solI, hat dann also wie friiher die idealisierte Konzentration x2 = I. 

Die Aktivitiit des Stoffes 2, wie immer durch R TIn a = f definiert, strebt 
bei groBer Verdunnung dem Wert !l2 = x; . II (Ylf) zu, d. i. clem Wert x~ im 
Falle binarer Dissoziation (Typ KCl, MgSO,), den Werten 4x~, 9X~, 2 2 • 33 . x~ 
in den Fallen CaC12 , La(N03)3, La2(SO')3' 
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Haufig zieht man vor, an Stelle des chemischen Potentials eines dissoziieren
den Stoffes das mittlere Potential seiner Spaltprodukte einzufiihren. Bezeichnen 

wir dies mit !-la, b ... , so ist es definiert durch !-la, b ... = ~ (Va pa + Vb!-lb + ... ) = :' . 

Setzen wir den Grundzustand so fest, daB f!-a, b ... = ~ ~ V; f.!; wird, so erhalten 

wir in idealer Losung: 

sowie 

- Cl +f - ~~ :t.+RT~v'lnv·x -~ +~f I !-la,b ... -f,a,b ...• a,b·"-~vt.1 ~v 12- v f!.2 v. 2 

I 
(8) 

~(I,b ... =~; . 
Die "mittlere Aktivitat" del' Spaltstticke strebt also bei groBer Verdunnung dem 
Wert x2' II (Vl,)I/·ZU. Fiir ia,b ... , den "mittleren Aktivitatskoeffizienten der 
Spaltstucke", der bei hohen Verdunnungen gegen 1laufen soIl, mussen wir also 
die Definition einfiihren: 

I. _ ,!a,b ... 
la,b ... - 1 • 

X • II (v;",), 

Das Produkt im Nenner nimmt flir die Typen KCI, CaCI2 , La(N03)3' La2(SO')3 

die Werte an: II (v/,i)+- = 1, 2 i , 3~, (22 • 33)~. 
Auch hier .nuB zusatzlich bemerkt werden, daB in Fallen, wo das Spalt

produkt i nieht nur durch Dissoziation des Stoffes 2, sondem auch aus andem 
Quellen geliefert wird, an Stelle von Vi X2 das allgemeinere x; zu treten hat; 
I • d d !Ja, b ... 
la, b ... wlr ann --;-. , 

II x/ 
Diese Betrachtungen lassen sich ohne weiteres auf andere Konzentrations

maBe (Kilogramm- und Litermolaritaten) ubertragen; man hat dann in den 
Formeln dieses Abschnitts einfach x durch m oder Oezu ersetzen. 

Die Aktivitiit des Losungsmittels strebt, wenn ein in insgesamt V Teile disso
ziierender Stoff 2 aufgelOst ist, im FaIle vollstandiger Dissoziation dieses Stoffes 
nach (3) dem Werte al = 1 - V x2 zu. Fiir sehr kleine x2 erhalt man nach (3a) 
das Grenzgesetz II = - R Tv X2 • 

Man wird fragen, was die Betrachtung eines nieht resistenten gelosten 
Stoffes, dessen Molekiile und Eigenschaften uns vielleicht ganz unbekannt sind, 
sowie die Einfiihrung gemittelter GroBen fur einen Zweck hat. Darauf ist zu 
antworten, daB der Nutzen uberall dort gegeben ist, wo die einzelnen gelosten 
Molekiilarten gar nicht unabhangig voneinander der Losung zugefiihrt oder ent
nommen oder in ihr studiert werden konnen, also namentlich beim Vorliegen 
elektrolytischer Dissoziation. In Elektrolytlosungen ist es bisher noch in keinem 
Falle ge1ungen, die Aktivitaten der einzelnen Ionenarten sieher zu bestimmen, 
es sind immer nur die uber aIle Ionenarten eines Salzes gemittelten GroBen bzw. 
die aufc dieses Salz als Ganzes bezogenen GroBen unmittelbar zuganglich. 

Bemerkt sei noch, daB man die Formeln (7) auch unter der Annahme ab
leiten kann, daB undissoziierte Molekiile des Stoffes 2 mit seinen Spaltprodukten 
im chemischen Gleichgewicht stehen. Nach § 10, Gleichung (6) muB namlich 
im Gleichgewicht ~Vi!li= 0 sein, also -!-l2 + Va!-lll + Vb!-lb + ... = o. 
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Kapitel E. 

Chemische Affinitaten und Gleichgewichts
bedingungen, dargestellt durch mefibare 

thermodynamische Grofien. 
Einleitung. Nachdem in den vorangehenden Kapiteln das Material zur Be

stimmung chemischer ArbeitsgroBen (Affinitateri) und Gleichgewichtsbedingungen 
gesammelt worden j st, wollen wir jetzt fiirdie wichtigsten Sonderfille die Ausdrucke 
ffir die chemischen Arbeitskoeffizienten ~ wirklich aufstellen und durch Null
setzen dieser Ausdrucke die Gleichgewichtsbedingungen erschlieBen. Dabei 
werden wir die Aufgabe im allgemeinen so auffassen, daB wir uns die Ausdriicke 
ffir die ~ in Abhangigkeit von den physikalischen (P, T) und chemischen (Xl' X2 ••• ) 

BestimmungsgroBen der verschiedenen an der Reaktion beteiligten Phasen auf
gebaut denken aus direkt gemessenen thermischen GroBen mit jeweils mehr oder 
weniger weitgehender Benutzung theoretisch bekannter GesetzmaBigkeiten 
(NERNsTsches Theorem, Gasgesetze, Gesetze der verdiinnten Losungen usw.); 
speziell erhalten wir dann die Gleichgewichtsbedingungen zwischen den p, T 
und x durch Nullsetzen dieser Ausdrucke ffir die ~. Allerdings wird sich diese 
Behandlungsweise der zu erortemden chemischen Probleme nicht rein durch
fUhren lassen, und es wird haufig das Gewicht auch auf der umgekehrten Frage 
liegen, welche Gesetze bes,onders ffir die Konzentrationsabhangigkeit der che
mischen Potentiale oder der Aktivitaten der einzelnen Stoffe aus direkt beob
ackteten Mfinitaten (speziell elektromotorischen Kraften) oder Gleichgewichten 
zu erschlieBen sind. Derartige Umkehrungen der Fragestellung sind bei dem 
funktionalen, nicht kausalen Zusammenhang, den alle thermodynamischen Be
ziehungen darstellen, natfirlich nicht zu vermeiden, ebensowenig der gelegentliche 
Hinweis auf die Berechnung von Warmeellekten aus dem beobachteten Temperatur
gang chemischer Mfinitaten oder Gleichgewichte. Das hindert aber nicht, daB 
wir als Richtlinie zunachst die oben gekennzeichnete Fragestellung beibehalten; 
in einer SchluBbemerkung zu diesem Kapitel (§ 24) werden wir dann auf die 
erwahnten anderen Ausgangsstandpunkte zuruckkommen. 

Begeben wir uns nun an die Aufgabe, die se-Werte der Reaktionen und damit 
die Gleichgewichtsbedingungen durch entweder rein thermodynamischen oder 
halb theoretischen "Aufbau" der ~ oder fJ. zu ermitteln, so haben wir uns stets 
zu vergegenwartigen, daB die allgemeine Besti~mung der ~ aus thermodyna
mischen Daten die Existenz und the:rmodynamische Untersuchung der in bezug 
auf diese Reaktionen wahlweise gehemmten Systeme voraussetzt. Beziehungen, 
die fur Systeme gelten, die bei allen mit ihnen vorgenommenen Veranderungen 
(von Druck, Temperatur und gegebenenfalls der stofflichen Zusammensetzung) 
ihr Gleichgewicht in bezug auf die betreffende Reaktion uberhaupt nicht ver
lassen, sind zwar auch von groBem Interesse (Kapitel G), gestatten aber nicht, 
die Bedingungen zwischen den Variabeln, die im Gleichgewicht erfiillt sein mUssen, 
von vornherein vorauszusagen. Wir werden uns mit so1chen "Veranderungen 
bei wahrendem Gleichgewicht" in diesem Kapitel nur ganz gelegentlich be
schaftigen. 

Hinsichtlich der Fiille ~ =+= 0 sei hier noch einmal daran erinnert, daB sie 
ffir die Elektrochemie eine besondere Rolle spielen (vgl. III, § 3, S. I55/I57). 
Beispiele hierzu werden in § I6 (nur reine Phasen) und in § 2Q (Mischphasen) 
gegeben. 



300 III. Kap. E. Chemische Affinitaten und Gleichgewichtsbedingungen. § 16. 

§ 16. Aggregatzustande und reine Stoffe. 

Wir betrachten zunachst Reaktionen und Gleichgewichte zwischen Phasen, 
die als Ganzes an der betreffenden Reaktion teilnehmen, so daB die Zusammen
setzung jeder Phase bei der Umsetzung erhalten bleibt. Es handelt sich hier 
z. B. urn den tlbergang eines reinen Stoffes in einen anderen Aggregatzustand, 
urn die Zersetzung eines Stof~es in zwei andere reine Stoffe usw. Wird ein gemein
samer Druck p und eine gemeinsame Temperatur T angenommen, so ist der 
spezifische Zustand jeder Phase und damit auch der ~-Wert der Umsetzung 
durch p und T vollkommen bestimmt; im Falle des Gleichgewichts liefert die 
Beziehung se = 0 einen Zusammenhang zwischen p und T, wir haben es also 
stets mit einem sog. vollstandigen System zu tun. 

Beim Aufbau von ~ aus thermodynamischen Daten fallen hier alle Kompli
kationen fort, die durch die Konzentrationsabhangigkeit bedingt sind. 1m 
tibrigen wird man den Aufbau von ~ verschieden wahlen, je nach den zur Be
stimmung vorhandenen Daten; es kommen auBer den spezifischen Warmen und 
den VolumbeziehungenAngaben tiber spezielle Werte Sl'(T"po)' m3(T"p,) oder 6(T"p,) 

in Frage oder Angaben tiber Entropiekonstanten der einzelnen Stoffe und eine 
Reaktionsenergie oder endlich Angabe der Entropie- und Energiekonstanten der 
einzelnen Stoffe (Il-Darstellung). 

I. Zwei Aggregatzustande desselben Stoffes. 

EmpirischePhasen. Unter empirischen Phasen wollen wir solche verstehen, 
fiir die keine besonderen GesetzmaBigkeiten nach Art des NERNsTschen Satzes 
oder der idealen Gasgesetze in Anwendung kommen konnen. Ftir solche Phasen 
mtissen. zur Bestimmung von Reaktionsarbeiten oder Gleichgewichten nach § II 

je zwei von den ReaktionsgroBen m3, ~ und.2 oder 6 empirisch ermittelt (oder aus 
empirischen Daten ermittelbar) sein. Handelt es sich urn zwei Phasen P' und P" 
desselben Stoffes (z. B. Wasser und Eis), so ist die zu betrachtende Reaktion der 
tlbergang einer Menge dn des Stoffes aus der einen Phase (PI) in die andere (P"). 
1st eine irreversible Ubergangswarme m3 (z. B. als Differenz der Standard-Bil
dungswarmen ~ des Stoffes in beiden Phasen) gegebenund ferner ein Wert von 
~ (speziell ~ = 0 fUr ein Wertepaar p, T), so kann man daraus nach § II die 
Werte ~o' m30 und 6 0 unter gewissen Normalbedingungen Po, To ermitteln und 
zur allgemeinen Darstellung von ~ z. B. Formel (II), § II, benutzen: 

T T P 

~ t::'::. ~o fd T f( " ') d T fv" - v' d T = -:- eo + T - . T2 Cp - cp + -r- p. ( 1) 
T. T, Po 

Durch Nullsetzen von ~ erhalt man die Gleichgew·ichtsbedingung zwischen 

p und T, also dem Gleichgewichtsdruck und der Gleichgewichtstemperatur. 
In § 9, S. 198, hatten wir festgesetzt, daB in einem "vollstandigen Gleichgewicht", 
wie es hier vorliegt (Zabl der Phasen um·1 groBer als die Zahl der unabhangigen 
Bestandteile), die jeweils als "abhangig" betrachtete Variable p oder T mit 1r: 

(Gleichgewichtsdruck) oder -9- (Gleichgewichtstemperatur) bezeichnet werden 
solI. In Formeln, in denen die Entscheidung zwischen "abhangigen" und "llll
abhangigen" Variabeln offenbleibt, gebrauchen wir 7r und -9- gleichzeitig. 

Die CLAUSIUS-CLAPEYRONSche Gleichung. Am wichtigsten ist bei Gleich
gewichtsuntersuchungen nur empirisch gegebener Phasen der Dbergang von einem 
empirisch gegebenen Gleichgewichtszustand 1r:o, -9-0 aus zu mehr oder weniger 
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benachbarten Zustanden p, T. Fur den Gleichgewichtszustand gilt St'o = 0, 

also ~o =.:to· So = £0 (~eversible Ubergangswarme). Es ist in der Literatur 
ublich, diese reversibeln Ubergangswarmen, die als Schmelzwarmen, Verdamp
fungswarmen, Umwandlungswarmen fester Modifikationen auftreten, mit be
sonderen Buchstaben, z. B. r oder 1 zu bezeichnen; auch in unserer Nomenklatur 
wird der Spezialfall £ = ~ zweckmaBig durch einen neuen Buchstaben hervor
gehoben: wir wollen reversible Ubergangswarmen allgemein mit A bezeichnen. 
Gleichung (I) 'nimmt darln die Form an: 

T T p 

~ Ao Ao f d T f( II ') d T f v" - v' d T = -- ff; + T - T2 cp - cp + T p, 
~,~, n, 

und im Falle des Gleichgewichts auch im neuen Zustand (statt p, T schreiben 
wir dann 1T:, .:t) erhalt man aus ~ = 0 die Bedingung: 

~ T rr 

(I I) fdTf(II ')dT f'v"-v l 

Ao .f}o -7} + P Cp-Cp = -()-- dp. (I a) 
8. :to n. 

Die Cp sind hierbei, gemaB der Ableitung von (II), § II, bei konstantem Druck 
1T:o zu messen, die v fur den ganzen Bereich der p und T, so daB, die rechte Seite 
von (Ia) fUr jede Temperatur .:t als Funktion von 1T: (und .:t) auftritt. 

Urn die praktisch wichtige Differentialform dieser Gleichung zu erhalten, 
geht man jedoch einfacher von der Gleichung aus, die fUr die Veranderungen 
bei wahrendem Gleichgewicht (Kapitel G) spater die Hauptrolle spielen wird, 
der Gleichung d~ = 0, d. h. da ~ hier nur von p und T abh1i.ngt: 

iJ~ c;-~ 
opd1T:+ oT d.:t=o. 

Daraus erh1i.lt man wegen ~: = ~ [= v" - v' wegen (11'), § IOJ und 

~ ~ = - S (= - ¥) : 
~d1T:-Sd:t=o I 

dn 6 A dT = ~ = T(v"-v') . 
d.[J. .[J. (v" -v') 
dP = A 

oder 
(2) 

Hiemach ist zur Bestimmung der differentiellen Anderung des Gleichge
wichtsdruckes mit der Temperatur bzw. der Umwandlungstemperatur mit dem 
Druck, auBer dem unmittelbar meBbaren Molvolum v" und ~,' der beiden Phasen 
(beim Gleichgewichtsdruck), nur die Kenntnis der Umwandlungswarmen bei kon
stantem Druck (ffir den Gleichgewichtsdruck) notwendig. 1st 4 eine Schmelz
warme (also positiv), so ist mit wachsendem Druck eine Erhohung der Schmelz
temperatur verbunden, wenn, wie bei den meisten Stoffen, v" der Schmelze 
groBer als v' des Festkorpers ist, eine Emiedrigung dagegen, wenn, wie beim 
System Eis - Wasser v' > v" ist. Viele hundertmal groBer als bei zwei dichten 
("kondensierten") Phasen ist jedO<'h die Anderung von.:t mit p, wenn eine· 
Phase dampll6rmig ist, da das Molvolum des Dampfes (gegen das dann v' meist 
vemachlassigt werden kann) in diesem Verhrutnis groBer ist als das Volum und 
a fortiori die Volumdillerenz von kondensierten Phasen. Allerdings sind auch die 
Verdampfungs- oder Sublimationswarmenin der Regel wesentlich groBer, aber 
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doch nicht von ganz anderer GroBenordnung als die Schmelz- und Umwand
lungswarmen fester Stoffe, so daB der EinfluB des weit groBeren ~ durch den 
Anstieg in .d Hingst nicht aufgewogen wird. Kondensierte Phasen, die mit 
einer relativ groBen Volumanderung eine sehr kleine Umwandlungswarme ver
binden, sind aus energetischen Griinden nicht zu erwarten. 

Gleichung (2) ist die bekannte CLAUSIUS-CLAPEYRONSche Differential
gleichung, die schon 1834 von CLAPEYRON abgeleitet wurde 1• Doch vermochte 
erst CLAUSIUS 1850 eine darin auftretende unbekannte Temperaturfunktion 
als unsere "absolute Temperatur" festzulegen. Beispiele zur Anwendung der 
CLAUSIUS-CLAPEYRON-Gleichung finden sich im Kapitel H, 1. und 2. Beispiel; 
fiber die Bedeutung von Gleichung (2) zur Aufstellung integraler Dampfdrl,lck
forme In vgl. das weiter unten, S.304/305, Gesagte. 

tiber die Abhangigkeit der Umwandlungs-, Schmelz- und Verdampfungs
punkte (bei Atmospharendruck) von der chemischen Konstitution der Stoffe 
sind, ebenso wie fiber annahemde Zusammenhange mit den kritischen Tempe
raturen ihrer Dampfe, eine Reihe von empirischen oder annahemden Gesetz
maBigkeiten bekannt. Ihre Besprechung liegt auBerhalb des hier vorgeschriebenen 
Rahmens. 

NERNSTsche Phasen. Bei zwei Phasen desselben Stoffes, die sich beide (in
folge einer Umwandlungshemmung) bis T = 0 verfolgen lassen und fUr deren 
Umwandlung @5(T=O) bekannt (speziell = 0) ist, wird man fUr den Arbeitskoeffi
zienten ihrer Umwandlung den Ausdruck (9), § 12 wahlen: 

p 

se = m3(0) (- T@5(o)) - (F" - F') + j(v" - v') d p, 
p, 

wobei die F die NERNsTschen Funktionel1 Gieichung (12), § 12, bedeuten, die 
ebenso wie m3(0) nur fUr den Druck Po bestimmt zu ~erden brauchen 2. Hier ist 
das Gleichgewicht vollstandig durch die Messung eines m3-Wertes bestimmt, von 
dem man vermittels Gleichung (10), § 12, 

m3(0) = m3- (E" -E') 

auf den m3(O)-Wert beim gleichen Druck Po extrapolieren kann. 
Eine (ideale) Gasphase: Dampfdruckformeln. Bei der Aufstellung des Arbeits

koeffizienten der Verdampfung ist beim heutigen Stand der Erkenntnis schon 
vielfach eine absolute Zedegung von se in die wWerte beider Phasen geboten: 

se = fl(g) - fl'· 

Wir lassen dabei den Aggregatzustand des Kondensats (Phase PI) noch unbe
stimmt, nehmen aber ffir den Dampf die idealen Gasgesetze an (dies wird durch 
den Phasenindex (g) angedeutet). Dann gelangen wir nach (12b) , § 13 zu folgen
der Darstellung: 

~=fI.{g)-fl.' =1 p_5+ r l T-(·+ .)+fl.z-fl.' 
R T R T n 2 n ~ ~r RT· 

Hier tritt als einzige noch nicht explizit durch p und T ausgedrfickte GroBe der 
Ausdruck flz -!/ von der Dimension eines Arbeitskoeffizienten auf, welchem 
wir die Bedeutung einer allerdings in etwas eigentfimlicher Weise definierten 
chemischen Grundarbeit zuschreiben konnen. Er stellt namlich die Arbeit dar, 
die notig ist, urn den Stoff aus seinem kondensierten (flfissigen oder festen) Zu
stand in einen anderen Aggregatzustand fiberzuffihren, der pro Molekill eine 

1 OSTWALDS Klassiker Bd.216. 
2 Der Index. (0) steht wieder zur Abkiirzung fiir (T=O). 
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Freie Energie besitzt, die gleich der inneren Freien Energie (ohne Rotation) der 
Gasmolekiile ist. Also gewissermaBen die Arbeit zum 'Obergang in den inneren 
Zustand des Gasmolekiils. Die Einfiihrung dieses Begriffs hat sich besonders 
in derThermodynamik der Gliihelektronen als zweckmaBig erwiesen1 ; die -
wegen der Attraktionskrafte der Teilchen stets positive - GroBe /-'. -/-" wird 
dort als Austrittsarbeit fiir die betreffenden Ionen- oder Atomart bezeichnet. 
Fiihren wir diese Normalarbeit st, die wir wegen ihres Zusammenhanges mit 
fl. als st. bezeichnen: st. = fl. - fl', in unsere Formel (4) ein, so erhalten wir 
ffir das Gleichgewicht sr = 0 folgende Dampfdruckformel (st-Formel): 

In 7t = 5 ~ "In T + (i + i,) - :~ I 
R· (5) '. '. 5 +, • \\ + ',) T-2- - RT ,,=e . ·e 

Man ersieht, besonders deutlich aus der logarithmischen Darstellung, 
daB (wenn wir st. in erster Naherung einmal als konstant annehmen) immer ein 
Gebiet bei nicht zu hohen Temperaturen (und entsprechend nicht zu groBen 

Drucken) existieren muB, in dem das Glied :~ eine ganz iiberwiegende Bedeutung 

ffir den Temperaturverlauf des Dampfdrucks besitzt; es ist also in diesem Gebiet der 
b 

wesentliche Verlauf von" durch eine Funktion a· e- T gegeben (a und b zwei 

positive Konstanten). Erst bei Temperaturen, wo :~ in die GroBenordnung von 
5+r ' 

5 + " kommt, gewinnt das T-2-- Glied Bedeutung, wie man durch Differentiation 
2 

von In" nach T erkennt. Bei den schwer verdampfenden Substanzen liegt dieser 
Bereich jedoch in unzuganglichen Temperatur- und Druckgebieten. Das Glied, 
welches in st. die Temperaturabhangigkeit der fl. und /-' darstellt, beeinfluBt den 

5+r 

Gang von" meist in niederer oder gleicher GroBenordnung wie das T-2-- Glied. 
Bemerkenswert ist, daB wegen des Zusammenhangs von i mit dem Mole-

kulargewicht M - es ist ja nach (13), § 13, e' = Const X M~ - der Dampfdruck 
einer Substanz bei gleichen Werten der st und r mit der Masse des Dampfes in 
der i-ten Potenz wachstll, so daB es bei sehr genauer Kenntnis aller iibrigen 
Daten sogar moglich sein muB, das Molekulargewicht des Dampfes aus dem 
Dampfdruck zu bestimmen. 

Wahrend bisher iiber die naheren Eigenschaften des Kondensats nichts 
vorausgesetzt wurde, betrachten wir nunmehr das Gleichgewicht zwischen 
einem NERNsTschen Korper [Phasenindex (s)] und seinem Dampf. Dann konnen 
wir uns bei der Bestimmung von se sogleich derFormeln (27), § 13, bedienen, die 
fiir eine derartige Reaktion aufgestellt wurde. Es gilt danach: 

~= ~IO) -{(i+ir+lng(OI) _ s::}+lnp_5 +"lnT- F.\ 
RT RT 11 R 2 RT (6) 

Fl.) If·· + RT -RT v(B1dP, • 
----- P. 

1 Vgl. hierzu den Artikel von SCHOTTKY und ROTHE in WIENS Handbuch der Ex-
perimentalphysik Bd. 131, Art. I; 1928. 

I Diese Folgerung ist nach der statistischen Ableitung daraus zu erkll!.ren, dal3 schwere 
Molekiile bei gleicher Temperatur (gleicher kinetischer Energie) einen grol3eren Impuls be
sitzen und infolgedessen grol3ere Gebiete des Phasenraumes einnehmen, mehr Realisierungs
moglichkeiten haben. Ob man diese Folgerung durch rein kinetische Betrachtungen (Gleich
gewicht zwischen kondensierenden und verdampfenden' Molekiilen) ableiten kann, ist uns 
jedoch nicht bekannt. 
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eine Gleichung, die wir natfirlich auch aus (4) erhalten konnen, indem wir die 
Darstellung (Sa), § I3, ffir /-lz und (27b), § I3, fUr /-l' = /-l(S) einfiihren. Fist dabei 

T T 

das NERNsTSche Symbol ffir das Doppelintegral T f~~fcpdT [s. Gleichung 
o .0 

(I2), § I2], das, wie die Indizes anzeigen, einmal fUr das ideale Gas mit Cz und 
das andere Mal mit c~) ffir den NERNsTschen Korper zu bilden ist. Ffir Ing(O) 

kann nach (I7a), § I3, auch 5~~ geschrieben werden. s~~ wird fUr NERNSTsche 

Korper = 0 angenommen; J v(S)dP ist praktisch zu vernachlassigen. Die Warme
Wnung ~(O) = w~~~ - w~~~ kann auch als reversib~~ Verdampfungswarme A(o) des 
Korpers bei T = 0 aufgefaJ3t werden, da der Ubergang von dem Drucke Po 
zum Gleichgewichtsdruck 1r(O) beim absoluten Nullpunkt sich sowohl fUr den festen 
Korper wie fUr das ideale Gas ohne Wanpeeffekt vollzieht. Setzen wir nun end
lich Sf = 0, so erhalten wir die NERNsTsche Dampfdruckformel: 

(0) 

I _ A(0)+5+ r l T+ F._~(OI+(.+ .)+5,(0 ( 5(0») 
n1r-- RT -2- n ~y- t, 1, 7l -If . 

1st hier s~~~ = 0, so tritt in dieser Dampfdruckgleichung nur die Chemische 

Konstante des Gases (i + i, + 5~t) auf; nach den § I7, S. 3I6 erwahnten Unter

suchungen von EUCKEN wird man jedoch vorlaufig davon noch die Dampfdruck-
(0) 

s 
konstante i = i + i, + S~o) - ;) in manchen Fillen zu unterscheiden haben. 

Mit Einfiihrung von dekadischen Logarithmen und der Atmosphare als 
Druckeinheit ergibt sich:, 

(0) 

A(o) 5 + r . ' F.- F(8! 5.(0)- 5(0) 
log 1rAtm = - --T~ + -- log T + ---T + (C + Cr ) + . (7 a) 

4,573 . 2 4,573 . 4,573 

Hierbei ist C durch (II), § I3, gegeben und Cr = 0,4343 . ir. Energien und spezi
fische Warmen sind in kleinen Kalorien zu rechnen. 

Uber die Prfifung dieser Dampfdruckgleichungen in Form einer experi
mentellen Bestimmung der C und s ist schon in § I3 gesprochen worden. Die 
A(o) werden dabei entweder durch Extrapolation gemessener Verdampfungs
warmen mit Hilfe der spezifischen Warmen auf den absoluten Nullpunkt [nach 
(IO), § I2] oder aus einer Reihe von Dampfdruckmessungen nach Gleichung (7a) 
o;;elbst bestimmt. 

Die' Aufstellung von Dampfdruckgleichungen ffir Phasen, die sich nur fiber 
einen Schmelz- oder Umwandlungspunkt in NERNsTsche Korper verwandeln 
und bis T = 0 verfolgen lassen, macht nach den in § I2, S. 236 gemachten Aus
fiihrungen keine Schwierigkeiten. Die Anwendung der NERNsTschen Dampf
druckformel wird in Beispiel3, Kapitel H, gezeigt. 

Anwendung der CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen Gleichung auf Dampfgleichgewichte. 
An Stelle der bisher besprochenen integralen Dampfdruckformeln hat lange Zeit 
die aus cer CLAUSIUS-CLAPEYRON schen Gleichung (2) folgende differentiale 
J?ampfdruckformel eine groJ3e Rolle gespielt, in der A in diesem Fane als Ver
dampfungswarme bei konstantem Druck (d. i. dem jeweiligen Gleichgewichts
druck) bei der jeweiligen Gleichgewichtstemperatur zu deuten ist, wahrend 
v" = v(g) , v' = v{l) oder v(s) wird: 

d 7r .1 

d T T (;TiO .::..:: 7J1' 
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Die Integration dieser Formel unter der Annahme v' ~ 0, v({:)= RT (idea~es 
'Jf 

Gas) liefert: 

ln7r=fR~2dT+Const. (2a) 

Da jedoch eine Reihe von A-Werten (in Abhangigkeit von T) viel schwerer 
direkt me.l3bar ist als die Dampfdrucke selbst, hat auch diese Gleichung nur in
sofern Anwendung zur Berechnung von Dampfdrucken gefunden, als der Tempe
raturgang von A aus der Differenz der Molwarmen von Dampf und Kondensat 
der einzelnen Phasen erschlossen werden konnte, wobei der Einflu.13 des Druckes 
auf A noch vernachlassigt, also fiber die spezifischen Warmen bei konstantem 
Druck Po integriert werden konnte. Unter diesen Umstanden unterscheidet sich 
aber (2a) nicht mehr von den Formeln, die man aus unseren Integraidarstellungtn 
von sr gewinnt, wo die Temperaturintegration von vornherein bei konstantem 
Druck erfolgt. 

Erwahnenswert ist noch die einf~che Formel, die man durch Integration 
von (2a) erhaIt, wenn man A in erster Naherung als konstant ansieht (d. h. 
wenn map den Unterschied in den spezifischen Warmen von Dampf und Kon
densat vernachlassigt). Man erhalt dann, bei EinfUhrung dekadischer Loga
rithmen, 

./l 
log 7r = - ---T + Const, 

4,57 • 

eine Formel, die h~ufig sehr gute Dienste leistet (s. auch § 19, S.332/33). 

(2b) 

Dampfdruck bei nichtidealem Verhalten des Gases. In diesem FaIle, der die 
allgemeinere Form (2) der CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen Gleichung als Differential
gleichung voraussetzen wiirde, erscheint ebenfalls die Anwendung unserer inte
gralen Darstellung als der einfachere Weg1. Es andert· sich, nach den Aus
fUhrungen von § 14, nichts, als da.13 das bisher benutzte f-l<i:> [s. (27a), § 13] durch.; 
weg durch ein Glied: 

p 

f(g) = J(v(g) - v) dp (8) 
o 

[Gleichung (I), § 14] zu erganzen ist oder da.l3, was dasselbe ist; in der Formel 
fUr f-l@ der Druck mit einer Aktivitat multipliziert wird, die sich aus R TIn a = f(g) 

[Gleichung (I4), § 14] bestimmt. Die iibrigen in dem Ausdruck fUr f-l({:J auftreten
den Gro.l3en (f-l(O) und spezifische Warmen) sind dann auf den idealisierten Zu
stand zu beziehen, dem das Gas bei gro.l3er Verdiinnung zustrebt; ~(O) oder A(o) 
in den Gleichungen (6) und (7) stellen dann also die Normalverdampfungswarme 
IS bei unendlicher Verdiinnung des Dampfes dar. Aus einer gemessenen Verdamp
fungswarme bei endlichem Dampfdruck 7r erhalt man diejenige bei unendlich 
kleinem Druck nach IS = A(1<) - tu(g) [s. (IS), § II], wobei tu(g) nach (6); § 14, 
bestimmt werden kann; man kann dann IS mit Hilfe der fUr unendliche Ver
diinnung des Gases geltenden spezifischen Warme cp nach (17), § II auf T = 0 

extrapolieren. Meist wird aber A(o) nicht aus einem direkt gemessenen A, sondern 
aus der Dampfdruckkurve selbst ermittelt werden; dann ist eine andere Kor
rektur als die durch EinfUhrung der Aktivitat iiberhaupt nicht notig. 

Was den Wert von f(g) anbetrifft, so sind einerseits die VAN DER WAALsschen 
Korrekturen auf Attraktion und Raumerfiillung der Gasmolekiile zu beriick
sichtigen, andererseits kann aber bei Gasen, die zur Dissoziation oder Asso-

1 Dber die verschiedenen Abweichungen, die bei Verwendung der CLAUSIUS-CLAPEYRON

Gleichung zu berucksichtigen sind, vgl. A. EUCKEN: Z. f. Physik Bd. 29, S. 1-35, 1924. 

Schottky, Thennodynamik. 20 
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ziation neigen, die Anderung des Molekularzustandes beim 'Obergang vom ver
diinnten zum dichten Gas eine erhebliche Rolle spielen. So ist z. B. fiir Wasser
dampf im Gleichgewicht mit Wasser bei 2000 C (n = 15,4 Atm.) die Korrektur, 
die man nach der VAN DER W AALsschen Gleichung aus den kritischen Daten des 
Wasserdampfes ableitet, etwa - 5 % des idealen Dampfdrucks, wahrend der 
wirkliche Dampfdruck urn ca. - 13 % abweicht. - Die Anwendung von Glei
chung (8) bei Verdampfungsgleichgewi~hten wird in Beispiel 3 des Kap. H gezeigt. 

Fiir den Dampfdruck in der Nahe des kritischen Punktes kann natiirlich 
p 

auch das von uns vernachlassigte Integral f v(B)dP der Gleichung (6) eine be-
P. 

deutende Rolle spielen. Es tritt mit dem entgegengesetzten Vorzeichen auf wie 
die Aktivitatskorrektur (8) des Dampfes. 

Dampfdruckformeln auf Grund von Standarddaten. 1st in den spezifischen 
Warmen des Gases oder Kondensats das Gebiet bis T = 0 nicht erforscht, so 
wird man jede Bezugnahme auf T = O,i aber auch auf Absolutentropien und 
-energien vermeiden und fiir den :Koeffizienten der Verdampfungsarbeit etwa 

die Darstellung der Gleichung (I) wahlen, in der die Konstanten So = mo:; ~o 
o 

und 5lBo entweder aus Messungen von Dampfdrucken selbst oder auf anderem 
Wege ermittelt werden. Wir wollen hier nur kurz auf die Darstellung von Dampf
drucken eingehen, wenn sowohl ffir den Dampf wie flir das Kondensat die Standard
bildungswerte a und em flir den Aufbau aus ihren Elementarbausteinen unter 
Normalbedingungen Po, To gegeben sind, so daB die Bildungsarbeiten und Bil
dungswarmen bei den Versuchsbedingungen P, T flir jede Phase1 einzeln auf
gebaut werden konnen. Dabei ist zu beriicksichtigen, daB a(g) und em (g) nach 
der Definition dieser Standardwerte auf den idealisierten Gaszustand bezogen 
sind. Wir konnen also aus ihnen mit Hilfe der fiir unendliche Verdiinnung 
geltenden cp und der idealen Gasgleichung einen Grundwert der Bildungsarbeit 
des Dampfes, aufbauen, zu dem dann noch eine nach (8) definierte Restarbeit 
f = R Tina hinzutritt. 

Gleichung (I) nimmt dann die Form an: 

~_ = _ (em(g) - em') - (a(g) - a') + em(g) ~- em' 

T ~ T 

T T P 

- J ~~ J(Cp - c~) dT - ~ Jv'dP + RIn :0 + Rlna. (9) 
T. T. Po 

Wird der Druck in Atmospharen gerechnet und ist Po wie im LEwIsschema 
= I Atm., so reduzieren sich im Gleichgewicht (se = 0, P = n) die beiden 
letzten Glieder zu Rln n a. Zerlegt man, wie es rationell ist, die Molwarme des 
Gases in einen konstanten Anteil c~ und einen mit der Temperatur variierenden 

Anteil c~, so tritt aus dem Doppelintegral u. a. ein Glied c~ln: heraus, so 
o 

daB die Analogie der so erhaltenen Dampfdruckformel mit Gleichung (7) eine 
vollstandige wird. 

Umwandlungsgleichgewicht bei ungleichem Druck beider Phasen. Es kann 
der Fall vorkommen, daB eine feste oder fliissige Phase durch eine Vorrichtung 
unter Druck (oder Zug) gesetzt wird, welche auf eine andere Phase desselben 
Stoffes keine derartige Wirkung ausiibt, dabei aber den Ubergang molekularer 

1 Der Index' bezeichnet wieder das Kondensat. 
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Bestandteile aus einer Phase in die andere nicht verhindert. Bei festen Korpern 
kann es sich hierbei urn lokale Krafte (z. B. durch eine zusammengezogene Draht
schlinge) handeln, bei Fliissigkeiten wird eine siebartige oder feinporige Wand 
notig sein, die die Fliissigkeit (wegen der Kapillarkrafte) entweder uberhaupt 
nicht hindurchlaBt oder so langsam, daB in bezug auf den molekularen Austausch 
mit einer Gasphase inzwischen Gleichgewicht hergestellt sein kann. Die Folgen 
eines solchen Eingriffs auf die Beziehung zwischen p und T fur die nicht unter 
Zwang gehaltene Phase ubersieht man am besten, wenn man von den .u-Werten 
der Einzelphasen ausgeht und berucksichtigt, daB in den .u der unter dem Uber-

p+Jp 

druck Llp gehaltenen Phase ein Zusatzglied f vdP auftritt. das bei positivem 
p 

Llp immer positiv ist und somit eine VergraBerung des Gleichgewichtsdruckes 
der anderen Phase oder eine Erniedrigung der Gleichgewichtstemperatur be
dingt. D. h. ein fester Karper wird an Druckstellen bei niedrigerer Temperatur 
schmelzen als an druckfreien Stellen; ein bekanntes Beispiel ist das Schmelzen 
eines mit einer Drahtschlinge umschnurten Eisblockes an den Druckstellen und 
Wiederfestfrieren des Schmelzwassers an anderen druckfreien Stellen (das FlieBen 
der Gletscher kann wesentlich durch derartige Vorgange erklart werden). Man 
muB diesen Effekt naturlich tr~nnen von der .Anderung der Umwandlungs
temperatur mit dem gemeinsamen Druck beider Phasen; das Verhaltnis der beiden 

Effekte bei kleinen Druckanderungen Ll p hat offenbar den Betrag ~, wo-
V.-v 

bei v' das Molvolum der Zwangsphase bedeutet. Fur das Schmelzen von Eis 

hat dieses Verhaltnis, das auch gleich dem Verhaltnis' d" d" d' der spezifischen 

Gewichte zu set zen ist, etwa den Betrag 1,0 = + 10; Zwang wirkt also 
1,0-0,9 

hier im gleichen Sinne wie gemeinsame Druckerhahung, aber zehnmal starker. 
Bei Metallen dagegen, wo meist d(l) < d(s) ist, ist dies Verhaltnis negativ; fUr 

Blei z. B. gleich 6 10,69 = - 33,4. Wahrend also hier Steigerung des ge-
10, 9 - 11.01 

meinsamen Drucks den Schmelzpunkt erhaht, erniedrigt ihn einseitiger Druck 
auf das feste Blei in 33mal starkerem Betrage. 

II. Reaktionen und Gleichgewichte zwischen verschiedenen reinen Stoffen. 

Umsetzungen zwischen reinen Stoffen sind sowohl fUr Feststoffe bekannt 
[Ag(s} + J(s) -~ AgJ(s)], wie zwischen festen und flussigen Stoffen [CaO(s) 
+ H20(I) -~ Ca(OH)2(S)], wie endlich unter Beteiligung einer gasfarmigen Phase 
[zFeO(s) + i 02(g) -+ Fe20 3(s)]. 1m Gegensatz zu Phasenumwandlungen einer 
reinen Substanz sind hier irreversible' Warmet6nungen und in gewissen Fallen 
reversible Arbeiten bei der Umwandlung verhaltnismaBig leicht meBbar, weil 
man durch Trennung der miteinander reagierenden Stoffe viel leichter und 
weiter in gehemmte Zustande ,des Gesamtsystems vordringen . (sich yom 
Gleichgewicht entfernen) kann als bei Zweiphasensystemen eines einheitlichen 
Stoffes. Fur die Bestimmung eines ~-Wertes derUmwandlung spielt die 
Bestimmung elektromotorischerKrafte eine groBe Rolle, falls es namlich 
gelingt, die Reaktion direkt oder in mehreren Stufen in galvanischen Zellen 
vor sich gehen zu lassen. Man hat sich naturlich stets zu vergewissern, daB 
man es wirklich mit "reinen Stoffen" zu tun hat, d. h. mit solchen, bei 
denen die ~- oder .u-Werte nicht durch die - prinzipiell immer vorhandene -
gegenseitige Laslichkeit merklich beeinfluBt werden; es durfte z. B. die 
Reaktion des KaJk16schens nicht unter solchen Versuchsbedingungen als 

20· 
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Reaktion zwischen reinen Stoffen aufgefaBt werden, wo (bei UberschuB des 
Wassers) merkliche Mengen Ca(OH)2 in LOsung gehenl. 

Der Aufbau der ~-Werte erfolgt im fibrigen ebenso wie im Spezialfalle der 
Zweiphasenumsetzung nach den allgemeinen Formeln (6) und (II) des § II, nur 
daB jetzt an Stelle von 'V" ~ + I und 'V' = - I, giiltig fUr Teil I dieses Para
graphen, allgemeine 'V-Werte auftreten, z. B. ~ = .I'Vv an Stelle von v" - v' 
und .I'Vcp an Stelle von cp " - cp'. So lautet die ganz analog zu (2) ableitbare 
verallgemeinerte CLAUSIUS-CLAPEYRON-Gleichung: 

d1C A(" •• _".) (10) 
d&= T·;[;vv' 

wo A die reversible. Umwandlungswarme im Gleichgewicht in der durch die 
Reaktionsgleichung vorgeschriebenen Richtung bedeutet. 

1st eines ideale oder nichtideale reine, Gasphase an der Reaktion beteiligt, 
so kann man erreichen, daB das Glied lnp o~er lnap des Gases in den Affinitats
und Gleichgewichtsformeln in genau derselben Weise auftritt wie in den Dampf-

druckformeln, indem man' den Ausdruck vCg) '~R T ('JI(g) = Reaktionsformel

aquivalentzahldes Gases) anstatt R~T bildet. In (4) tritt dann statt fl' die 
.I ' , 

Kombination v%t auf (die Summe fiber die kondensierten Phasen gebildet), 

in (6), (7) und (7a) ~~~) statt ~(O) bz~ . .1(0) (es hat hier keinen praktischen Zweck, 

die Identitat der reversibeln und irreversibeln Warmetonung, bei T = ozu be-
.I 'F' [' ·.Iv's' 

tonen), ferner + statt P(s) und ~ statt s~~, falls diese s(o) nicht ver-

schwinden]. Ganz das Entsprechende gilt ffir (9). Der Verlauf eines "Zersetzungs
druckes" (z. B. von Fe20 3 in FeO und Os) in Abhangigkeit von der Temperatur 
ist also formal ganz derse1be wie der eines Dampfdrucks; Reinheit der Phasen 
natiirlich immer vorausgesetzt. Das 6. Beispiel des Kapitels H (Dissoziation 
des Calciumcarbonats) zeigt die Anwendung der hier in Frage kommenden 
Formeln. 

Da, wie bemerkt,. fiir Umsetzungen zwischen ungleichartigen reinen Stoffen 
der Arbeitskoeffizient und die irreversible Warmetonung von Nichtgleich
·gewichtssystemen eine viel groBere Bedeutung besitzen als bei Phasenumwand
lungen eines einheitlichen Stoffes, gewinnen hier die HELMHOLTzsche bzw. 

VAN'T HOFFs~he Gleichung OOT (~) = - ~ und die Druckgleichung °o~ = .Ivv 

erhohte Bedeutung. 
Der Fall, daB, bei chemischem Gleichgewicht oder nicht, die verschiedenen 

Stoffe unter verschiedenem Druck stehen. laBt sich in ~ durch Integration der 
p 

J vdp-Glieder bis zu verschiedenen p-Werten ohne weiteres berucksichtigen. 
P. 

III. Elektrochemische Reaktionen. 

Ein guter Teil der Reaktionen in galvanischen Zellen oder Elektrolytzellen 
gehort in das Gebiet der Reaktionen zwischen reinen Substanzen, namlich alle 
die, bei denen nur einheitliche (feste, flfissige oder gasfOrmige)· Stoffe an den 

1 Unter normalen Temperatur- und Druckverhil.1tnissen ist die Loslichkeit des Cal
ciumhydroxydes im Wasser ganz bedeutungslos. 

I Mehrere Gasprodukte in einer Reaktionsformel wiird,en das Auftreten von Gas
mischungen bedingen, sind also hier nicht zu behandeln (vgl. § 18). 
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Elektroden ausgeschieden werden oder verschwinden, ohne daB sich die Zu
sammensetzung der Losung (oder der Elektrolytschmelze) andert. Ein Beispiel, 
in dem nur kondensierte Substanzen als Anfangs- und Endprodukte auftreten, 
ist die in Beispiel 4 des Kapitel H behandelte Reaktion 

Pb(s) + 2 AgCI(s) = PbCI2(s) + 2 Ag(s) : 

ein Beispiel fUr die Beteiligung von reinen Gasphasen ist die Reaktion der Wasser
ersetzung oder -bildung: 

in einer Zelle, in der je eine Platinelektrode mit reinem (abgesehen von einem 
geringen Wasserdampfpartialdruck) gasformigen H2 und O2, z. B. von Atmo
spharendruck, in Beriihrung steht. Eine reine Gasphase ist auch bei den in Bei
spielS des Kapitel H behandelten komplizierteren Elementen beteiligt. 

Die EMK dieser Zellen hangt, wie wir sahen (§ 3, S. 155-157), mit dem Ar
beitskoeffizienten der Reaktion in der betrachteten Richtung durch die Beziehung 
St = z.FE zusammen, wobei z die Zahl der molaren Einheitsladungen bedeutet, 
die bei einem Einheitsumsatz entsprechend der Reaktionsformel durch die Zelle 
hindurchlaufen (in unseren beiden Beispielen ist z = 21). E ist nach unserer 
Festsetzung von dem Ablaufssinn der Reaktion abhangig; es bedeutet den Po
tentialunterschied derjenigen Elektrode, der bei!n angenommenen Reaktions
ablauf von auBen positive Ladungen zugefUhrt werden, gegen die Elektrode, in 
die negative Ladungen eintreten. In der Tat, wenn dieser Potentialunterschied 
positiv ist, muB beim Stromdurchgang auBere Arbeit aufgewandt werden, so
wohl zF E wie St sind dann positiv, und umgekehrt. 

Zur Bestimmung von St aus thermischen Daten konnen nun aIle in diesem 
Paragraphen besprochenen Formeln, mit oder ohne Anwendung des NERNSTschen 
Theorems, mit oder ohne Beteiligung von Gasphasen, angewendet werden. Neu 
kommt hochstens der Fall der Mitwirkung zweier verschiedener Gasphasen hinzu, 
der ja bisher keine Rolle spielte. Er ist ohne weiteres durch Beriicksichtigung 
zweier verschiedener .u(g)-Glieder in den Formeln fUr St zu behandeln.Fiir die 
Temperatur- und Druckabhangigkeit von E erhalt man aus (IS), § S und (16) 
und (18), § 4 die wichtigen Beziehungen (GIBBS-HELMHOLTZ): 

o (E) 7lli 
oT T = - z,FT2' (II) 

(12) 

Der reversible Warmeeffekt oder die Entropieanderung bei der Reaktion ist aus 
der Beziehung: 

oE 6 2 
ar= - z,F = - z,FT 

zu erschlieBen, bzw. kann so der Temperaturgang von E aus der beim reversibeln 
Ablauf der Reaktion in der Zelle direkt meBbaren oder z. B. mit Hilfe des 
NERNsTschen Theorems ·aus Messungen von spezifischen Warmen berechneten 
Entropieanderung @5 ermittelt werden. Die eigentliche wichtige Verwendung 

1 Da bei einem Umsatz von links nach rechts an der einen Elektrode I Pb bzw. I H2 
je zwei positive Ladungen aufnehmen, die an der anderen Elektrode durch Abscheidung 
von 2Ag+ -Ionen oder in Losunggehen vt)n 10- - 40n (oder 20H-' -loneJ?, die nach 
0- - -t H 20 --~ 20H- entstehend angenommen werden konnen) wieder in Freiheit ge
setzt werden. 
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von EMK-Daten in der chemischen Reaktionsthermodynamik besteht ailerdings, 
wie schon ofter be merkt, in der Bestimmung von Reaktionskonstanten (60 -

oder ~o-Werten), welche die voilstandige Bestimmung der St-Werte und G1eich
gewichte aus im iibrigen nUr thermischen und volumetrischen Daten ermoglichen, 
wenn das NERNsTsche Theorem nicht anwendbar ist. 

§ 17. Gasmischungen. 

Als nachsten Sonderfail behandeln wir die Reaktionen und Gleichgewichte 
in Gasmischungen, zunachst ohne daB eine andere reine oder gemischte Phase 
an der Reaktion oder dem Gleichgewicht beteiligt ist. Von praktischer Bedeutung 
ist hier z. B. die Frage nach der Arbeitsfahigkeit brennbarer Gasmischungen bei 
verschiedenen Drucken, Temperaturen und MischungsverhaItnissen; das iiber
wiegende chemische Interesse hat jedoch wieder die Frage des Gleichgewichts 
zwischen reagierenden Gasen und ihren Reaktiollsprodukten, da hiervon die 
chemische Ausbeute bei der Herstellung dieser Produkte abhangt (Ammoniak
bildung, SOa-Hersteilung usw.). Wir behandeln zunachst die chemische Thermo
dynamik idealer Gasmischungen, die dem praktischen Bediirfnis schon weit
gehend geniigt; sodann die Abweichungen bei nicht idealen Gasen, schlieBlich 
astrophysikalische Gleichgewichte unter Bedingungen, die auBerhalb unseres 
direkten Experimentierbereiches liegen und die Zuhilfenahme statistischer und 
atomistischer Daten erfordern 1 . 

Ideale Gasmischungen: Gleichgewichtskonstante. Wir unterscheiden die 
Faile, in denen die spezifischen Warmen bis T = 0 gegeben und die absoluten 
chemischen Konstanten der Reaktionsteilnehmer bekannt sind, so daB der 
Arbeitskoeffizient ~ der untersuchten Gasreaktion von T = 0 an aufzubauen 
ist, und solche Faile, in denen man sich mit den Untersuchungsdaten in einem 
gewissen (nicht bis T = 0 reichenden) Temperaturgebiet begniigt und die Re
aktionskonstanten aus einem gemessenen St-Wert empirisch bestimmen muB. 
Wir erinnern iiberdies daran, daB wir uns unter St den Arbeitskoeffizienten der 
Reaktion bei dem betreffenden MischungsverhaItnis der Reaktionsteilnehmer 
(das dUrch Reaktionshemmungen aufrechterhalten zu den ken ist) in einem ge
meinsamen Raum von gegebenem Druck und gegebener Temperatur vorzustellen 
haben. Es handelt sich darum, die Abhangigkeit des St-Wertes (z. B. in einem 
N2-, H 2-, NHa-Gemisch) von p, T und der durch die Molenbriiche ausgedriickten 
Zusammensetzung festzustellen und die Gleichgewichtsbedingungen zwischen 
diesen GroBen aus der Bedingung ~ = 0 zu erschlieBen. 

Nach den Ausfiihrungen der §§ II (S.226f.) und 14 (S. 279) wollen wir 
die Reaktionen von Stoffen in idealen Gasmischungen in zwei Schritte 
zerlegt denken, und zwar in Mischungs- bzw. Entmischungsvorgange, die 
ohne Ablauf chemischer Umsetzungen vorgenommen werden, und in die 
Reaktionen zwischen reinen Gasen, von denen jedes unter dem Druck p der 
betrachteten Gasmischung steht. Aile Reaktionseffekte zerfallen so in "Grund"-

1 In mancben Darstellungen der pbysikaliscben Chemie werden auch die im vorigen 
Paragraphen besprocbenen Festkorpergleicbgewicbte als Gasgleicbgewichte bebandelt, 
indem man den Festkorper mit seinem Gleicbgewichtsdampfdruck in der Gaspbase ver
treten sein 11l.Bt und z. B. den Gleicbgewicbtsdruck von CO2 bei der CaC03-Zersetzung 
aus dem Gasgleicbgewicbt mit den Dll.mpfen von CaO und CaC03 bestimmt. Diese Me
tbode scheint uns jedocb nur als gedanklicbes Hilfsmittel Bedeutung zu haben und diese 
zu verlieren, sobald man die fUr die Affinitll.t maBgebende GroBe (das chemische Poten
tial) der kondensierten Phase auf direkb'rem Wege als durcb Angabe des Dampfdruckes 
festlegen kann. 
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und "Rest"-Glieder. Speziell erhalten wir ffir ~ nach § II, Gleichung (15), 
und § 14, Gleichung (2): 

(I) 

wobei unter fli, d. i. dem ft des Stoffes i in der Mischung von Grundkonzentration, 
das chemische Potential des reinen Gases i vom Druc~ P zu verstehen ist, das 
auch mit ",(gJ bezeichnet werden kann. Fiir die Grundarbeit konnen wir daher 
sogleich die Entwicklung (27a), § 13, iibernehmen: 

TTl ~ = IVifl(gj) = It(O) _ ~V . .L+ r(i)InT _ ~v.f dT !e(i)dT 
RT RT RT..t::::.J t 2 ..t::::.J • RT2 Z 

o 0 

+ V In p - I Vi (i + iT + In g(o) (i) • 

(2) 

Hier bedeutet U(O) die Reaktionsenergie beim absoluten Nullpunkt, ji die 
algebraische Summe aller in der Reaktionsgleichung auftretenden A.quivalent
zahlen und damit den zahlenmaBigen UberschuB der gebildeten iiber die 
verschwindenden Molekille bei einem Formelumsatz. U(O), das ja ffir Reak
tionen zwischen idealen Gasen wegen der Beziehung U = m -;p R T und mit 
nochallgemeinerem Geltungsbereich auf Grund des NERNsTschen Theorems 
gleich m(O) ist, hangt mit der bei einer hoheren Temperatur T gemessenen 
Warmetonung U bei konstantem Volum oder m bei konstantem Druck durch 
die Beziehungen zusammen: 

T T 

U(O)=u(T)-I~vcfJdT = meT) - JIve,; dT. 
o 0 

Es kann hier iiberall auch U und m! geschrieben werden, da ja fiir ideale Gase 
die Mischungswarmen gleich Null sind (§ 14, S.28I). 

Die Eigenschaft der Normalarbeit it, nur mit Druck und Temperatur zu 
variieren, nicht aber mit dem Mischungsverh1i.ltnis, verschafft ihr im Gleich-

gewicht (~= 0) eine besondere Bedeutung. Dann gibt namlich :T den kon

stanten Wert an, auf den sich im Gleichgewicht die Summe I Vi In Xi in anfangs 
belie big zusammengesetiten Systemen stets einstellen muB. Man setzt daher: 

!=-~K ~ 
und bezeichnet die GroBe K, die sich nach (2) in der Form: 

T T 

In K = - ~(~ + :2vi.L~ rei) In T+ :2v./ ~;2/e~i) dT-iiln p ] 
o 0 

+I Vi (i + i,.+ Ing(O)Yi ) . 

darstellen 11i.Bt, als Gleichgewiehtskonstante der Reaktion. Diese "Konstante", 
die in Wirklichkeit eine Funktion von p und T ist, beherrscht offenbar sowohl 
die Affinitats- und Arbeitsfragen wie die Gleichgewichte in idealen Gasgemischen, 
so daB das Studium dieses Teiles der chemischen Thermodynamik sich auf das 
Studium von K beschr1i.nken kann. 

Verzichtet man auf die Ankniipfung an absolute Nullzust1i.nde und geht von 
einer beliebigen anderen Normaltemperatur. To und einem Normaldruck Po aus, 
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den wir gleich I annehmen wollen, so gilt fUr Sl die Darstellung (II), § II, die 
unter Beriicksichtigung der idealen Gaseigenschaften die Form annimmt: 

T 

-.!.. = it(To) -f~ d T + -In P RT RT RT2 ')/ o 
T. 

T T 

= S(To) _ ~ .fdT f (i) dT + -1 P _ e(To) 
RT ~ ')/. RT2 cp . ')/ n R 

T, T. 

Hier bedeutet m sowohl die WarmetOnung pro Mol Umsatz beim Reagieren der 
reinen Gase miteinander als auch die bei jedem beliebigen Mischungsverhaltnis 
(immer unter dem Normaldruck Po = I). 

D~e aus (4) folgende neue Darstellung fiir Kist: 
T T 

InK= _S(To).+ ~Y·fdTfc(i)dT-iilnp+e(TO) (4a) 
RT ~. RT2 p R . 

T, T. 

Sind die StandardbildungsgroBen der Reaktionsteilnehrner bekannt, so konnen 
die GraBen ~(Tol und i(To) durch die 2U und $t der Einzelgase in bekannter Weise 
ausgedriickt werden. Man kann natiirlich auch nach Belieben U(Tol + R To statt 
m(Tol und c" + R statt cp einfiihren. . 

Reaktionsgleichgewicht: Das Massenwirkungsgesetz. 1m Gleichgewicht ist 
nach (I) und (3): 

oder 

;E ')/i In Xi = In K } 
X 1'l. XV, • xl's = K 1 2 3· , , . 

(5) 

Das ist die Formel des Massenwirkungsgesetzes, so genannt nach der reaktions
kinetischen Ableitung, mit welcher es seine Entdecker, GULDBERG und WAAGE 
(1867), zuerst mitgeteilt habenl. Diese Ableitung, in der zunachst die V01um
konzentrationen c statt der Molenbriiche x auftreten, stiitzt sich darauf, daB die 
Zahl der fiir das Fortschreiten der Reaktion in Frage kommenden Zusammen
stoBe den Konzentrationsprodukten der reagierenden, die Zahl der fiir die Riick
bildring der Ausgangsstoffe giinstigen ZusammenstOBe aber den Konzentrations
produkten der durch die Reaktion entstandenen Stoffe proportional und schlieB
lich beide Zahlen im Gleichgewicht einander gleich gesetzt werden 2, In diesem 
Beweis ist ebenso wie in unserer thermodynamischen Ableitung (wegen der Ge
setze fUr die Mischungsarbeiten idealer Gase, die ja in dem ;E y In x-Glied enthalten 
sind) vorausgesetzt, daB die Molekiile keine spezifische Attraktion aufeinander 
ausftben und sich iiberhaupt, auBer bei dem Reaktionsvorgang selbst, gegen
seitig nicht storen, womit zugleich die Beschrankungen der Anwendbarkeit des 
Gesetzes angedeutet sind. 

Das Massenwirkungsgesetz stellt wie jede chemische Gleichgewichtsbedingung 
in einer Mischphase eine Beziehung zwischen p, T und den unabhangigen Mi
schungsverhaltnissen des Systems dar. Besteht in bezug auf eine homogene Gas
reaktion Gleichgewicht, so ist also z. B. eines der Mischungsverhaltnisse durch 
die iibrigen unabhangig zu gebenden sowie durch p und T bestimmbar (die Zahl 
der unabhangigen Variabeln ist urn I vermindert). Wir·wollen die Diskussion 
so fiihren, daB wir zunachst K (durch p und T) als gegeben annehmen und die 

1 Etudes sur les affinites chimiques. Christiania 1867. OSTWALDS Klassiker Nr. 104. 
Zur Vorgeschichte des Gesetzes vgI. NERNsT: Theoretische Chemie, 8.-10. Auf I., S.5I8. 

2 Eine ausfiihrliche Darstellungdieses Beweises bei NERNST: a. a. O. 
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Abhangigkeit eines der Mischungsverhaltnisse von den iibrigen studieren, wo
bei wir zugleich noch andere Formen der Gleichgewichtskonstanten zu besprechen 
haben; sodann werden wir die verschiedenen Daten, von denen K abhangt, 
untersuchen. 

Ausbeutebestimmungen. Die Bestimmung eines abhangigen Mischungs
verhaltnisses hangt mit der praktischen Aufgabe zusammen, die Ausbeute an 
einem gasformigen Reaktionsprodukt (bei gegebenen p und T) festzustellen, wenn 
die notigen Daten iiber anfanglich vorhandene Reaktionsteilnehmer gegeben sind. 
Hierbei kann man von der Beriicksichtigung solcher Gase, die sich nicht an der 
Reaktion beteiligen, absehen, wenn man in den Reaktionsgleichungen p-Werte 
benutzt, die aus dem gegebenen Gesamtdruck durch Subtraktion des Partial
druckes der nichtbeteiligten Gasarten gewonnen sind, und auch die Molenbriiche 
nur fiir die reagierenden und durch die Reaktion entstehenden Stoffe bildet. In 
der Tat sind wegen der Additivitat der Freien Energie und des Gesamtdruckes 
idealer Gasmischungen aUe Arbeits- und Warmeeffekte und damit auch die 
Gleichgewichtsbedingungen von der Anwesenheit neutraler Zusatzgase un., 
abhangig. 

Als einfachstes BeispIel wahlen wir das der Dissoziation eines (zunachst 
resistent gedachten) zweiatomigen Molekiils, z. B. Jz, in zwei gleiche Atome, 2J. 
Die Reaktion hat die Form: 

J2-~ 2J 

"1 = - r, "z = + 2 . 

Das Massenwirkungsgesetz fill das Gleichgewicht lautet also: 
2 

X2 = K, 
Xl 

wobei X z = ~-, Xl = _n_l_ ist und n l die (Molen-) Zahl der undissozi-
n l + n 2 n l + n 2 

ierten Jodmolekiile, nz die der Jodatome bedeutet. Diese nz Jodatome k6nnen 

als Bestandteile von n~ = n 2 dissoziierten Jodmolekiilen betrachtet werden. 
2 . 

Als primar gegeben sehen wir die Gesamtzilhl n l + n~ der (teils dissoziierten, 
teils undissoziierten) Jodmolekiile an; gefragt wird nach der relativen Anz~hl 
von Jodtnolekiilen,' die im Gleichgewicht dissoziiert sind, also nach der Zahl 

n~ . -+ ' , dIe als Dissoziationsgrad LX bezeichnet wird: 
n l n 1 

Man findet:· 

also: 

n' 
1X= __ l_, . 

n l + n1 

nl = (nl + n~) (r - IX) 

nz = 2 (nl + n~) IX 

nl + nz = (~ + n:) (r + IX) 
I-IX 

Xl = I + IX' 

Hieraus folgt die wichtige Abhangigkeit des Dissoziationsgrades von der 
GleichgewichtsIi;onstanten. 1st K groB gegen r, was sich (wegen des Auftretens 

von ~ ,= ~+ = ~ in unserem FaUe, in K) bei Dissoziationsreaktionen 
P~ P'" "I P 
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(; > I} immer durch geniigend geringe Drucke erreichen 1ii.6t (s. w. U., s. 3I5), 
SO ist tx mit beliebiger Annaherung = I, alle Molekiile sind dissoziiert; ffir 
K -< I wird dagegen tx ebenfalls -< I, fast nur undissoziierte Molekiile sind ver
treten. Auf diese Eigenschaft von Dissoziations- und Assoziationsgleichgewichten 
haben wir schon friiher (§ I4, S . .288) hingewiesen. 

Ausbeutedefinitionen bei komplizierten Reaktionen werden wir in mehreren 
Anwendungsbeispielen (Kapitel H, Beispiel 7 bis IO) behandeIn. 

Andere Gleichgewichtskonstanten. In der Chemie ist eine andere Formulierung 
des Massenwirkwigsgesetzes und eine. andere Definition der Gleichgewichts
konstanten Knoch gebrauchlicher. Multipliziert man in dem Molenbruchprodukt 
%~ •• :t:' ... jeden Molenbruch mit dem Gesamtdruck p samtlicher an der 
Reaktion beteiligten Gasarten, so erhaIt man das Partialbruchprodukt, das im 
VerhaItnis l mal groBer als das Molenbruchprodukt ist. Man hat also: 

P'" p'" p'" p~ K .. (5 a) 1· ,.. 3··· = . = .as..p, 

wobei Kp wieder eine Konstante bedeutet, die noch von p und T abhangen kann. 
Da Inlip = InK + iilnp ist, sieht man jedoch z. B. durch Einsetzen in (2a) sofort, 
daB Kp iiberhaupt nicht mehr von p abhangt, sondern eine reine Temperatur
fWlktion ist, auch unabhangig von V. [Dasselbe konnte man direkt aus Glei
chung (I) und (2) ableiten, wenn man dort jedes In Xi + Inp zulnPi zusammenfaBt.] 
Kp hat somit gewissermaBen einen absoluteren Charakter als K (oder Kz , wie wir 
auch schreiben konnten) und eignet sich in der Tat in manchen Fallen zur 
DislrusSion chemiscper Affinitats- und GleichgewichtsverhaItnisse besser als die 
bisher benutzte GroBe. So fallt z. B. bei Benutzung von (sa) zu Ausbeute
bestimmungen die Beriicksichtigung nicht beteiligter Gase von vornherein fort; 
ferner kann in Fallen, wo die Partialdrucke aller an der Reaktion beteiligten Gase 
bis auf eines etwa durch Gleichgewichte mit Kondensaten gegeben sind (§ I6), 
aus dem Wert von lip sogleich der im Gleichgewicht vorhandene unbekannte 
Partialdruck bestimmt werden. 
_ Eine dritte Gleichgewichtskonstante K., erhaIt man, wenn man statt der 
Partialdrucke die Volumkonzentrationen Ci einfiihrt, die ja bei idealen Gasen 

gleich :~ sind. Es gilt dann: 

c~'· c;' ... = Kp. (;Tr = K z • CfTr = K.,; 

Auch K., ist hiernach wie Kp vom Druck und vom Volum unabhangig. 
Kombinationsgesetze der Gleichgewichtskonstanten. Gehen wir auf die 

Bedeutung von K nach Gleichung (3) zuriick, so ergibt sich ein in manchen 
Fallen wichtiges Kombinationsgesetz ffir die Gleichgewichtskonstanten von 
Reaktionen, die sich aus Einzelreaktionen additiv zusammensetzen lassen [z. B. 
die DEAcoN-Reaktion 4HCI + O2 ~ 2Cl2 + 2H20 aus den Einzelreaktionen 
·2 X (2HCI-~ H2 + C12) und - I X (2 H20 ~ 2H2 + O2)]. Bezeichnen wir die 
Normalarbeitskoeffizienten der Einzelreaktionen mit st', die Aquivalentzahlen, 
mit denen sie eingesetzt werden miissen, urn die Normalarbeit st der Kombinations
reaktion zu ergeben, mit ,,', so ist: 

st = Iv'.'. 
Daraus folgt: 

In K = I v' In K' 
und ffir das Gleichgewicht: 

".". K K'''' K""" Xl • %2 ••• = = . . .. (6) 
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Bedeutet also im Faile des DEAcoN-Prozesses K' die Gleichgewichtskon
stante der HC1-Zersetzung, Kif die der H20-Zersetzung im Sinne der obigen 
Reaktionsformeln, so gilt fUr den GesamtprozeB: 

X 2 • X2 0 

ct, H,O K'" 
4 K" X o,· XHC1 

Ganz ent,sprechende Kombinationsgesetze gelten fUr die beiden anderen 
Formen Kp und lie der Gleichgewichtskonstante. 

Druck- und Temperaturgang der Gleichgewichtskonstante. Wahrend die 
Konstanten Kp und lie vom Gesamtdruck nicht abhangen, ist dies nach (2a) fUr 
die Gleichgewichtskonstante K"" die bei gegebenem Gesamtdruck doch die 
dlrekteste Bedeutung hat, der Fall. Es gilt: 

K prop. p -v. (J) 

Die Gleichgewichte solcher Gasreaktionen, die nicht mit einer Anderung der 
Molekillzahl verbunden sind (ii = 0), z. B. 2HJ -~ H2 + J2' sind also vom 
Druck unabhangig; Reaktionen mit im Effekt assoziierendem Charakter (ii < 0) 
werden durch erhOhten Druck· begiinstigt, dissoziierende dagegen durch geringen 
Druck, in Verallgemeinerung der Beziehungen, die wir oben (S. 3I3/I4) fUr die 
einfache Dissoziation eines Molekills ableiteten (vgl. auch § 28 S. 494/95). 

Die Temperaturabhiingigkeit bei konstantem Druck ist fUr K", und Kp die 
gleiche; das temperaturabhangige Glied von In Khat nach (2a) die Form: 

T T 

U(o) ~ 5+ 1'(i) ~ f dT f (I) 
- RT + ~ ')Ii -2- In T + ~ ')Ii R T2 CZ d T. 

o 0 

Entsprechend wie beim Dampfdruck sind die Gebiete, in denen UR(OT) zahlenmaBig 
(i) . 

wesentlich groBer oder kleiner als ~ ')Ii 5 +21' ist, zu trennen; im ersten Ge-

biet uberwiegt fUr K der exponentielle Anstieg oder Abfall mit der Temperatur 
(U(o) kann ja hier, je nach dem Sinne der Reaktion, positiv oder negativ sein), im 
zweiten Gebiet, das allerdings nur bei Reaktionen mit geringem Energieumsatz 
experimentellleichtzuganglich ist, spielen die spezifischen Warmen die Haupt
rolie und bewirken einen milderen Temperaturgang. Numerische Beispiele fur 
den Temperaturgang von Gleichgewichtskonstanten werden in Kapitel H (Bei
spielJ bis IO) besprochen. 

Dies sind die integralen Abhangigkeiten der Gleichgewichtskonstanten von 
p und T. Die Differentialbeziehungen werden daraus gewonnen, daB die In K", 

dieselbe Temperatur- und Druckabhangigkeit zeigen mussen wie - :T. Wir 

haben also nach § 5, Gleichung (IS), und § 4, Gleichung (I6) (oder auch als direkte 
Folgerung des 4i-Stammbaums): 

oInK !S 
Br=ilP' 
oInK ~ v 
fip=-RT=-p' 

beides, wie man sich uberzeugt, in Ubereinstimmung mit den integralen FormeIn. 
Fur den Temperaturgang von lip bei konstantem Gesamtdruck gilt das 

gleiche, da sich Inlip von InK", ja nur durch das'Glied iilnp unterscheidet. Da-
. . b k oKp gegen 1st, Wle emer t, ----ap = o. 
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Der Temperaturgang der nur temperaturabhangigen GroBe In Kc, die sich 

nach (Sb und c) von - :T durch ji In :T = ji In v unterscheidet, berechnet 

sich,aus: 
o (~) 

dlnKc 1 TI tt 
dT(V) - R ---aT(V) = RT2 (10) 

[nach Gleichung (3), § 5]. Gleichung (10) wird vielfach. ais VAN'T HOFFsche 
"Reaktionsisochore" bezeichnet. 

Der Absolutwert der Gleichgewichtskonstante. AuBer den temperatur- und 
druckabhangigen Gliedern in den Kist !;chlieBlich noch das absolut konstante 
Glied zu diskutieren, das in der Darstellung (za) in der Form.I Vi (i +i, + Ing(o»)(i) 
auf tritt, das wir mit iK bezeichnen und das auch in InKp und InKe den gieichen 
Wert besitztl. Dabeihat nach (13) und (IS a), § 13, jede der Konstanten i den Wert: 

i = 10,17 + t In M . 

Rechnen wir aber, wie es gebrauchlich ist, in (za) mit BRIGGschen Logarithmen 
und Atmospharendruck, so tritt an Stelle von iK eine Konstante CK mit C
Beitragen [so Gleichung (II) und (ISC), § 13J: 

CK=.Ivi (C + C, + log g(O»)(i), I 
C = 0,4343' ~ - 6,0057 = - 1,587 + t log M, (II) 

C, = 0,4343' ~,. 

Ftir Gase ohne Rotationsfreiheitsgrade, die das Quantengewicht g(O) = I besitzen, 
wird also das konstante CK-Glied in IogK gleich.IviCi, mithin urn so groBer, 
je groiler das Molekularg~wicht M der entstehenden, urn so kleiner, je groBer das 
der verschwindenden Stoffe ist. Auf jeden Fall wird also die Gleichgewichts
verteilung durch dieses konstante Glied zugunsten der schweren Molekille be
einfluBt. Treten Rotationsfreiheitsgrade auf, so ist nach (16), § 13, das Trag
heitsmoment des Molekills fUr den Wert von i, maBgebend. GroBe Tragheits
momente wirken dann ebenso wie groBe Massen. 

Von hohem Interesse ist ein Vergleich der aus beobachteten Gleichgewichten 
und beobachteten ~- und cp-Werten fUr eine Gasreaktion erschlossenen Kon
stantensumme iK =.Ivi (i +i, + Ing(O»)(i) mit der Summe der aus Dampfdruck
messungen (sowie Verdampfungswarmen und cp-Messungen) ebenfalls experi-

S(i,8) 

mentell ermittelten Einzelwerte j(i)= (i + i, + Ing(O»)(gj)~ ~ (s. § 16, S.304) 

der an der Reaktion. beteiligten Gase. Dnter diesem Gesichtspunkt haben EUGREN 
und FRIED2 eine groBere Anzahl von Gasreaktionen bearbeitet; sie giauben be
stimmt nachgewiesen zu haben, daB sich die aus Gasgleichgewichten ermittelte 
Summe iK von der berechneten Summe der Einzelwerte .Ivij(i) haufig urn Be
trage von etwa Vi ·In z unterscheidet. Es ist sofort einzusehen, daB diese Fest
stellung, wenn sie zutrifft, nichts Dnmittelbares tiber die Chemischen Konstanten 
der beteiligten Gase aussagt, sondern 'zunachst nur die Frage der Entropie
konstanten der betreffenden Kondensate bertihrt. Bildet man namlich die hier 
zur Beurteilung stehende Differenz der Dampfdruckkonstantensumme.I vdi ) 

1 Fur lng(o) wird auch gelegentlich nach (17a). § 13, s~o) geschrieben. 

2 Z. f. Physik Ed. 29. S.36-70, 1924; vgl. auch die Diskussion zwischen F. SIMON 
und A. EUCKEN. zitiert Handb. d. Physik Ed. 10. S. 387. 
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minus iK-Summe, so .heben sich alle i-, i,- urid lng(o)-Glieder heraus, und es 
bleibt nur eirr Glied: 

(i, s) 

_ ~Vi s~ = _ ~vdng~!;S) 
iihrig. Dieses Glied zeigt nun insbesondere dort systematische Abweichungen 
vom NERNsTschen Sollwert 0, wo Wasserstoffmolekule an der untersuchten Gas
reaktion beteiligt sind. Es ergibt sich, daB die beobachtete Differenz in diesen 
Fallen meist etwa -.IvH. ·ln2 ist, so daB man dem festen Wasserstoff in Mole
killform ein Gewicht zuzuschreiben hatte, das etwa doppelt so groB ware, wie 
er es als Bestandteil anderer Atomgruppen (H20, NHa, HCl usw.) besitzen wfirde. 

Die Deutung dieses Befundes ware im Sinne der Ausffihrungen des § 13 fiber 
H2 bei tie fen Temperaturen m6glieh, wenn, wie auch bei der Diskussion der 
Dampfdruckkonstanten in § 13(S. 27Ii., 275) angenommen, derfeste Wasserstoff bei 
T= 0 ein ebensolches Gemisch von resistentenH2 (p=o)- undH2 (P=I)-Molekillen 
im VerhaItnis I : 3 darstellte, wie von DENNISON fUr das Gas bei T = 0 angenom
men wurde. Es ware dann g(o) = 2,28 anzunehmen 1. Es ist plausibel, daB ein abnli
cher Effekt bei festem HC1, H20, NHa usw. keine Rolle spielt und ebenso bei Mole
killen ohne Kerndrall, wie z. B. 02' Auf die Frage der N2-, C12-, Br2- und J2-Kon
densate, denen EUCKEN ebenfalls im' festen Zustand ein Quantengewicht,.j 2 zu
schreiben m6chte, kommen wir im Rahmen des nachsten Titels noch kurz zurfick. 

Die Rolle des Kemdralls in Gas- und Heterogengleichgewichten2. Diese Frage 
hangt mit derjenigen nach dem Absolutwert der Gasgleichgewichtskonstanten, die 
wir im vorigen ritel behandelten,. aufs engste zusammen. Urn ihre Bedeutung auf 
Grund der in § 12 und 13 wiedergegebenen Quantengewichtsbetrachtungen im 
allgemeineren Rahmen zu wiirdigen, wollen wir an dieser Stelle eine Zusammen
fassung der Fane gebep, in denen. die durch Kerndralleinstellungen bedingte 
Mannigfaltigkeit in den Reaktionskonstanten der Reaktionen von und mit idealen 
Gasen eine Bedeutung erhalten kann. 

a) Homogenreaktionen idealer Gase im quasiklassischen Gebiet. Wir be
trachten etwa die Reaktion N2 + O2 -+ 2NO im Gebiet mittlerer Temperaturen. 
Warmetonung und klassische spezifische Warme seien bekannt, Arbeiten und 
Gleichgewichte sollen mit diesen Daten aus den chemischen Konstanten i, i, 
und etwaigen gM-Gewichten berechnet werden. Geht in die resultierendeRe
aktionskonstante iK auBer der .(bereits in i, berficksichtigten) Symmetriezahl noch 
die Kerndrallmultiplizitat der verschiedenen Molekille ein? Die Antwort lautet 
verneinend. Nach (20) und (20a), § 13, tritt zwar in den einzelnen gM ein Kern
drallgewicht (2SK1 + I) (2SK2 + I) (ffir Atom I gleich oder ungleich Atom 2) 
auf. In der Kombination .Iv. In gMt heben sich jedoch dadurch, daB jedes Atom 
in jeder Bindungsart seine Kerndrallmultiplizitat 2SK + I mit sich ffihrt, die 
Kerndni.llglieder samtlich wieder heraus. 

Dieses Ergebnis ist in einem speziellen Fall, dem der Joddissoziation, von 
G. E. GIBSON und W. HEITLER3 durch Grenzfibergang von der quantenmaBigen 

1 In zur Zeit noch unveroffentlichten Versuchen ist es K. F. BONHOEFFER neuerdings 
gegliickt, die Resistenz der ungeradzahligen gegen die geradzahligen HI Molekiile im Gas
zustand durch hohen Druck. und Katalyse . an Kohle aufzuheben. Mit der Priifung der 
Frage, ob man es bei dem verfliissigten und gefrorenen Wasserstoff mit dem stabilen 
oder dem resistenten System der beiden Molekiilarten zu tun hat, ist nach freundlicher 
personlicher Mitteilung zur Zeit F. SIIIION beschAftigt. wobei auch die Frage einer LI u-Anomalie 
(S. 245/46). gepriift werden soIl. Erst dann wird eine vollige K1Arung des EUCKEN
Befundes moglich sein. 

I Der mit der Quantenmechanik nicht vertraute Leser wolle diesen Abschnitt iiber-
scblagen. . a Z; f. Phys. Bd. 49. S. 465, I928. 
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zur quasiklassischen Rotationsbehandlung abgeleitet worden; es gilt nach dem 
obigen wahrscheinlich ganz allgemein. Voraussetzung ist, daB bei den unter
suchten Temperaturen keine Abweichung von dem GleichgewichtsverhaItnis der 
kernsymmetrischen zu den kern-antisymmetrischen Molekiilen vorhanden ist, 
was unter gewohnlichen Umstanden ja zutreffen wird. Wfude es gelingen, in die 
Reaktiop z. B. nur kern-antisymmetrische Stickstoffmolekiile eintreten und ohne 
Anderung dieses Zustandes mit den anderen Gasen reagieren zu lassen, so ware 
das Gleichgewicht wegen des geringeren statistischen Gewichts der p,,-Molekiile 
des N2 zugunsten der NO-Molekiile verschoben. 

b) Homogenreaktionen idealer Gase bei quantenmii/liger Rotation. Gleich
viel ob es sich hier nur urn quantenmaBige Entartung der eingefiihrten Rotations
warme oder urn Reaktionstemperaturen handelt, bei denen die Rotation nicht 
mehr quasiklassisch erfolgt, in beiden Fiillen ist in dem maBgebenden Glied 
.I IIigMi das Quantengewicht gM der betreffenden Molekiilart oder Molekiilarten 
nach der strengen Quantenmethode (also z. B. auch ohne Einfiihrung einer 
Symmetriezahl) zu berechnen. So wurde bei allen Reaktionen mit H2-Molekiilen, 
auch dann, wenn sie im quasiklassischen Temperaturgebiet der R6tationswarme 
stattfinden, in der Reaktionskonstante iK das Quantengewicht des untersten 
Rotationszustandes des Wasserstoffs unter Berucksichtigung des HEISENBERG
schen Termzerfalls und des Kerndrallgewichts des betreffenden Terms einzu
setzen sein, falls man den wirklichen Temperaturverlauf auch der Rotationswarme 
in dem cz-Glied von Gleichung (2) dieses Paragraphen berucksichtigt. (Es falIt 

". dann naturlich das 'IIi ~ In T-Glied und ebenso die Konstante 'Vii, fUr das Wasser-
2 

stoffmolekiil fort.) Sowohl fUr die experimentelle Bestimmung von Cz wie fUr 
die von gM{O) kommt es dann darauf an, ob das Wasserstoffgas in seinen Pr und 
Punu-Zustanden bei den Messungen bei tiefen Temperaturen resistent ist oder 
nicht. 1st es, nach der Annahme DENNISONS, bei den gewohnlichen cz-Messungen 
resistent, so ist fUr gM{O) das in § 13 errechnete effektive Quantengewicht 2,28 
einzusetzen; wurde man dagegen die Abkiihlung so langsam vorneh,men, daB 
sich jeweils das Gleichgewicht zwischen Pu und pun" einstellen konnte, so hatte 
man mit gM{p=O) zu rechnen. Werdenhierbei Reaktionen nur im quasiklassischen 
Rotationsgebiet untersucht, so wiirde natfirlich der Unterschied in dem gM und 
der in dem cz-Integral sich gerade kompensieren, und es ware uberdies fUr die 
Bewertung des H2-Gliedes der Reaktionsgleichnng ebensowohl eine quasi
klassische Behandlung des H2 mit r = 2, ir nach (16), § 1.3, und Unterschlagung 
der Kerndrallmultiplizitaten moglich. 

Diese zweite, an sich 'bequemere Behandlung wfirde jedoch dann UnZU
lassig sein, wenn die Reaktion bei einer Temperatur stattfindet, die ffir einen 
oder mehrere der ReaktionsteiInehmer schon im Entartungsgebiet der Quanten
rotation liegt. Hier ware nur die Behandlung mit Einfiihrung der wahren (quanten
miiBigen) Rotationswarme im cz-Glied und mit Benutzung des quantenmiiBig 
berechneten gM{O) zulassig1. Es kommt dann, wie schon erwiihnt, auch fur das 
Reaktionsgleichgewicht selbst darauf an, ob man die kernsymmetrischen und 
kernantisymmetrischen Molekiilzustande wiihrend der Reaktion als gegeneinander 
resistent anzusehen hat oder nicht. Wird ffir die Reaktion die Resistenz auf
gehoben, dagegen bei der empirischen Bestimmung der Cz das der Versuchs
temperatuT T entsprechende (und dann schon nicht mehr genau quasiklassische) 

1 Falls man die c, in diesem Fall nicht bis T = 0 hin messen oder berechnen kann, 
hat natiirlich die Einfiihrung von CM{O) keinen Sinn; man muJ3 dann jedoch iiberhaupt auf 
eine theoretische Bestimmung der Reaktionskonstanten iK verzichten. 
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Verhaltnis der verschieden symmetrischen Molekillzustande beibehalten, so 
treten weitere Komplikationen der gM(o)-Bestimmung im Zusammenhang mit 
einem je nach der Ausgangstemperatur T verschiede.~em Verlauf der spezifischen 
Warme ein. Immerhin gestatten die allgemeinen Uberlegungen des § 13, auch 
solche Falle, falls man nur entweder volle Resistenz oder volle Nichtresistenz 
annehmen kann, in allen Einzelheiten theoretisch zu ubersehen. 

c) R~aktionen von idealen Gasen mit kondensierten Phasen. Wegen der addi
tiven Zusammensetzung der Reaktionskonstanten aus den Chemischen Kon
stanten der Reaktionsteilnehmer ist das einzig Neue, was bei statistischer Be
rechnung der Reaktionskonstanten hier hinzutritt, die GroBe der Nullpunkt
entropie der kondensierten Phasen. Bei der praktisch fast allein in Frage kom
menden quasiklassischen Rotationsbehandlung der an der Reaktion beteiligten 
Gasmolekille ist fUr das explizite Auftreten der Kerndrallgewichte nach dem 
unter a) Gesagten allein die Frage maBgebend: 1st auch bei der Berechnung 
des s(u) der jesten Korper schon die vollige Ausbildung aller Kerndrallfreiheiten 
anzunehmen, oder sind hier bei Tu , im strengen Sinne des NERNsTschen Theo
rems, noch die Achseneinstellungen der Kerndralle festgelegt? Trifft das letzte 
zu, so kann man nicht, wie unter a), behaupten, daB die grGewichte von jedem 
Reaktionsteilnehmer in jedem chemischen Zustande "mitgefUhrt" werden nnd 
deshalb in der Konstanten der Gesamtreaktion herausfallen; vielmehr wird dann 
der Gasanteil der Reaktionskonstanten in der Summe ~ v.lngM; resultierende 
IngK-Bestandteile enthalten, und es wird fur die Berechnung der Reaktions
konstanten ei,nen Unterschied machen, ob der Kerndrall SK des betreffenden 
Atoms gleich 0, ! oder groBer ist. Sind im festen Korper die Kerndrallfrei
heitsgrade bei T = Tu bereits voll ausgebildet, so gilt zwar die Behauptung 
s(u) = 0 nicht mehr, aber es ist erlaubt, die nunmehr wieder in allen Zustanden 
auftretenden Kerndrallfreiheitsgrade von vornherein zu unterschlagen und so 
zu rechnen, als ob (abgesehen von etwaigen sonstigen Unordnungsmoglichkeiten) 
s(u) = 0 ware und gleichzeitig in den Gasatomen nnd Molekillen die Mannig
faltigkeit der Kerneinstellung nicht vorhanden ware. 

Am kompliziertesten endlich liegen die Verhaltnisse, wenn im festen Korper 
bei T = Tu oder gar (wie fUr das metastabile feste H2 angenommen) bei T = 0 

die Kerndrallfreiheiten weder vollkommen unterdruckt noch vollkommen aus
gebildet sind; dann treten zu dem ~vilngM.-Glied der gasformigen Teilnehmer 
in derReaktionskonstanten noch ~vis(~i-Beitrage der festen Korper hinzu, die 
nur bei genauer Kenntnis der Kernquantelung im festen Korper, eventuell unter 
Berucksichtigung vorhandener Resistenzen in den Ubergangen, ermittelt werden 
kon~en. Dieses Problem ist, wie in § 12 erwilint, noch nicht als gelost zu be
trachten. Was den im vorigen Titel offengelassenen Fall des N2-, Cl2- usw. Kon
densats betrifft" so moge hier nnr noch darauf hingewiesen werden, daB bei 
unvollkommener Entwicklung der Kerndrallfreiheitsgrade auch, im Gegensatz 
zu der quasiklassischen Behandlung im Gaszustand, ein Unterschied zwischen 
den verschiedenen Isotopen eines Stoffes, also etwa zwischen Cl35 ,35 und Cl35 ,37 

bestehen kann, sofern die betreffenden Atomkerne uberhaupt einen Drall be
sitzen und speziell wenn dieser Drall bei beiden verschieden ist. 

Nichtideale Gase. Wir kehren nunmehr zu unserem Hauptthema, den Re
aktionen in Gasmischungen, zuruck. Nach den AusfUhrungen des § II betrachten 
wir eine in nichtidealer Gasmischung yom Druck p ablaufende Reaktion als aus 
zwei Teilen zusammengesetzt: einer Grundreaktion, die zwischen den reinen 
idealisierten Gasen, jedem yom Druck p, ablauft, und den Resteffekten, die sich 
beim Zusammentreten dieser idealisierten Einzelgase zum nichtidealen Gemisch 
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abspielen. Dann setzt sich also auch wieder der $£'-Wert der betrachteten Reaktion 
zusammen aus einem Grundglied Sl und der Summe von Restgliedern ~, wobei 

jetzt }~ nach (4) und (10), § I4 dargestellt wird durch: 

Rf~ = lnxi + RIT levi - v) dP = In ao. 
o 

Beim Aufbau von Sl, der wieder nach (2) oder (4) zu erfolgen hat, sind Warme
tonungen und spezifische Warmen zu verwenden, die bei genugender Verdunnung 

beobachtet wurden. v ist das Molvolum des idealen Gases = RpT. Bei Ver

wendung der Aktivitaten ai erhalten wir die Gleichung: 

~ If 
Ii. T = R T +.I vdn ai = -In K + .I Vi In ai , (12) 

die Zl' (I) vollstandig analog ist. Die idealisierte Gleichgewichtskonstante Kist 
nach (2a) oder (4a) zu berechnen. Es laBt sich also (nach dem Vorgang von 
LEWIS) das Massenwirkungsgesetz in derselben Form und mit,derselben Tempe
ratur- und Druckabhangigkeit der Gleichgewichtskonstante beibehalten, wenn 
man nur statt der Molen bruche x die Aktivitaten a einfUhrt: 

a~l . a~1 .... = K . 

Ebenso gelten die Partialdruckformen des Massenwirkungsgesetzes unver
andert, wenn man statt der Partialdrucke Pi die mit fi [definiert nach (I2), 

p , 

§ I4, durch lnf. = RIT leVi - V)dPJ multiplizierten GroBen fi Pi einfUhrt. 
o 

[liPi = aoP wird von LEWIS als "Fugazitat" des betreffenden Gases mit dem 
Buchstaben f bezeichnet; wir schlieBen uns der Bezeichnung von P. DEBYE, 
Phys. Ztschr. Bd. 25, S. 97 (I924) an.] Dagegen fiihrt die Gleichung In Ke 
= .I 'JIiln c f/ zu einem etwas anders definierten Aktivitatskoeffizienten ft Es 
gilt namlich dann, wie man durch Vergleich der FormeIn fur In Kp und In lie 
leicht sieht [Gl. (5), (sa), (Sb)], die Beziehung PXdi = RTcif/' Nun ist zwar 
fUr ideale Gase PXi ~ RTc., wie man ohne weiteres durch Umformung der 
idealen Gasgleichung erkennt, aber nicht ffir reale; also ist f/ =f= fi' und zwar 

gilt j.* = j.PRx'T = f. P --i;v; = j..I x,v;. Doch ist es ohnegroBeres praktisches 
• 'c,' • 'V 

Interesse, auf diese Dinge naher einzugehen. 
T 

MuB die in den Sl oder In K nach (2) (mit U(O) = U - f.I v cvd T) und (4) auf-
o 

tretende Warmetonung U oder m [nach (II), § 5, = U + ji R TJ durch kalori
metrische Messung bestimmt werden und kann man den Versuch nicht so aus
fiihren, daB die' Gase vor und nach der Reaktion genugend verdiinnt sind, so 
ist noch die Differenz U - U = U oder ~ - m = tu zu messen oder nach § I4, 
Gleichung (8) aus' dem Temperaturgang der fi zuberechnen. Es lassen sich 
also aile Angaben, die die Bestimmung chemischer Affinitaten und Gleich
gewichte mit nichtidealen Gasmischungen betreffen, auf die zusatzliche. Be
stimmung der Ii der einzelnen Reaktionsteilnehmer in Abhangigkeit von p, T 
und den Mischungsverhaltnissen zuruckfiihren. - Uber die Beziehungen, die 
zwischen den Aktivitatskoeffizienten untereinander und ffir ihre Temperatur-
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und Druckabhangigkeit bestehen, ist schon am Schlusse des § I4 das Noti~e 
gesagt worden. 

Gleichgewichte bei nur fiktiv gehemmten Gasreaktionen. Es wurde schon 
friiher (I, § 7, III, § I, S. I36) darauf hingewiesen, daB die Anwendung thenno
dynamischer Betrachtungen auf Reaktionen, die unter allen realisierbaren Be
dingungen ungehemmt sind, zu wichtigen Aufschliissen fiihren kann, falls man 
mit genfigender Sicherheit angeben kann, wie sich samtliche Reaktionsteil
nehmer verhalten wiirden, wenn die Umsetzung zwischen ihnen gehemmt ware. 
Einen solchen Fall haben wir nun bei einer hinreichend idealen Gasmischung, 
wo die einzelnen Molekiile wabrend des ganz fiberwiegenden Teiles der Zeit in 
einer Entfernung voneinander sind, die jede starkere gegenseitige Beeinflussung 
ausschlieBt. Die statistische Betrachtungsweise zeigt, daB die Entropie und 
Energie und damit die Arbeitsfahigkeit einer derartigen Gasmischung ganz un
abhangig davon ist, ob bei ZusammenstoBen oder unter dem EinfluB von Strah
lung die einzelnen Molekiile gelegentlich miteinander reagieren oder nicht; und 
ffir die thermodynamische Betrachtung ist die gedankliche Moglichkeit, die 
einzelnen Molekiilarten in ihrem Momentanzustand fixieren, durch semipermeable 
Wande trennen und in anderen Mischungsverhrutnissen wieder vereinigen zu 
konnen, eine im allgemeinen hinreichende Grundlage zur Anwendung der ffir 
reale gehemmte Umsetzungen giiltigen Beziehungen. 

Fragen wir also nur, ob es moglich ist, die zur Bestimmung von Reaktions
arbeiten und damit der Gleichgewichtsbedingungen notigen Unterlagen ffir 
Gasmischungen zu beschaffen, die in den yom Gleichgewicht abweichenden Zu
standen nicht bekannt sind. Ohne Zweifel wird das der Fall sein ffir atomistisch 
und quantenstatistisch weitgehend erforschte Molekiilarten; neuerdings durch
gefiihrtl ist z. B. die Rechnung ffir die Dissoziation des Ja-Molekiils in J-Atome, 
wo aus Bandenuntersuchungen sowohl die Nullpunktsdissoziationsenergie U(O) 

wie das Tragheitsmoment ] und die. Kernschwingungsfrequenz " bekannt sind. 
Hieraus und aus dem Atomgewicht M des Jods lassen sich die Chemischen Kon
stanten i und i,. ffir das Molekiil sowie die spezifische Warme des Molekiils 
mit groBer Genauigkeit berechnen; i und lngE ffir das Atom sind ebenfallS' be
kannt, letzteres aus der Termdarstellung aPt des untersten J-Terms. Man kann 
dann bei jeder Temperatur den Dissoziationsgrad und damit das Volum bei ge
gebenem Druck (oder umgekehrt) voraussagen; ferner wfirde man die aus spezi
fischen Warmen und Dissoziationswarmen gemischte Warmekapazitat einer ge
gebenen Gewichtsmenge Joddampf angeben konnen. Ffir die Zustandsgleichung 
p = t(V) stimmen die so berechneten Ergebnisse mit der tatsachlichen Er
fahrung weitgehend fiberein; es konnte dadurch auch der SchluB bestatigt werden, 
daB das Kerndrallgewicht im Effekt bei derartigen Reaktionen keine Rolle spielt. 

Indessen ist unsere in dieser Weise gewonnene Kenntnis der nicht resistenten 
Molekiilarlen und ihrer Einzeleigenschaften im ganzen auf relativ wenige FaIle 
beschrankt. Bei Atomgruppierungen, die nur in relativ dichten, nicht idealen 
Gasmischungenm hinreichender Menge auftreten, verhindert auBerdem die Un
kenntnis der Aktivitatskorrekturen und haufig auch die Fiille der moglichen 
Bildungen die thennodynamische Ennittlung der Einzeldaten. 

Thermodynamik der seltenen Zustinde und astrophysikalische Gleichgewichte. 
Wir wollen uns deshalb bei der Besprechung spezieller ungehemmter Gleich
gewichtszustande auf theoretisch einfache Falle beschranken, in denen die zur 
Berechnung notigen Unterlagen durch atomistische und quantenstatistische Daten 
als gegeben angenommen werden. Wir wQllen das thennodynamische Gleich-

1 GIBSON, G. E., u. W. HEITLER: Z. f. Physik Bd.49, S.471, 1928. 
Schottky, Thermodynamik. 21 
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gewieht zwischen verschiedenen Quantenzustanden desselben Atoms sowie 
Fragen der Ionisierungsgleiehgewichte untersuchen, Fragen, die unter irdischen 
Verh1i.ltnissen meist nur bei hoheren Temperaturen und durch besonders auf
fallende Licht- oder Ladungserscheinungen der betreffenden Gase eine Rolle 
spielen 1, dagegen auf anderen Gestirnen mit hoheren Temperaturen den gesamten 
Habitus der Materie beherrschen2• 

Wir gehen von einer durch die Quantenforschung nahegelegten Erweiterung 
des Begriffs der fiktiv gehemmten Zustande aus3 , indem wir jeden Quantenzu
stand eines Atoms als eine neue isomere Form des betreffenden Atoms ansehen. 
Fur diese Vorstellung bestehen genau die gleiehen Rechtfertigungen' wie bei der 
gedankliehen Isolierung sonstiger nieht gehemmt existierender Moleki.ilarten; 
u. a. kann man auch an Trennungen durch semipermeable Wande auf Grund der 
verschiedenen Atomkraftfelder denken, die den verschieden angeregten Atomen 
eigenti.imlich sind. Zudem sind in neuerer Zeit immer mehr Falle sog. metastabiler, 
nieht selbst strahlungsfahiger Anregungs~ustande bekannt geworden, we1che die 
Brucke zu den wirklieh gehemmten Atom- oder Molekillzustanden herstellen. 

a) Relative Menge angeregter Atome. Wir untersuchen zunachst das Gleieh
gewieht zwischen zwei Quantenzustanden desselben Atoms $"0 und $"*, die sieh 
durch die Energiedifferenz u* - UO (pro Mol) voneinander unterscheiden. Da
diese Atome bei allen Temperaturen, also auch bei T = 0, durch denselben 
Quantenzustand, demnach auch denselben inneren Energiewert gekennzeiehnet 
sind, ist u* und UO zugleieh mit ttl!) bzw. u~O) identisch; ferner sind die spezi
fischen Warmen Ctl gleieh denen von einatomigen Gasen ohne innere. Freiheits
gr?de, also r = 0, rr = 0, Cz = O. Es gilt also, wenn wir fl hier zweckm1i.J3iger
weise in Abhangigkeit von T und den Volumkonzentrationen CO bzw. c* aus
drucken, nach (Iza) und (8 a), § 13: 

-:~ = ;~-tln T-{r + s<'~0»)+ In CO I 
• (14) 

p. * u * (s'~O») RT=Ri- pnT- r+R +lnc* 

Die r sind nach (14), § 13, in beiden Fallen identisch; in den S~O) = lng(O) [nach 

(17a), § 13] treten die Quantengewichte g~O) und g~), der beiden Gase beim ab
soluten Nullpunkt auf, die mit den Quantengewiehten der betreffenden Zustande 
identisch sind. 

Man findet demnach aus der GleiehgewiehtsbedingUng fl* = flO: 
c* u* -uO g* 

lnco=-~+ln gO' 

u*-uo 
c* g* - -----ztT 
·-=-·e 
CO gO 

(15) 

Dieses auch auf direktem statistischem Wege ableitbare'" Gesetz ist u. a. zur 
Beurteilung des optischen Verhaltens eines gltihenden Gases in Absorption und 

1 Allgemeines hieriiber in der Abhandlung von SCHOTTKY: Thermodynamik der sel
tenen Zustande im Dampfraum. Ann. d. Physik Bd. 62, S. 113-169, 1920. 

2 MEGH NAD SAHA: Versuch einer Theorie der physikalischen Erscheinungen bei hohen 
Temperaturen mit Anwendung auf die Astrophysik. Z. f. Physik Bd.6, S.40-55, 1921; 
Phil. Mag. (6) Bd.41, S. 267, 1921. 

3 EINSTEIN, A.: Verh. d. dtsch. physik. Ges. Bd.18, S.320, 1916. 
, Eine zusammenfassende statistische Behandlung aller die Gasgleichgewichte be

treffenden Fragen findet man in sehr elementarer und vollstandiger Form bei R. H. FOWLER 
und C. G. DARWIN: Phil. Mag. Bd. 44, S.450 u.823, 1922; Bd. 45, S. I, 1923. 



Relative Menge angeregter Atome. 323 

Emission auBerordentlich wichtig. Stellt man sich unter ~o den Normalzustand 
kleinster Energie vor, unter ~* den erstenAnregungszustand, so ist meist u* - UO 

so groB gegen R T, daB c* klein gegen CO ist und alle noch hoheren Quanten
zustande fottfallen. Da das Atom bei dem tlbergang von ~* nach ~o (soweit 
dieser direkt moglich ist) Strahlung der Frequenz 'II emittiert, die durch . 

1 
hy = (u* - UO) 0 N 

bestimmt ist (u sind bei uns molare Energien, daher die Division durch die 
LOSCHMIDTsche Zahl N), ist u* - UO in bekannter Weise aus dem Emis
sions- oder Absorptionsspektrum zu ermitteln; man kennt fUr jede Temperatur 
den Wert des Exponenten und daher, da CO gleich der Gesamtkonzentra
tion gesetzt werden kann, die Konzentration der angeregten Atome. (Der 

* Faktor go, der, wie in § 13 erortert, ebenfalls aus spektroskopischen Daten 
g 

entnommen werden kann, spielt nur bei feineren und vergleichenden Ullter
suchungen eine entscheidende Rolle.) Nur wenn die berechnete Konzentra
tion c* einen gewissen Betrag erreicht, wird man erwarten durfen, daB das be
treffende Gas (bei den spontanen strahlenden Ubergangen ~* -~ ~O) "leuchtet"; 
das Nichtleuchten der meisten erhitzten Gase und Dampfe, das schon GOETHE 
interessierte, findet dadurch seine Erklarung, daB wegen der groBen Energie
differenzen u* - uO, we1che die mit sichtbarer Emission verbundenen Quanten
sprunge charakterisieren, c* meist verschwindend klein ist. Andererseits treten bei 
merklichen c*-Werten neue Absorptionslinien des Gases auf, die, wenn sie sich 
in Sternspektren bemerkbar machen, dadurch ohne wei teres einen RuckschluB 
auf die Haufigkeit des Anregungszustandes i* und dam it auf die Temperatur 
der auBersten Sternschichten gestatten. 

Zur quantitativen Auswertung von (IS) geben wir noch die Berechnung des 
Gl' d U* - u O &U ( d D' . . T ) f" d' b'd Ie es --R- = R von er ImenslOn emer emperatur ur Ie el en 

wichtigsten Faile der Bestimmung aus Spektren und aus Anregungsspannungert 
an. Fill die spektrale Bestimmung denken wir uns die Termtabelle des betreffen-

den Atoms in Wellenzahlen 'II' =!'.. gegeben (vgl. etwa LANDOLT-BoRNSTEIN II, e . 
Abschn.153). Dann gilt, fUr jeden Term ~: 

, u" 
ho y~ 0 c= R 0 k 

(c bedeutet hier natilllich die Lichtgeschwindigkeit, k = ~ die BOLTZMANNsche 
Konstante). Also: u~ .h , 

R= /iocoy ... 

Mit ~ = 4,77 0 10-11, c = 2;9985 0 1010 ergibt das: 

U" , 
R= 1,432 0'11" 

und fur den Unterschied zweier Terme: 
&U , 
]f= 1,4320 ,,1'11. 

(16) 

(16a) 

Die Wellenzahldifferenzen zweier Terme geben also schon groBenordnungsmaBig 
die Temperatur an, bei der [nach (15)J beide Terme in annahernd gleichen Kon
zentrationen vertreten sind. 

Werden Energieunterschiede ,,1 u nicht aus Spektren, sondern durch Unter
suchung von Anregungsspannungen bestimmt, so hat man die ,,1 u, statt durch 

21* 
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L/JI', in Volt auszudriicken, d. h. diejenige (z. B. bei ElektronenstoBuntersuchungen 
direkt gemessene) Potentialdifferenz & V anzugeben, die ein Mol Elektronen 
durchlaufen muB, urn die Energiedifferenz LI u eines Mois von Atomen in den 
Zustanden ",* und ",0 zu erreiehen. Es wird dann: 

du ,FealdV dV 10000 

RT = Real T = 0,859 . -T-.- (I6b) 

Fiir Potentialdifferenzen LlV, die groB gegen 0,86 V sind, wie bei den Edel
gasen, geniigt also eine Temperatur von 10000° noch nieht, urn c* neben CO 

merkbar werden zu lassen; dagegen ist bei den Alkalimetallen mit LI V ~ 2 V 
eine bemerkbare Konzentration c* schon bei erreiehbaren Temperaturen vor
handen. 

Es sei noch erwahnt, daB man von (IS) aus, indem man die Gesamtheit 
der verschiedenen im Gleichgewieht miteinander befindlichen Anregungszustande 
des betreffenden Gases thermodynamisch als ideales Gasgemisch behandelt, zu 
einem Ausdruck fUr die Freie Energie dieses Gemisches kommt, in welchem die 
innere Freie Energie des Gemisches von selbst in der durch Gleichung (23) und 
(24), § 13, dargesteilten Form auftritt. 

b) Ionisierungsgleichgewicht. Es sei ein ionisierbares Gas (z. B. Na-Dampf) 
gegeben unter Bedingungen, bei denen nur einatomige neutrale Teilchen, einfach 
ionisierte Atome und freie Elektronen auftreten; die Bedingungen des idealen 
Gaszustandes seien fUr aile drei Teilchenarten' erfUllt. Gefragt wird nach dem 
Verhaltnis der Konzentration der verschiedenen Teilchen im thermischen Gleieh
gewieht. 

Bei Aufstellung der Gleiehgewichtsbedingungen scheint zunachst dadurch 
eine Komplikation einzutreten, daB auBer der chemischen Arbeit Sf auch noch 
eine elektrische Arbeit zu beriicksiehtigen istl. Es ergibt sieh jedoch, daB bei 
Reaktionen, deren gesamter Umsatz "an Ort und Stelle" auf tritt, diese elektri
schen Gliedet wieder herausfallen, so daB die Gleiehgewiehtsbedingung nach 
wie vor durch die chemischen Potentiale ft allein gegeben ist, ahnlieh wie 
bei dem Dissoziationsgleiehgewicht in Elektrolytlosungen. 1st ftx das chemische 
Potential des neutralen Gases, ft+ das des ionisierten, ft- das der Elektronen, 
so gilt: 

Sf = ft+ + ft- - ftx = o. 

Driickt man die ft wieder gemaB (I2a), § 13, durc~ die Konzentrationen 
aus, so ergibt sieh, mit r = 0, rr = 0 ffir aile drei Teilchenarten, und Auflosung 
nach den c: 

c+c- 3 
In ex = Z-ln T + r+ + Y- - yX 

++ - x Il. Il. -Il. 
RT (17) 

Hier ist die Auswertung der r-Surnme sehr einfach, weil, wegen der praktisch 
gleiehen Masse, y+-r x =0 ist; r- wird nach (14), §I3: 

r- = Yo + 1..1n U-, 
2 

wobei U- das Molekulargewieht der Elektronen ist. 
Das ftz-Glied wird nach (23), § 13 gleieh: 

+ InZ+ + InZ- -lnZx. 

1 Vgl. hierzu W. SCHOTTKY U. H. ROTHE: Physik der Gliihelektroden. WIENS Handb. 
d. Experimentalphysik Bd. 13 (2),· insbes. Kap.2, § 3 u. Kap.5, § 6. Leipzig 1928. 
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Indem wir in den Z ebenso wie bei der Behandlung des Eisendampfes in § 13 
die ersten Glieder heraussetzen, erhalten wir: 

+" u~) ~ ( gt _ Jut) 
In g(O) - RT + In £..J I + + e R T 

.. g(O) 

+ In g~) 

x u(~) 2: ( g: _ JU:) 
-Ing -+- --In 1+- e RT 0 

(0) RT gX 
(0) 

Hierbei ist schon der Umstand berucksichtigt, daB das freie Elektron keiner 
hoheren inneren Anregungsstufen fahig ist, und es ist ferner angenommen, daB 
das unbewegte (jedoch mit Drall versehene) freie Elektron als Element des 
Dissipationszustandes der Energie auftritt. Nehmen wir, was hier zweckmaBig 
ist, dasselbe fUr das Ion in seinem untersten Quantenzustand an, so faJlt auch 
das u;) -Glied fort, und u(o) hat dann direkt die Bedeutung der auf die untersten 
Quantenzustande des Atoms und Ions bezogenen negativen lonisierungsarbeit 
pro Mol, die wir mit J bezeichnen. 

Das Quantengewicht g~) = g- des Elektrons ist wegen s = 1/2 gleich 
2 01/ 2 + 1=2. Fur das freie Ion und das freie Atom sind die etwaigen Atom
kerndrall-Gewichte gleich, brauchen also nicht berucksichtigt zu werden; wegen 
fehlender Rotation bleibt als einziges das Elektronengewicht gE(O) des u~tersten 
Energiezustandes beider Teilchen ubrig. gE ist, wie in § 13 ausgefUhrt, aus dem 
Termcharakter des untersten Energiezustandes zu entnehmen; fUr das Na +-Ion 
ist z. B. wegen des Edelgascharakters seiner Elektronenhiille g%(O) = 2 0 0 
+ I = I; dagegen ist fUr das Na-Atom, wo im Zustand 'T(O) der gesamte Atom
impuls gleich dem Drallimpuls des Vaienzelektrons ist, gE(O) = 2 0 l/Z + 1=2. 
Also wurde in diesem FaIle die Summe der In g(o) den Betrag In I + In 2 - In 2 = 0 
ergeben. Natiirlich gilt das jedoch nicht allgemein. 

In den Restsummengliederri waren beim Na +-Ion bis zu sehr hohen Tempe
raturen keine weiteren Energiestufen zu berucksichtigen, da die Anregung einer 
edelgasartigen EIektronenhulle Energien von der Gro13enordnung 10 V, ent
sprechend ca. 100000°, erfordert. Dagegen ware in Na x bei hoheren Temperaturen 
mindestens der 2P'/,_ und der unmittelbar benachbarte 2P,/.-Term zu beruck
sichtigen, deren durch R dividierte Energieunterschiede gegen den Grund
zustand nach (16a) durch die TermweIlenzahl 'II' mitteis der Beziehung: 

u",-u(O) ( , , ) 
--R-- = 1,432 'II", - '11(0) 

gegeben sind. Man erhalt so fUr die erste Anregungsstufe 2p,/. den relativen 
Energiebetrag (in Grad) von 24350°; unmittelbar daneben Iiegt die Anregungs
stufe 2 Pili mit einer nur urn 22° hoheren aquivalenten Temperatur. Die Quanten-
gewichte g: dieser beiden Stufen sind 2 0 1/2 + I = 2 und 2 0 3/2 + 1= 4; fUr die 
Berechnung der Restsumme kann man mit einem resultierenden Quanten
gewicht 6 und einer mittleren aquivalenten Temperatur von etwa 24360° rechnen. 
Man erhiilt so ais nachstes zu berucksichtigendes Glied der Restsumme fUr Na + 
den Betrag: 

{ 
6 _ 24360} 

-In 1+2oe T, 
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d. h. etwa fur T = 6000 (Sonnentemperatur) den Betrag -In (I + 3 . e-4,Oo) 
= -In 1,052 = - 0,05. Der Effekt ist also derselbe, als wenn (flir diese Tempe-
ratur) das Quantengewicht g~) 2,05 statt 2,0 ware. Bei T = 20000 wurde jedoch 
schon ein scheinbares Gewicht lng;O)""" ln2 hinzukommen, und bei noch hoheren 
Temperaturen waren in lnZx auch die nachsten von dem 2P-Term nur urn etwa 
70000 entfernten Anregungsstufen zu berucksichtigen. 

Allgemein ergibt sich aus (17) in Anwendung auf die Elektronenabspaltung 
eines Atoms: 

+ - 2 g+ 3 ] 
In ~ = y + In ~ + ~ In 'M- + -In T - -

CX 0 gX 2 2 R T 

i(, + ': . ,- 4:~) 
+ In g(O} 

2: (I + g: . e- 4~'~) 
g(O} 

(IS) 

Das letzte Glied erhalt, wie schon aus der Diskussion hervorging, nur eine Be
deutung, wenn angeregte Atome oder Ionen in einer Menge von gleicher GroBen
ordnung vorhanden sind wie unangeregte. Man kann dasbei einer etwas anderen 
Formulierung von (17) -und (IS) noch direkter sehen: stellt man die Gleichge
wichtsbedingung ~ = 0 nicht fur die gesamten neutralen Atome, Ionen und 
Elektronen auf, sondern, was nach dem vorigen Titel zullissig ist, nur zwischen 
den unangeregten Atomen, unangeregten Ionen und Elektronen, so fallt in (IS) 
das Summenglied fort, und es ist nur auf der linken Seite das Konzentrations-

+ -
c(()}c c+ c-

produkt --- statt -_. einzuflihren. 
c~) C X 

Urn bei gegebenen c die Konzentrationen c+ und c- ausrechnen zu konnen, 
bedarf es noch einer weiteren Bestimmung, durch die entweder eine der Kon
zentrationen c+ oder c- festgelegt oder eine Beziehung (z. B. die Neutralitats
beziehungc+ = c-) zwischen c+ und c- gegeben ist. Zur weiteren Diskussion 
dieser Faile vgl. den zitierten Handbuchartikel, insbesondere Kapitel V, §§ 6 
und 7. 

Zum SchluB mag noch eine mehr theoretische als praktische Schwierigkeit 
erwahnt werden, die bei der Berechnung von Dissoziationsgleichgewichten unter 
rechenmaBiger Berucksichtigung der hoheren Anregungsstufen der Teilnehmer, 
insbesondere des nichtdissoziierten Atoms oder Moleki.ils, auftritt. Diese Schwie
rigkeit besteht darin, daB die Zustandssumme Z ailer Atome, bei denen Anregungs
zustande mit hohen Quantenzahlen eines Elektrons betrachtet werden, auch bei 
noch so niedrigen Temperaturen aus dem Grunde divergiert, weil die Quanten
gewichte g., mit hohen Werten der Hauptquantenzahl n quadratisch mit n wachsen, 
wahrend ·die (auf den Dissipationszustand bezogenen, also negativen) Energien 
des neutralen Atoms sich in einer immer dichter werdenden Reihe proportional 

-; dem Nuilwert nahern. Die voilstandige AufkIarung dieser Schwierigkeit hat 
n 
M. PLANCK! gegeben. Sein Ergebnis laBt sich qualitativ folgendermaBen formu
lieren. Die hohen Anregungsstufen haben zwar gegenuber den untersten Quanten
zustanden eine uberwiegende Zahl von Realisierungsmoglichkeiten, aber erst 

1 Zur Quantenstatistik des BOHRschen Atommodells. Ann. d. Physik Bd. 75, S. 673, 
192 4. 
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dann, wenn man (geschlossene) Quantenbahnen von einem Durchmesser zulaBt, 
der den mittleren Entfernungen der abdissoziierten Elektronen entspricht. Unter 
diesen Umstanden laBt sich auch die Phasenraumeriiillung der geschlossenen 
Quantenbahnen quasiklassisch behandeln; und dabei stellt sich heraus, daB die 
Realisierungsmoglichkeiten dieser geschlossenen Bahnen gegeniiber den offenen 
Bahnen der abdissoziierten Elektronen verschwindend klein sind. Man kann also 
ohne merklichen Fehler die Zustandssumme bei irgendeinem Anregungszustand 
abbrechen, bei dem der dazugehorige Bahnradius in die GroBenordnung des 
mittleren Atomabstandes fallt; die Zustandssumme des neutralen Atoms bleibt 
dann endlich, und die Glieder mit den hochsten darin beriicksichtigten An
regungsstufen tragen so wenig zu ihrem Gesamtwert bei, daB es auf die genaue 
Grenze, bei der man die Summe abbricht, iiberhaupt nicht ankommt. 

§ 18. Gasmischungen und reine Stoffe. 

Bei der Betrachtung von Reaktionen und Gleichgewichten zwischen Gas
gemischen und reinen Stoffen haben wir hauptsachlich an Reaktionen mit Fest
korpern zu denken, da Fliissigkeiten Fremdstoffe leichter aufnehmen. Ein Typ 
einer solchen Reaktion ist die Verbrennung von fester Kohle zu CO und CO2, 
wobei das zu betrachtende Gasgemisch aus 02'·CO und CO2 sowie eventuell 
dem Luftstickstoff usw. zusammengesetzt ist. Ein anderer Typ ist die Zersetzung 
von festem NH4CI in NHa und HCI. Auf die Behandlungsweise bei merklicher 
Unreinheit der reagierenden kondensierten Stoffe kommen wir in § 2I und 22 zuriick. 

Aufspaltung der St, Gleichgewichtskonstante, Massenwirkungsgesetz. Bei 
der Berechnung von Sl'-Werten von Reaktionen zwischen reinen Stoffen und 
einem Gasgemisch spalten wir wieder in der Mischphase, hier dem Gasgemisch 
[Phasenindex (g)], die konzentrationsabhangigen Glieder ab, indem wir nach 
§ I4 flir jeden gasformigen Teilnehmer setzen: 

ft~)= f.'~g) + RTln", . 

In Sl' = .I Vi ft( entspricht dieser Aufteilung eine Zerlegung in: 

st it ~ (g) 
RT = RT + ..., vi In",. (I) 

Hierbei bedeutet St die Normalarbeit der betrachteten Reaktion; die gas
formigen Teilnehmer sind dabei voneinander getrennt im idealen Gaszustand 
beim Druck p anzunehmen, die kondensierten Korper unter ihrem Reaktions
druck, in der Regel dem gleichen Pruck p. Fiir '" kann auch /i Xi gesetzt 
werden, wobei der Aktivitatskoeffizient" in der in § I4 besprochenen Art aus 
der Zustandsgleichung der realen Gasmischung bestimmbar ist. 

Gleichung (I) entspricht im Aufbau vollkommen den Arbeitsausdriicken fiir 
homogene Gasreaktionen (I) und (I2), § I7, nur daB das Glied .I v~g) In", nicht 

. . 
aIle Reaktionsteilnehmer umfaBt, sondern bloB die gasformigen, wahrend in 
dem Normalarbeitsglied it auch die festen Teilnehmer auftreten. Man wird also, 
analog zu (3) und (I2), § I7, eine Gleichgewichtskonstante K der Reaktion durch 
die Beziehung 

it 
InK=- RT 

einfiihren konnen und in allen Arbeits- und Gleichgewichtsfragen diese nur vom 
Druck (bzw. den Drucken) und der Temperatur abhangige GroBe als maBgebend 
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ansehen; speziell gilt im Gleichgewicht der Reaktion das verallgemeinerte Massen
wirkungsgesetz: 

Abtrennung der Druckabhangigkeit. Um die VerhaItnisse zu beherrschen, 
ist also neben der Untersuchung der Aktivitatskoeffizienten, die wir uns getrennt 
vorgenommen denken, die Kenntnis von a oder K notig. Hier erweist es sich 
nun, wie fruher, bequem, in a die druckabhangigen Glieder abzutrennen und auf 
P = I Atm. zuruckzugehen. Fur die Gasteilnehmer ergibt sich hierbei das Glied 
.I 'Vg,ln P, da die Gase ja hier als ideale zu betrachten sind. Fur die Festkorper 

fI 
(Index 51) erhaIt man ein Zusatzglied .I 'V .. ! v (s,) dp. Fiihren wir noch den Partial-

I 
druck Pi = %iP der Gasteilnehmer als RechnungsgroBe ein, so Iautet die all
gemeinste Forme! fUr sr: 

p 

~ _ st(p= 1) ~ IV (II) ~ (g) . J"' (g) • 
RT- RT + ~ 'Vs; RTdP + .... 'V, Inp,+_ 'V, Int,· (2) 

I 

Wir begnugen uns von jetzt an jedoch mit der Annahme des idealen Gas
gesetzes (Ii = I, g, = gi) und vernachlassigen die Molvolurne der reinen kon
densierten Stoffe neben denen der Gase (Fortfail der V(sl) - Glieder), so daB sich 
schlieBlich ergibt: 

~ = $t(p=.!.) + ~ (g)I p. 
RT RT .... 'Vi n,. 

Diese Darstellung entspricht der EinfUhrung der Gleichgewichtskonstanten Kp 
in § 17; setzen wir: 

1 Tl' = _ st,p_ 1) 
n.&1fl RT ' 

so erhalten wir, analog, wie dort, GleichWlg (sa): 
pVg,. pVg •... = Kp. (3 a) 

1 2 

Aus den Gleichungen (3) und (3a), in welchen st(p=l) und Kp von p unabhangig 
sind, erkennt man, daB, wie ffir homogene Gasreaktionen, so auch fur ;Reaktionen 
von hinreichend idealen Gasmischungen mit festen Korpern die--"Gegenwart 
irgendwelcher anderer, nicht an der Reaktion beteiligter Gase fur aile Arbeits
und Gleichgewichtsfragen der untersuchten Reaktion belanglos ist. 

Aufbau der a. tlber den Aufbau der st brauchen wir hier keine neuen Be
trachtungen anzustellen, da es sich urn eine Grundarbeit bei Reaktionen zwischen 
reinen Substanzen, unter einem· (fUr die Gase: idealisierten) Normaldruck Po 
(speziell = I Atm.) handelt. Wir notieren foigende beiden Formeln: 

I. Entwicklung von T = 0 aus [So Gleichung (27), § 13]: 
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Hierbei bedeutet tm(o) die irreversible Reaktionswarme bei T = 0 unter den an
gegebenen Normalbedingungen; es ist mit U(O) und $\'(0) identisch. s~~ ist nach 

dem NERNsTschen Theorem = o. Aile c~~ und c~~~ sind bei Normaldruck zu 
messen. 

2. Entwicklung von einer Normaltemperatur To an, bezogen auf Standard
werte [nach (II), § II]: 

(5) 

Hier ist die Doppelintegralsumme tiber alle Reaktionsteilnehmer in reinem (even
tuell idealisiertem) Zustand beim Normaldruck Po zu erstrecken. Handelt es 
sich bei Po und To urn cie LEwIsschen Standardwerte, so werden wir die st 
und tm aus Normalbildungsreaktionen zusammensetzen: 

$\'(po' To) = .I Yk itk 

tm(po' To) =.I Yk'l9k. 

st(Po' To) - 'lS(Po' To) ®(Po' To) • 
Statt RTo kann man nattirlich auch - ~- schrelben und 

Ei(po, To) auf ek-Werte zurtickfUhren. 
Anwendung der Phasenregel. 1m Gleichgewicht zwischen einem Gasgemisch 

und verschiedenen reinen Phasen, unter einem gemeinsamen Druck p, wird man 
aus einer oder mehreren Gleichgewichtsbedingungen ~ = 0 die Molenbruch
konzentrationen x im Gasgemisch zu bestimmen haben. Sind <X Arten von resi
stenten Gruppen im Gasgemisch vorhanden, so sind <X - I unabhangige Molen
brtiche Xi zu bestimmen. wozu <X - I Gleichgewichtsbedingungen ~ = 0 not
wendig sein wtirden, die sich entweder auf Homogenreaktionen im Gas oder auf 
Reaktionen des Gasgemischs· mit den reinen Phasen beziehen k6nnen. Sind 
weniger Gleichgewichtsbedingungen vorhanden, so sind entsprechend viele Arten 
von Teilchenzahlen willktirlich oder durch andere Bedingungen zu bestimmen. So 
ist z. B. fUr das Verbrennungsgemisch von Luft mit Kohlenstoff <X = 4: es sind 
N2-, O2-, CO- und CO2-Molekiile als wirklich oder fiktiv resistent zu betrachten 
(wenn wir die Edelgase auBer Betracht lassen). Falls Gleichgewicht mit festem C 
in bezug auf die Verbrennung zu CO und CO2 herrscht, sind zwei Gleichgewichts
bedillgungen gegeben, von den <X-1= 3 unabhangigen Xi sind also zwei bestimmt, 
jedoch noch eines willktirlich, etwa die relative Menge N 2' Die hier noch fehlende 
Angabe kann etwa (wie in dem Beispiel 10, Kapitel H) dadurch gegeben sein, 
daB das Verhaltnis der letzten Bestandteile 0 und N ein vorgeschriebenes, z. B. 
das in der atmospharischen Luft vorhandene, ist. Die berechneten Gleichgewichts
konzentrationen Xi entsprechen dann dem realen Fall, wo eine abgeschlossene 
Luftmenge sich (bei verschiedenen Temperaturen und Drucken) mit fester Kohle 
ins chemische Gleichgewicht setzt. 

Dieselbe Sachlage kann man vom Standpunkt der Gleichgewichtsbedingung 
(3a) vielleicht noch einfacher tibersehen, indem man berticksichtigt, daB von den 
drei unabhangigen Partialdrucken der Verbrennungskomponenten O2 , CO und 
CO2 zwei durch Gleichgewichtsbedingungen (3a) bestimmt sind. Zur vollstandigen 
Bestimm ung fehIt noch die Angabe des dri tten Partialdrucks, etwa von O2 , sowie des 
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Gesamtdrucks, oder, was auf dasselbe hinauslauft, des vierten Partialdrucks P XN •• 

Da dieser aber in die Annaherungsgleichungen (2a) und (3a) iiberhaupt nicht 
eingeht, kann man das Problem des Gleichgewichts der Verbrennungskompo
nenten auch auf zwei Gleichungen (3a) und einer Sonder3.?gabe aufbauen, die 
entweder den Partialdruck des O2 direkt bestimmt oder eine Beziehung zwischen 
den Partialdrucken von Oa, CO und COil herstellt. Eine solche Beziehung ware 
durch Angabe des gesamten im Gasgemisch vorhandenen Sauerstoffs, also durch 
Angabe der ganze!! mit der Kohle reagierenden Luftmenge gegeben, analog wie 
bei der vorigen Betrachtung. 

Erortem wir noch ein anderes Beispiel, die Zersetzung des festen Salmiaks 
zu gasfOrmigem NHa und HCI. Hier ist IX = 2, also nur ein Molenbruch Xi un
abhangig, der bei gegebenem Gesamtdruck durch die eine Gleichung ~ = 0 fiir 
die Salmiakzersetzung vollstandig bestimmt ist. Besteht nun noch eine weitere 
Beziehung zwischen den X" indem etwa das ganze Gasgemisch durch Salmiak
zersetzung entstanden und somit XNH. = XHCl ist, so ist noch eine weitere Variable 
des Systems, P oder T, bestimmt, es herrscht sog. vollstandiges Gleichgewicht 
und eine bestimmte Zersetzungsspannung des Salmiaks bei jedef Temperatur. 
Vom Standpunkt der Partialdrucke hatte man nach (3a) eine Beziehung zwischen 
beiden Partialdrucken, durch PNH. = PHCl eine zweite, somit jeden einzelnen 
Partialdruck und damit auch den Gesamtdruck in Abhangigkeit von T fest
gelegt. Der allgemeinere Fall, in dem etwa ein bestimmter UberschuB von NHa 
oder HCI in dem Gasgemisch vorhanden ware, wiirde sich bei dieser Betrachtungs
weise besonders iibersichtlich gestalten, indem namIich dann neben (3a) noch 
ein bekannter (mit T proportionaler) Unterschied der beiden Partialdrucke ge
geben ware; auch dadurch waren beide Partialdrucke und somit auch der Ge
samtdruck vollstandig bestimmt. 

§ 19. Naherungsrechnungen auf Grund des 
NERNsTschen Theorems. 

Allgemeine Fragestellung. In praktischen Fallen kommt es haufig vor, daB 
die Wlirmetonung m! einer Reaktion bekannt ist; hingegen nicht ihre Affinitat 
(Arbeitskoeffizient ~; Gleichgewichtskonstante). Deren Kenntnis ist aber fiir 
den Chemiker zur Charakterisierung und paktischen Nutzbarmachung der be
treffenden Reaktionweit bedeutungsvoller. Nun ist der strenge Zusammenhang 
zwischen beiden GroBen ~ und m! durch die Entropieanderung «5 gegeben: 

~=m!-T«5, (I) 

es ist also die Kenntnis von 6 erforderlich, urn aus dem gemessenen m! das ge
wiinschte ~ zu berechnen. 

Die genaue Bestimmung von «5 unabhangig von ~ auf Grund des NERNST
schen Theorems sowie der Quantenstatistik ist in § 12 und § 13 besprochen 
worden; sie ist aber an Voraussetzungen gebunden, die keineswegs leicht zu 
erfiillen sind. Fiir festeStoffe (NERNsTsche Korper) sind Messungen der spezi
fischen Warmen bis zu sehr tiefen Temperaturen, fiir Gase daneben noch Be
stimmungen der Quantengewichte und Tragheitsmomente, etwa aus spektro
skopischen Daten, erforderlich. Daher ist der praktische Wert dieser Methoden 
zur «5-Bestimmung oft genug sehr gering. Da ist es nun ein gliicklicher Um
stand, daB fiir diese GroBe gewisse GesetzmaBigkeiten bestehen, die ihre nahe
rungsweise Angabe und damit die ungefahre Berechnung von ~ aus m! ermog
lichen. 
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Die RegelmaBigkeiten, die zur Abschlitzung von @5 dienen, konnen zunlichst 
a1s rein empirisch angenommen werden. Man vermag sie jedoch in Zusammen
hang mit· der eigentlichen Bedeutung der Entropielinderung und der Einzel
entropien, wie sie das NERNSTsche Theorem und die Quantenstatistik kennen 
gelehrt haben, theoretisch zu begriinden. In diesem Sinne konnen die folgenden 
Rechnungen a1s Niiherungsrechnungen auf Grund des NERNsTSchen Theorems 
bezeichnet werden. 

Reaktionen zwischen festen Stoffen. Die Entropielinderung ffir Reaktionen 
zwischen· festen Stoffen (NERNsTSchen Korpem) ist durch die spezifischen 
Wlirmen c;) der einzelnen Stoffe nach (7), § r2, und die Zerlegung (7), § II, 

gegeben zu: 

@5=2"iS(i)=~"i!crdT=2"i !dJ.!C;)dT+ ~!C;)dT. (2) 
T [T T T] 

o 0 0 

GemaB dem NERNSTschen Theorem konvergiert nun .der Wert von @5 fiir 
T = 0 gegen Null, so daB fiir nicht zu hohe Temperaturen Gleichung (r) sich 
im Sinne des TH9MSEN-BERTHELoTSchen Prinzips in rohester Niiherung ver
einfacht zu: 

~ ~ ~ (ffir feste Korper). 

Zur Beurteilung der Giite dieser Niiherung ist zu beachten, daB der unter
driickte Ausdruck ffir @5 die algebraische Summe der Entropien 9') der Einzel
stoffe in der betreffenden Reaktion ist und somit eine teilweise Kompensation 
der EinzelgroBen eintritt. Aus den von H. MIETHING1 zusammengesteilten Ta
bellen ist zu ersehen, daB bei T = 3000 sich fiir Ts Werte in der GroBenordnung 
von 2000 cal pro Grammatom ergeben. Als maximalen Wert ffir T@5 kann man 
nach F. SIMONS etwa 1000 cal pro Grammatom ffir T = 3000 annehmen, ffir 
hahere Temperaturen 3 T bis 6 T cal. Dies gilt im wesentlichen ffir Reaktionen 
zwischen anorganischen Stoffen. Ffir Reaktionen zwischen organischen Stoffen, 
bei denen verhaltnismaBig groBe Bruchstiicke des Molekiils im wesentlichen un
verlindert bleiben, dfirften erheblich geringere Werte anzunehmen sein. 

Die genannten Werte fiir @5 bzw. s sind hier rein empirisch gegeben. Die 
Definition im Sinne von (2) erlaubt aber auch eine theoretische Abschlitzung 
durch Anwendung der molekularstatistischen Theorie der spezifischen Warmen, 
wie sie von EINSTEIN und von DEBYE entwickelt worden ist. Die spezifische 
Warme eines Korpers ist hiemach bestimmt durch die Eigenfrequenzen der 
einzelnen Atome bzw. Atomgruppen ffir Schw1ngungen urn ihre Gleich
gewichtslage. Diese sind wiederum durch die Bindungskr1i.fte sowie durch die 
Massen bestimmt. Da nun die beiden letzteren fiir verschiedene Stoffe im all
gemeinen von vergleichbarer GroBenordnung sind, so gilt dies auch fiir die 
Eigenfrequenzen und ffir die Entropien. 

Die Kenntnis der Faktoren, welche die GroBe einer Einzelentropie S<i) be
dingen, ist ffir die Abschatzung von s<,) und damit von @5 besonders dann von 
Bedeutung, wenn Messungen der spezifischen Wlirmen iihnlicher Stoffe vorliegen8, 

Handelt es sich lediglich um die Feststellung des Vorzeichens von ~, d. h. 
um den Richtungssinn des freiwilligen Reaktionsablaufs, so ist in Strenge das 
Vorzeichen von ~ - T@5 maBgebend. Wenn ~ hinteichend groB ist, so daB 

1 Tabellen zur Berechnung des gesamten und freien Wa.rmeinhalts fester Korper. 
Halle 1920. 

I Handb. d. Physik Bd. 10, S. 398. Berlin 1926. 
a Vgl. H. MIETHING: a. a. 0.; F. SIMON: a. a. O. 
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nach dem oben Gesagten sieher 1 T 61 kleiner als 1 ~ 1 bleibt, so berechtigt die 
Kenntnis von ~ zu einer Aussage iiber das Vorzeiehen von Sf. 

In Beispiel 4 des Kapitel H werden wir eine Reaktion zwischen festen 
Stoffen (Pb + 2AgCI-~ PbCl2 + 2Ag) behandeln, bei der eine Anwendung der 
Naherungsgleiehung (3) einen verhaltnismaBig geringfiigigen Fehler von ~350 cal 
(~(290) = - 22530 cal, ~(290) = - 24880 cal) bedingen wiirde. Das sind in der 
Tat weniger als 500 cal pro Grammatom. 

Allgemeines tiber die Durchfiihrung der Rechnung, wenn Gasphasen beteiligt 
sind. Reaktionen, an we1chen Gase, Fliissigkeiten und Mischphasen beteiligt 
sind, lassen sieh auf Grund des Vorstehenden ebenfalls ohne weiteres nmerungs
weise behandeln, wenn man die ~-Werte fUr die Reaktionen mit den entsprechen
den festen Korpern einfUhrt und mit Hilfe der als bekannt vorausgesetzten Ver
dampfungs-, Schmelz- bzw. Losungsgleiehgewiehte auf die entsprechenden 
Phasen iibergeht. Abgesehen von einer gewissen Umstandlichkeit der Rechnung 
ist dieser Weg jedoch auch niehtimmer gangbar. Z. B. wlirde eine Berechnung 
des Dissoziationsgleichgewichtes zwischen Jodmolekeln und Jodatomen so nieht 
ohne weiteres durchfiihrbar sein, da nur molekulares Jod als feste Phase bekannt 
ist. Es besteht daher das Bediirfnis nach einer Formel, die unmittelbar auf 
Gasphasen anwendbar ist. 

Gleichgewicht zwischen festem Stoff und Damp£. Flir die Ubergangsreaktion 
eines Korpers aus dem festen Zustand in die Gasphase interessiert speziell der 
Fall des Gleiehgewichts, d. h. ~ = 0 oder ~ = T6, oder, da ~ hier gleieh der 
Verdampfungswarme A ist: A = T~. Wahrend die Druckabhangigkeit der 
Entropie der festen Phase - wenigstens flir die im allgemeinen in Betracht 
zu ziehenden Drucke - vernachlassigt werden kann, spielt der Druck fUr 
die Entropie des Gases eine groJ3e Rolle. GemaJ3 (26), § 13, ist zu setzen 
s(g) = s«g) ) - Rln p, wobei s«g) ) die Entropie des Gases beim Druck von einer 

p= I P=I 

Atmosphare bedeutet. Infolgedessen lautet die Gleiehgewichtsbedingung (s(S) ist 
die Entropie der festen Phase, TC der Dampfdruck): 

A = T (s(g) - s(S») - RTln TC. (4) 
(p= I) 

Speziell fUr TC = I falit das letzte Glied weg. Nun ist schon von LE CHATE

LIER und MATIGNON die lempirische Beziehung ~ ~ 33 fUr TC = I gefunden 

worden, Dieses ist also der Wert von s(g) - s(s) fUr den SUblimationspunkt bei 
Atmospharendruck. Unter VernachHissigung der Temperaturabhangigkeit von 
A, d. h. der Differenz der spezifischen Warmen von Gas und Kondensat, ergibt 
sich somit folgende Naherungsformel fUr den Dampfdruck als Funktion der 
Temperatur [vgl. auch § 16, Gleichung (2b)): 

oder 

A 33 lnTC=--+-- RT R 

A 
logTC~---T- + 7,2. 

4,57 

(5 a) 

(Sb) 

W. NERNST1 hat, unter Benutzung eines mittleren Wertes von i cal/Grad 
ffir die Differenz der spezifische~ Warmen von Gas und Kondensat, die nachst
genauere Formel gegeben: 

InTC~-RAT+/R·lnT+C**. (6a) 

1 Die theoretischen und experimentellen Grundlagen des neuen Warmesatzes. Halle 1918. 
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Flir /R kann 1,75 gesetzt werden, und die zunachst unbestimmt bleibende 

"konventionelle Chemische Konstante" kann im allgemeinen fUr Naherungs
rechnungen zu C** = 6,9 (bei Verwendung natiirlicher Logarithmen und Zahlung 
des Druckes in Atmospharen) angenommen werden. Flir dekadische Logarithmen 
ergibt sich: 

10g1!~-~r +1,75· log T + C*~- 6A r +1,75·logT+3. (6b) 
4.57' 4 •• 

Letztere Formel unterscheidet sich bei mittleren Temperaturen nicht wesent
lich von (5b). 1m allgemeinen wird (6b) bevorzugt. Durch Vergleich mit (4) 
sieht man. daB die Naherung auf folgende Annahme liber die Differenz der Einzel
entropien hinauslauft: 

s~~)= 1) - s(s) ~ R (1.75 ·In T + C**) ~ R (1.75 ·In T + 6.9)· (7) 

Diese Annahme laBt sich durch die in §§ 12 und 13 gegebenen strengeren 
Aussagen bis zu einem gewissen Grade begriinden. Ebenso laBt sich das empi
rische LE CHATELIER-MATIGNONSche Ergebnis si~)= 1) - s(s) ~ 33 statistisch ab
leiten, wie K. F. HERZFELD! gezeigt hat. Voraussetzung ist wiederum die gleiche 
GroBenordnung der Masse der verschiedenen Molekeln, der Tragheitsmoinente 
usw. 

Naherungsformel fiir allgemeinere Gasgleichgewichte (NERNsTsche Naherungs
formel). Es sei nunmehr eine beliebige Reaktion betrachtet, an der sowohl 
feste Stoffe wie Gase (rein oder in Mischung) beteiligt sein konnen. Der 
Ausdruck fUr @5 sei dann in folgender Weise gespalten, derart, daB der 
laufende Index i fUr feste Phasen, der laufende Index i fur gasformige 
Reaktionsteilnehmer gilt: 

@5 = 1:lIiS(Sj) + 1:lIjS~g) = 1:lIiS(S,) + 1:lIjSj~~) = 1) - R 1:lIj In pj. (8) 

Hierbei ist beriicksichtigt, daB die beim Vermischen idealer Gase auftretende 
Entropieanderung ~j = - Rlnxj [§ 14, Gleichung (7)] ist. Dieser Betrag ist fUr 
jedes Einzelgas mit RlnP (P ist der Gesamtdruck der Gasmischung) zu Rlnpj 
(pj = Partialdruck) zusammengezogen worden. Sind die Gase getrennt zugegen, 
so ist Sj durch s(i) und pj durch P(i) zu ersetzen. 

Fiir die gasfOrmigen Reaktionsteilnehmer ist nun auf Grund der Gleichung 
(7) einzufiihren: 

Sl·(g) - S(al) ~ R (175 . In T + C~*) 
(p = 1).' 1 ' 

wobei sich S(sl) auf das feste Kondensat des betreffenden Gases bezieht. 
Durch Einsetzen in (8) gewinnt man: 

@5 ~ (1:lIi S(Sj)+ 1:lIjs(Sj» + R1:lIi(1,75InT+ C;*) - R1:lIi 1n pj. (9) 

Der erste Klammerausdruck der rechten Seite bedeutet die Entropie
anderung fUr den Fall, daB aIle Reaktionsteilnehmer (also auch diejenigen mit 
dem Index i) als feste Korper auftretell wiirden 2. Dieser Ausdruck kann aber 
nach friiheren Uberlegungen (S. 331) naherungsweise gleich Null gesetzt werden, 

1 Physik. Ztschr. Bd.22. S. 186. 1921; Bd. 23. S. 95, 1920. 
2 Teilweise werden hierbei allerdings fiir die Entropien der festen Phasen fiktive 

GraBen benutzt. wenn diese Phasen nicht als stabile Phasen realisierbar sind. Das ist inso
fern belanglos. als die Entropiewerte der festen Karper innerhalb gewisser Grenzen yom 
speziellen Aufbau unabhangig sind. 
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so daB nur die folgenden Glieder zu beriicksichtigen sind. Ffir den Fall des Gleich
gewichts (~= 0) erhalt man sodann aus (I) und (9) die Bedingung: 

)ill 2 vi in Pi =- RT+ 2 V;(I,7S .lnT+ Cr) (IOa) 

oder in dekadischen Logarithmen: 

~vjlog Pi = - ~T + ~Vj (1,75' log T + C~). ~ 4,57' ~ 1 
(IOb) 

Das ist die bekannteNERNSTscheNaherungsformel fUr homogene und hetero
gene Gasgleichgewichte. Fur C~ ist hierbei im allgemeinen 3 zu setzen. Ledig, 
lich fUr Wasserstoff (H2) und freie Atome 1 verwendet man besser C~ = 1,5. 

1 
Nach (sa), § 17, und (3a), § 18, ist die linke Seite unserer Gleichung die Gleich-
gewichtskonstante Kp der Reaktion. 

Bei der Anwendung dieser Formel ist zu beachten, daB sehr weitgehende 
Vernachlassigungen und Verallgemeinerungen gemacht sind. Infolgedessen ist 
der Grad der Annaherung nicht sehr groB. Aber in vielen Fallen ist es schon von 
Bedeutung, die Gleichgewichtskonstante groBenordnungsmaBig zu kennen, und 
hierfur leistet die Naherungsformel in der Tat gute Dienste. In den Beispielen 6 
bis 10 des Kapitels H wird die Leistungsfahigkeit der Formel zahlem:naBig be
legt. 

1m besonderen tritt bei stark temperaturabhangigen Gleichgewichten mit 
bekannter Warmetonung ~ haufig die Frage auf, bei welcher Temperatur die 
Gleichgewichtskonstante einen vorgegebenen Wert hat, z. B. bei welcher Tempe
ratur der Zersetzungsdruck eine Atmosphare erreicht oder bei welcher Temperatur 
der Dissoziationsgrad eines homogenen Dissoziationsgleichgewichts bei vorge
gebenem Gesamtdruck einen bestimmten Wert aufweist. Auch hierfur erweist 
sich die Naherungsformel als nutzlich. In Beispiel 6 des Kapitels H wird die 
Zersetzungstemperatur des CaC03 nach der Naherungsformel berechnet. Fur 
exakte Untersuchungen hat die Naherungsformel insofern Bedeutung, als man 
sich mit ihrer Hilfe z. B. uber das Temperaturgebiet orientieren kann, in 
welchem genaue Messungen am zweckmaBigsten vorzunehmen sind. 

GesetzmaBigkeiten fUr dill Entropie von Flussigkeiten und Mischphasen. Auch 
fUr die Entropieanderungen beim Ubergang zu reinen flussigen Phasen sind ge
wisse GesetzmaBigkeiten vorhanden. So ist bekannt, daB die Entropieanderung 
fUr den Schmelzvorgang innerhalb einzelner Stoffgruppen konstant ist2• Fur 
Metalle gilt: @) ~ 2 - 5, fiir organische Stoffe @) ~ 13,5. 

Ferner gilt ffir den Ubergang von Flussigkeit in Gasform: 
@) = s(g) - s(I) = (s(g) - 5(8») - (s(l) - S(8») . 

Fur den ersten Klammerausdruck ist bei Atmospharendruck etwa 33 zu 
setzen (s.o.) fur den zweiten bei organischen Stoffen etwa 13,5, so daB man 
sl~ = I - s(l) ':::: 20 erhalt. Vielfach findet man daher die Gleichung: 

A 22 
In 7r ~ - R T + Roder 

A 
log 7T: ~ - --+ 48 

4,57· T ' 

bestatigt, entsprechend s!~) = Il - s(l) ':::: 22. Die hieraus sich ergebende Konstanz 

von ~ ':::: 22 ffir 7r = I Atm. wird als TROUToNsche Regel bezeichnet. Speziell fur 

1 EUCKEN. A.: GrundriB der physikalischen Chernie, 2. Aufl .• S. 298. Leipzig 1924., 
2 Vgl. u. a. H. CROMPTON: Chern. News Bd. 58, S. 237,1907; P. WALDEN: Z. f. Elektro

chern. Bd. 14, S. 713, 1908; G. TAMMANN: Z. f. physik. Chern. Bd. 85. S. 273, 1913; F. KORDES: 
Z. f. anorg. Chern. Bd. 160, S. 67. 1927. 
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tief- oder hochsiedende Stoffe, vor allem nichtorganischer Art (MetaIle, Salze), 
gelten besondere GesetzmaBigkeiten, auf die jedoch im einzelnen nicht naher 
eingrgangen werden. soIl. 

Von die sen empirischen RegelmaBigkeiten wird man mit Vorteil Gebrauch 
machen, wenn es sich urn Reaktionen mit reinen fliissigen Phasen handelt, in 
Fallen, wo zunachst nur Sf-Werte fUr die Reaktionen mit den entsprechenden 
festen oder gasformigen Phasen berechnet werden konnen. 

Uber die Entropien von Mischphasen in verwickelten Fallen ist nicht all
zuviel bekannt. Insbesondere ergibt sich fUr den praktisch wichtigen Fall: 
lonen in wasseriger Losung eine sehr groBe empirische Mannigfaltigkeit1• Man 
ist daher im allgemeinen auf den auch von uns beschrittenen Weg angewiesen, 
zunachst den Wert von Sf unter Beteiligung von reinen Phasen oder Grund
zustanden zu bestimmen und dann mit Hilfe anderweitig bekannter oder ge
schatzter Restarbeiten zu den Mischphasen iiberzugehen. 

§ 20. Losungsvorgange I. (Grenzfalle und AnschlieBendes.) 
Indem wir uns jetzt den Reaktionen und Gleichgewichten in und mit be

liebigen Mischphasen zuwenden, sehen wir uns durch den Umfang des zu be
handelnden Stoffes zu einer Verteilung auf vier Paragraphen genotigt. In § 20 

behandeln wir nur gewisse einfache Grenzfalle und die von diesen Grenzfallen 
aus bequem darstellbaren FaIle; es handelt sich durchweg urn Zweistoffsysteme, 
in denen der Ubergang eines Stoffes von einer Mischphase aus in eine andere 
Phase betrachtet wird, aber weder der andere Stoff iibertreten kann (weil die 
zweite Phase ihn nicht in merklicher Menge aufnimmt), noch Homogenreaktionen 
stattfinden. Es ist also immer nur ein ~-Wert zu bestimmen und im Gleich
gewicht cine Gleichung· ~ = 0 zu erfiillen. Als Grenzfall kann hierbei fiir die 
Mischphase durchweg der Fall der (unendlich) verdiinnten Losung angesehen 
werden. Die Spezialfalle sind: I. Verdiinnte Losung in Reaktion oder Gleich':' 
gewicht mit einer anderen Phase des reinen Losungsmittels (die den Fremd
stoff nicht aufnimmt): Dampfdruckanderung, SiedepunktserhOhung, Gefrier
punktserniedrigung, osmotisches Gleichgewicht (diese aIle werden vielfach unter 
dem Namen der osmotischen Effekte zusammengefaBt); II. verdiinnte Losung 
in Reaktion oder Gleichgewicht mit der reinen Phase des Fremdstolls: Absorption 
von Gasen, LOslichkeit von Salzen usw.; III. zwei verschiedene verdiinnte 
Losungen mit demselben Frenidstoff, aber verschiedenen, nicht mischbaren 
LOsungsmitteln: Verteilung eines Fremdstoffs zwischen zwei Losungsmitteln; 
endlich IV. Reaktionen (elektromotorische Krafte) zwischen verdiinnten Losungen 
derselben Art, aber ·verschiedener Konzentration, sowie zwischen einer ver
diinnten LOsung und mehreren Nachbarphasen. In § 2I wird das Verhalten der 
Phasen auBerhalb dieser Grenzfalle besprochen und speziell die .u-Theorie der 
"geordneten Mischphasen" behandelt. In § 22 wird das allgemeine Zweiphasen
gleichgewicht binarer Systeme auf Grund allgemeiner einheitlicher Ansatze be
sprochen, § 23 endlich behandelt alle FaIle, in denen die Wechselwirkung von 
mehr als zwei Stoffen. untersucht werden muB. 

I. Verdiinnte L6sung mit reiner L6sungsmittelsubstanz als Nachbarphase. 
Der Grenzfall, auf den man hier alles beziehen wird, ist der zweier reiner 

Phasen2 des Losungsmittels, etwa Wasser und Eis, Wasser und Wasserdampf; 

1 HERZFELD, K. F., u. K. FISCHER: Z. f. Elektrochern. Bd.28, S.460, 1922. 
2 Es handelt sich, auller bei den Untersuchungen iiber osmotischen Druck, urn zwei 

verschiedene Phasen (Aggregatzusta.nde) des reinen Losungsrnittels. 
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man wird untersuchen, wie in den hier zu behandelnden FaIlen, wo nur eine 
dieser Phasen (z. B. das Wasser) den Fremdstoff (z. B. Zucker) in merklicher 
Menge aufnimmt, der Arbeitskoeffizient des Ubergangs Wasser -~ Eis, Wasser 
-~ Dampf durch Beimischung des Fremdstoffs geandert wird und welche Ver
anderungen daraus fUr das Gleichgewicht zwischen den beiden Phasen resultieren. 
Hierbei handelt es sich meist urn eine Beziehung zwischen p und T; ist die Menge 
des Fremdstoffs in der Losung namlich gegeben, so ist in bezug auf die Kon
zentrationen alles bestimmt, und die Bedingung ~ = 0 liefert, wie bei einem 
vollstandigen Gleichgewicht(s. § 9, S. 198, § 16, S. 300), eine bestimmte Beziehung 
zwischen p und T. 

Die Losung braucht nicht unbedingt, wie in dem eben als Beispiel angefiihrten 
Fall, fliissig zu sein; es konnte z. B. auch an den Fall zweier fester Phasen ge
dacht werden, von denen die eine einen Fremdstoff in anderer GroBenordnung 
zu losen· vermag als die andere. Der Fall der fliissigen Losung ist aber der bei 
weitem wichtigere; wir wollen ihn im allgemeinen im Auge behalten . 

. Ffir die Bestimmung des Arbeitskoeffizienten ~1' der dem Ubergang der 
Losungsmittelmolekille (Stoff 1) aus der Losung (ohne Phasenindex) in die reine 
Nachbarphase [Phasenindex(l)] entspricht -wir nehmen ffir beide Phasen gleiches 
p und T, aber zunachst kein chemisches Gleichgewicht an -, ergibt sich von 
selbst eine Zerlegung in zwei GroBen, wenn wir den Ubergang auf dem Umweg 
fiber die unendlich verdiinnte Losung (die "reine Losungsmittelphase") vor
genommen denken. Und zwar ist nach den Ausfiihrungen des § IS die Arbeit 
des Ubergangs aus dem reinen Losungsmittell in die ebenfalls reine Nachbar
phase des Stoffes 1 eine "Grundarbeit" st1 ; fUr die "Restarbeit" 11 wahlen wir 
das Vorzeichen so, daB sie die zugefiihrte Arbeit beim Ubergang des Stoffs 1 

aus der unendlich verdiinnten Losung (reines Losungsmittell) in die endlich 
verdiinnte LOsung darstellt. Es wird dann: 

Sf1 =a1 -f1 · 

11 hat die Bedeutung einer Korrektur, die durch die vom reinen Zustand ab~ 
weichende Aktivitat des Losungsmittels in der LOsung bedingt ist. 

Zerlegen wir Sf1 in die fl, so erhalten wir: 

Sf1 = al -II = fl(l) - fll = 14(1) - PI-fl. 

Ffir die unendlich verdiinnte Losung haben wir hier das chemische Potential 
des Stoffes I gleich PI gesetzt; wir konnten nach unseren Bezeichnungsgrundsatzen 
auch p(l,l) schreibenI , da es sich ja urn die reine Fliissigkeit 1 handelt. Doch ent
spricht die Schreibweise PI mehr der Tatsache, daB diese Phase hier die Rolle 
eines ausgezeichneten Bezugszustandes ffir die Losung spielt. 

Wenn wir die Bestimmung von a durch die in § II besprochenen Methoden 
als erledigt betrachten, handelt es sich also jetzt ffir alle Reaktionen und Gleich
gewichte in dem besprochenen Fall ausschlieBlich n6ch urn die Bestimmung 
von fl. Ist diese GroBe ffir aile Werte von p, T und X 2 bekannt oder aus anders
artigen ¥!,:ssungen entnornrnen, so las~fl. sich aile Reaktions- und Gleichgewichts
fragen unseres Typus beantworten; urngekehrt konnen aus den Untersuchungen 
dieser Systeme, namentlich aus den betrachteten Anderungen der Gleichgewicht!!
drucke und -temperaturen, die GroBen II ermittelt und zur Voraussage weiterer 
Effekte verwendet werden. 

Das Gesetz der Dampfdruckemiedrigung. Bei der Temperatur T sei 1f(1) der 
Gleichgewichtsdruck zweier Phasen der reinen Substanz 1 (Dampf und Flfissig-

1 Die Bezeichnung .u(l) haben wir hier dem anderen, gasformigen oder festen, Aggregat
zustand des Stoffes I vorbehalten. 
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keit). Wie andert sich der Gleichgewichtsdruck fUr die gleiche Temperatur T, 
wenn die flfissige Phase einen nicht verdampfenden Fremdstoff in der Molen
bruchkonzentration X 2 enthalt? 

Bei dem neuen Gleichgewichtsdruck 7C fiber der "verunreinigten" Losungs
mittelphase muB gelten (indem wir bei allen ReaktionsgroBen den stofflichen 
- unteren - Index 1 in dem ganzen Teil I dieses Paragraphen, wo es sich stets 
urn Ubergange des Stoffes 1 handelt, vorfibergehend als selbstverstandlich weg
lassen) : 

7r: 

fea 
5t(;l. T) = Sl(,(l). T) + 'Cp dp - f(.7, T) = 0 

oder wegen Si(71(I). T) = 0 und 

;r 

7l(1) 

oa =~. dP . 

1 ~ d P = f(.-r, T) , 
7l(1) 

(1) 

wobei ~ die Volumanderung bei der Verdampfung eines Mois der reinen Sub
stanz bedeutet (~= v(g) - VI = v(g) - v(l)) I . 

Auch fUr {(n, T) laBt sich eine von dem Druck 7C(l) ausgehende Entwicklung 
geben; es ist nach (24), § II: 

11 

{(Jr, T) = f(;r(I). T) + Iv dP, 
n (1) 

wobei V em Restglicd der gesamten Volumanderung )8, die mit dem Uber
gang von 1 Mol Losungsmittel aus der Losung in die Dampfphase verbunden 
ist, bedeutet. Dnd zwar bezieht sich v auf denselben Teilfibergang wie f, namlich 
den Ubergang reines Losungsmittel-~ Losung und stellt also die Differenz 
der partiellen Molvolume VI - VI (oder VI - v(l)) dar. Diese Differenz ist sehr 
klein; und zwar besitzt sie in Wasser bis zu Konzentrationen der Losung von 
'" 1 Mol/Liter hochstens die GroBenordnung von VI • 10-3 . Bei der Bestimmung 
von DamPfdruckiinderungen kann man diese Korrektur neben $ vollkommen 
unterschlagen, da schon VI des Losungsmittels selbst klein gegeri das Molvolum 
der Dampfphase ist. 

Es bietet keine Schwierigkeit, aus (1) die nach Vernachlassigung des 
tl-Gliedes strenge Beziehung zwischen der Dampfdruckanderung und f abzu
leiten; wir begnfigen uns hier mit der ffir die erreichbare MeBgenauigkeit meist 
vollkommen ausreichenden Naherung der idealen Gasgesetze fUr den Dampf 
und der Vernachlassigung des Fliissigkeitsvolums. Es wird dann, wenn man ffir 
das Losungsmittel die Molenzahl in Dbereinstimmung mit dem in Dampf wirklich 
vorliegenden Molekularzustand (der einheitlich sein moge) wahit, nach (1): 

n 

1 v(g) dP = RTln n7fj = f(n(1), T), 
n(l) 

(2) 

oder, ohne weitere Vernachlassigungen: 

An RT 
n(l)= 1-e 

(2') 

wo Li7C die Dampfdruckerniedrigung 7C(I) -7CI bedeutet. 

1 Hier ist (g) der Phasenindex fur die Dampfphase, (I) der fur die reine Flussigkeit I. 

Schottky, Thermodynamik. 22 
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! 

1st f-< RT , also 
- f 

eRT =::: I + RT' so folgt: 

.tJ 7f f 
11:(1)-- RT' (2 a) 

und gelten endlich die Gesetze der idealen verdiinnten Losungen [so § IS, Glei
chung (3)] mit hinreichender Naherung (f = R TIn Xl = R TIn (I - x2) =::: - R T X 2 

ffir X 2 < I). so ist: 

(2 b) 

Dies ist das Gesetz von RAOULT: "Die relative Dampldruckerniedrigung eines 
Losungsmittels durch einen gelOsten Fremdstoft ist in idealer verdunnter Losung 
gleich dem Verhiiltnis der Zahl der gelosten Fremdmolekule zu der Zahl der M ole
kule des Losungsmittels, letztere nach dem Molekularzustand des Dampjes be
rechnet.' , 

Soweit das Gesetz der idealen verdiinnten Losungen und die Bedingung 
f -< RT nicht mehr zutrifft, jedoch die iibrigen Voraussetzungen unzweifel
haft sind, liefert (2) eine der Methoden zur Bestimmung der f (und f) oder nach 
LEWIS der Aktivitaten des LOsungsmittels und des Fremdstoffes in der Losung. 
Definiert man hier die Aktivitat des Losungsmittels nach § IS (4 a) durch 

RTlna1 = f, 
so ist nach (2) einfach: 

(2 c) 

und der Aktivitatskoeffizient, der im Giiltigkeitsbereich des RAOuLTschen 
Gesetzes = I wird, ist 

I _al_~.!_ 
1- x - 11:(1) X . 

1 1 

Derart bestimmte Werte fiir 11 werden von LEWIS und RANDALL! fiir Queck
silber in Thalliumamalgam bei 3250 C angegeben. Bei x2 = 0,1 ist 11 erst auf 
ca. 0,98 gesunken, bei X 2 = 0,8 dagegen auf 0,82. . 

Aus unserer Ableitung geht hervor, daB, wenn man das Volum der Losung 
vemachlassigen kann und das Verhalten der Dampfphase ein ide ales ist, das 
RAouLTSche Gesetz und die allgemeinere Beziehung (2) auch noch Giiltigkeit 
besitzen, wenn der geJoste Stoff mit verdampft; nur ist dann statt des Gesamt
drucks der Partialdampfdruck des Losungsmittels ein2usetzen. - In Beispiel 13 
und 18 des Kapitels H werden Anwendungen der Formeln (2b) und (2C) gegeben. 

Das Gesetz der Gefrierpunktsemiedrigung und Siedepunktserhohung. Halt 
man den Druck konstant, so muB eine Temperaturanderung gegeniiber dem 
Umwandlungspunkt des reinen Stoffes eintreten, damit Gleichgewicht zwischen 
der reinen Phase und der verdiinnten Losung besteht. Aus der Dampfspannungs
emiedrigung, die nach dem obigen die Losung gegeniiber dem reinen Losungs
mittel auszeichnet, resultiert dann beim Ubergang Losung -~ Dampf eine 
ErhOhung der Siedetemperatur, die analog behandelt und ebenfalls zur Bestimmung 
von fl verwandt werden kann; ihre Bestimmung besitzt praktische Vorteile 
gegeniiber der Messung der Dampfdruckemiedrigung und wird vielfach geiibt. 
Noch genauere Messungen lassen sich jedoch am Gelrierpunkt anstellen; wir 
wollen uns daher als Beispiel einer Gleichgewichtstemperaturanderung im 
wesentlichen auf diesen beschranken. 

1 Nach HILDEBRAND und EASTMANN, J. Am. Ch. Soc. Bd. 37. S. 2452 (1915). 
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Indem man ~ bei konstantem p nach T entwickelt und gleich 0 setzt, er
halt man die zu (1) ganz analoge Gleichung 1: 

:J 

f~ dT = f(p,,'t) (3) 
:J(l) 

Hierbei bedeutet .9-(1) die Gefriertemperatur des reinen Losungsmittels, .9- die der 
Losun~, beide bei dem vorgegebenen Druck p; A ist die reversible Schmelzwarme 
beim Ubergang des Losungsmittels aus der festen in die (au.Ber bei T = .9-(1) nicht 
mit ihr im Gleichgewicht stehende) reine flussige Phase yom Druck p. 

Fur sehr kleine Konzentration des Fremdstoffs ist die Gefrierpunktserniedri
gung .9-(1) - .9-, die wir mit LI.9- bezeichnen, eine kIeine GroBe, das Integral der 

linken Seite wird2 ~ - A(~;l~8- (wenn A(I) zur Abkiirzung fUr A(3(l») geschrieben 

wird), und die rechte Seite wird (fUr ideale Losungen) R.9-(I11nxJ '" - R.9-(I). X 2 , 

wobei (in x2) n2 die Molenzahl der frei gegeneinander beweglichen Fremdstoff
molekiile bedeutet. Also im ganzen: 

.d8- R8-(l) 

-.a.u> = X2 ' A(l) . (3 a ) 

Dies ist das VAN'T HOFFsche Gesetz der Gefrierpunktserniedrigung: "Die 
relative Gefrierpunktserniedrigung verdunnt<3r Losungen ist proportional dem Ver
hiiltnis der Zahl der gelosten Fremdmolekule zur GesamtmolekUlzahl. Der Pro
portionalitiitsfaktor ist die reziproke durch·R.9-(I) dividierte Schmelzwiirme der reinen 
Substanz." Der Molekularzustand des LOsungsmittels kann hierbei belie big an
gesetzt werden, da .<1(1), als die Schmelzwarme von 1 Mol des Losungsmittels, 
in demselben Ma.Be variiert wird wie die angenommene Molenzahl des Losungs
mittels. Dagegen spielt der Molekularzustand des Fremdstoffs eine ausschlag
gebende Rolle, und die Messung der Gefrierpunktserniedrigung LI.9- (und ent
sprechend der Siedepunktserhohung) ist somit eins der bequemsten Mittel zur 
Bestimmung des Molekulargewichts und etwaiger Assoziations- und Dissoziations
vorgange der Fremdstoffe in verdunnter Losung. 

Fur den Fall des Siedepunkts gelten die gleichen Beziehungen, mit dem 
Unterschied, daB in (3) auf der linken Seite das negative Vorzeichen zu setzen 
ist, wenn unter A die Verdampfungswarme verstanden wird. Setzt man dann 
aber LI.9- = .9- -.9-0, also gleich der SiedepunktserhOhung, so erhalt man die 
Endformel mit (3a) gleichlautend. 

Wird die Konzentrati<)ll. des Fremdstoffs nicht in Molenbruchen, sondern 
etwa in Molen auf 1000 g Solvens angegeben (m), so gilt, wenn man als Mole
kulargewicht des Solvens M einsetzt, die Beziehung: 

m 
X2 = 1000 

~+m 

oder fUr hinreichend kIeine Konzentration: 
M 

X2 = 1000 m. 
1 Es wiirde zunltchst auf der linken Seite das negative Vorzeichen auftreten; dies fl!.llt 

aber weg, weil A zweckmltBig fiir die umgekehrte Richtung des Oberganges, als SchmeIz
warme, definiert wird. 

:t :J 

2 f. A d T ~ A(l)fd T = A(l) In .!!..- = A(l) In (I _ :,'f) ~ _ A(l) .d 8- . 
T - T,'fro ro - 8-ro 

:J(l) :J(l) 

22* 
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Hiemach wird ffir geniigend verdiinnte LOsungen: 

LI-3- = LIM· m, 

wobei LIM, die "molare Gefrierpunktsemiedrigung", in Wasser den Wert 
18,02. R(8-m)t _ 8 80 h t 
1000 .A(l) - I, 5 a . 

Entsprechende Umrechnungen lassen sich leicht angeben, wenn Kon
zentrationsangaben il:nderer Art, z.B. Mole pro Liter, zugrundegelegt werden. 

Moleku1argewitbtsbestinunungen. Ehe wir zu den genaueren Formeln fUr 
die Gefrierpunktserniedrigung iibergehen, wollen wir die Bedeutung und An
wendung der Forme! (3 b) auf Molekulargewichtsbestimmungen etwas besprechen. 

Das Verhaltnis Ll8- miiBte nach dieser Formel ffir alle in Wasser gelosten Sub-
m 

stanzen. immer den gleichen Wert 1,8580 besitzen. Das gleiche miiBte gelten, 
wenn verschiedene geloste Stoffe vorhanden sind und m die Gesamtmolenzahl 
der gelOsten Stoffe darstellt; denn da in diesem Falle in (3) die .Anderung 
f ffir das gleichzeitige Vorhandensein verschiedener Fremdstoffmolenzahlen 
einzusetzen ware und diese GroBe auch dann, nach ~ 15, fiir verdiinnte 
LOsungengleich RTlnXl = RTln [1 - (XII +X3 + ... )] ro..J - RT· (XI +X3 + ... ) 
zu setzen ist, wiirde statt m im Fall verschiedener geloster Stoffe einfach 
,Im treten. 

Lost man .nun etwa Rohrzucker oder manche andere, namentlich organische 
Substanzen in Wasser, so findet man in der Tat bei hinreichender Verdiinnung 

ffir LI: konstante (von der Konzentr~tion unabh1i.ngige) Zahlen nahe bei 1,860, 

die befriedigend mit der obigen aus der Schmelzwarme des Wassers berechneten 
iibereinstimmen. Da~gen zeigen alle Salze und die nicht zu schwachen 

Sauren und Basen hohere Werte der Ll8- , die in der Regel mit abnehmen-
m 

der Konzentration zunehmen und einem ganzzahligen Vielfachen des Wertes 
1,86 zustreben. Diese Abweichung ist nur dadurch zu erklaren, daB das 
angenommene Molekulargewicht nicht dem in LOsung wirklich vorhandenen 
Molekularzustand entspricht, daB also z. B. die Gruppe La (NOs) 3 nicht resistent 

ist, sondem in vier Einzelteile zerfallt (~ :::: 4 . 1,86), die nach den elektro

lytischen Leitungseigenschaften nur La+++ und 3NO;;- sein konnen. So liefert 
also die Gefrierpunktsemiedrigung (sowje SiedepunktserhOhung, Dampfdrt+ck
emiedrigung und osmotischer Druck) zusammen mit dem Verhalten bei 
Durchgang von elektrischem Strom den direktesten experimentellen Beweis 
der elektrolytischen Dissoziation von Salzen, Sauren und Basen. Das Ver
haltnis der beobachteten molaren Gefrierpunktsemiedrigung zu dem Standard
wert I,858 kann, gleichen Dissoziationstypus und gleiche Verdiinnung voraus
gesetzt, direkt als MaG der Starke oder Schwache der betreffenden Elektro
lyte (d. h. ihrer Dissoziationstendenz) geHen .. Liegt elektrolytische Dissoziation 
vor, so ist jedoch die elektrische Aktivitatskorrektur zu beriicksichtigen, die 
immer eine Verkleinerung der f bewirkt, also die Dissoziation zu klein er
scheinen laBt, ein Effekt, der im Falle betrnchtlicher Ionenkonzentration sehr 
erheblich werdenkann (vgl. § 23, wo auch noch weitere Aktivitatskorrekturen 
besprochen werden). 

Bei manchen Stoffen erhalt man auch zu kleine Ll8- , die durch eine Asso
m 

ziation gedeutet werden miissen. Namentlich ist dieses Phanomen bei Karbon
sauren bekannt, die - iibereinstimmend mit ihrer Dampfdichte - bei nicht zu 



342 III. Kap. E. Chemische Affinitaten und Gleichgewichtsbedingungen. § 20. 

warme) bedeutct. Nimmt man ttl, das neben A(l) usw. immer nur als Korrektur
glied auftritt (GraBenordnung 0 - 10 cal bei Konzentrationen bis etwa 
I-molar gegen A(O'e) = 1436 cal/Mol bei Wasser), als temperaturunabhangig an 
und integriert, so findet man: 

Durch Gleichsetzen dieses Ausdrucks mit (3c) gelingt es, aus den Werten 
von f fur den Gefrierpunkt der reinen Substanz und den ubrigen in <len beiden 
Ausdrucken auftretenden direkt meBbaren thermodynamischen GraBen die Ge
frierpunktsemiedrigung LJ{} in Abhangigkeit von X2 in selbst ffir groBe Konzen
trationen ausreichender Strenge zu berechnen; umgekehrt liefem die Messungen 
von.d-3- eines der wichtigsten Mittel zur Bestimmung der GraBen fl' aus denen 

sich, wie wir fruher sahen (§ IS, S. 291), auch ~2 und femer aile GraBen ~~1 usw. 
i 

fUr die Werte p und -3-(1) bei variablem x2 berechnen las~en. Wie man von hier 
aus auf andere Temperaturen und Drucke ubergeht, ist schon in § II erartert 
worden. 

Prinzipieil auf diesem Wege, wenn auch mit einem etwas anderen Inte
grationsverfahren, sind von LEWIS und RANDALL die wichtigsten genauen 
Daten uber die Aktivitat gelOster Stoffe, hauptsachlich starker Elektrolyte, 
gefunden worden. Als Illustration des Einflusses der Korrekturglieder in (3c) 
und (3d) mag dienen, daB das (.d{}:)2 Glied in (3c) den Aktivitatskoeffizienten 
von NaCl in wasseriger Lasung bei I Mol/Liter urn 0,3 Ojo, bei 5 Mol/Liter urn 
2,2 Ofo vergraBert. Die Berucksichtigung von ttl in (3d) ergibt in den gleichen 
Fallen 3,2 bzw. 20 Ofo. Hierbei ist jedoch fUr die 5-molare Lasung eine weitere 
Korrektur, die die Anderung der Verdunnungswarme ttl mit der Temperatur 
berucksichtigt, schon von derselben GraBenordnung wie das Glied mit kon
stantem ttl. 

Beispiele zur Anwendung der Formeln (3a) bis (3d) werden in Kapitel H, 
Beispiel 12 und 13 gegeben. 

Die Gesetze des osmotischen Drucks. Betrachten wir nunmehr das Gleich
gewicht einer verdunnten Lasung nicht mit einer· anderen Phase des reinen 
Lasungsmittels, sondem mit der gleichen. Es ist dann unmaglich, daB bei 
gleichem p und T beider Phasen Gleichgewicht fUr das Lasungsmittel besteht, 
da die !ll-Werte sich urn das Glied f, das den EinfluB des Fremdstoffs angibt, 
unterscheiden. Es gelingt jedoch, Gleichgewicht fUr den Ubergang des Lasungs
mittels herzustellen, indem man die beiden Phasen unter verschiedenen Druck 
setztl. Diese Druckdifferenz wird sich von selbst hersteilen, wenn zwischen 
beiden Phasen einemechanisch feste Wand angeordnet ist, die nur dem Lasungs
mittel, nicht aber dem GelOstert den Durchtritt gestattet (semipermeable Mem
bran); es wird dann solange Solvens von der einen in die andere Phase uber
gehen, bis durch Kompression bzw. Dilatation der beiden Phasen (bei allseitig 
geschlossenem Volum jeder Phase) oder durch Ausbildung einer Niveaudifferenz 
(bei Kommunikation mit der Atmosphare) der geeignete Uberdruck hergestellt 
ist. Da das partieile Hindurchdiffundieren eines Stoffes durch eine Wand als 
Osmose bezeichnet wird, nennt man den dabei entstehenden Druckunterschied 
den osmotischen Druck. 

1 Gleichgewicht fiir den Obergang durch eine fiir den gelOsten Stoll semipermeable 
Wand kann man auf diese Weise nicht erreichen. da Pi fUr die reine Phase = - 00 ist. Da
gegen koIinen endliche Unterschiede der Pi in beiden Phasen durch Druckdifferenzen kom
pensiert werden. Die Behandlung dieses Falles kann dann ganz analog dem oben behandelten 
erfolgen. 
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kleinen I{onzentrationen in der Regel das doppelte Molekulargewicht ergeben, 
als ihrer iiblichen Formulierung entsprichtl. . 

Das Verhalten, das Elektrolyte in nichtwli.sserigen Losungsmitteln, nament
lich so1cheri von kleiner- Dielektrizitatskonstante, zeigen, ist sehr kompliziert. 
Besonders auffaIlig ist, daB Salze, die betrachtliche elektrische Leitfahigkeit 
ergeben, also unleugbar in lonen dissoziierl sind, bei Untersuchung der Gefrier
punktserniedrigung (und SiedepunktserhOhung usw.) als assoziiert erscheinen, 
und zwar scheinen dann vielfach gerade die Salze am meisten assoziiert, die 
die hOchste Leitf3.higkeit besitzen. Eine kurze Diskussion dieser Verhaltnisse 
solI in § 23 gegeben werden 2. 

Die genauen Formeln fUr die Gefrierpunktsemiedrigung. Wenn wir jetzt 
zu der genaueren thermodynamischen Auswertung der allgemeinen Formel (3) 
iibergehen3, bei der wir von der Annahme f proportional X 2 keinen Gebrauch 
machen; so spielt zunachst der wirkliche molekulare Zustand des Fremdstoffs 
in der Losung keine Rolle; wir konnen seine Molenzahl auf Grund irgendeiner 
plausibeln Formel bestimmt denken. 

Fur die liilke Seite von (3), die sich auf die reine Substanz bezieht, driicken 

wir ~ durch :~: (beim Schmelzpunkt des reinen Losungsmittels) und die 

molaren spezifischen Warmen c(~) und c = c(l) des festell und des fliissigen 
. P Pl P 

Losungsmittels aus; diese GroBen konnen zunachst konstant gleich ihren Werten 
fiiI T = .:t(l) gesetzt werden. Es ist dann: . 

:t 

..J A(l). fc~ - c~) A(l) (I) (s) .[} 
y = .[}(l) + --T--- dT = S(1) + (Cp - cp ) In S(l) , 

:t(l) 

[ denn nach (19) § 4 ist ~ (-=!) = _1_ 012' = .Ivc,,]. 
, iJT T T elA. T 

Die Integration nach' (3) ergibt, wenn wir zuvor wieder 9-(1) - 9- = LI.:t setzen 
.[} . ( .[} .tiS) und In S(l) nach Ll9- entwlckeIn s. S. 339 Anm. 2: In -S(l) ~ - S(l) : 

:t f 1 ..1(1) c(l) - c(') 

~ d T = - S(U LI.:t + "2 S(1)" (LI.:t) 2 + ... , 
:t(l) 

also eine bekannte Funktion von LI.:t (in der die hoheren Glieder zu vernach
Iassigen sind). 

Die Entwicklung von f(p,:t) nach T ergibt nach (23), § II: 

:t 

_ { f(p, :t(l)) f It) 1 
f(p,:t) -.:t ~ - -T-Z dTJ, 

9(1) 

wobei tv nacho § 15 die differentie11e Verdiinnungswarme, d. i. die Warmetonung 
beim Hinzufiigen eines Mois des reinen Losungsmittels zu einer unendlichen 
Menge Losung' der Konzentration x2 (= molare differentielle Verdiinnungs-

1 Siehe z. B. P. WALDEN: MolekulargroBen von Elektrolyten. S.314ff. Dresden u. 
Leipzig 1923. . 

Z Ausfiihrlicheres u. a. in einer zusammenfassenden Darstellung von ULICH u. BIRR: 
Der rno~ekulare Zustand von Salzen in Losungen. Z. f. angew. Chern. Bd. 41. S. 443. 467. 
1075 U. II41. 1928. 

3 Siehe z. B. NERNST: Theoretische Chemie. 10. Auf I.. S. 169f.; LEWIS u. RANDALL: 
Thennodynamik. Kap. 23 u. 27. 
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Die Gesetze des osmotischen Drucks erhalten wir, indem wir wieder den 
~-Wert des LOsungsmitteliibergangs zwischen den zunachst als gegeneinander 
gehemmt angesehenen Phasen bestimmen; hier fiir gleiche Temperaturen, aber 
verschiedene Drucke und verschiedene Konzentrationen beider Phasen. Wird 
der auBere Druck iiber dem reinen LOsungsmittel als gegeben angenommen, 
gleich Po' und istPl(Po) derWert von ftl im reinen LOsungsmittel beim Druck Po' 
so gilt fiir das .LOsungsmittel mit der Fremdstoffkonzentration XI und dem 
Druck p: 

P 

111(p) = It1(p,) + IVI d P + f(p) , 
p, 

wobei VI = V(l) das Molvolum des reinen LOsungsmittels bedeutet. Die Gleich
gewichtsbedingung ~1 = 0 lautet also: 

p 

~ = ftl(p)-fll(p,) = Iv1dp + I(p) = 0, 
Po 

oder 
p 

It'l d P = -r(p)' 
p, 

Hier ist die linke Seite bei gegebenem spezifischem Volum und gegebener 
Kompressibilitat der reinen Fliissigkeit vollkommen bekannt; durch experi
mentelle Bestimmung von P und Auswertung des Integrals hat man also eine 
neue direkte Methode, urn das Aktivitatsglied 1 (beim Druck P und beliebiger 
Konzentration x2) und damit auch die Aktivitat des Fremdstoffs der Konzen
tration X 2 in der LOsung zu bestimmen. 

In den meisten Fallen wird die Kompressibilitat vernachlassigt, das molare 
Volum des LOsungsmittels als konstant angesehen werden konnen. Dann wird 
der Druckunterschied P = P - Po der Losung gegen das reine Losungsmittel 
gegeben durch: 

f 
P=-(p} 

'VI 

Nun ist 1 immer eine negative GroBe l ; die LOsung hat also im Gleichgewicht 
einen Uberdruck P gegen das L05ungsmittel; dieser ist eben die GroBe, die als 
osmotischer Druck bezeichnet wird. 

Bei den Untersuchungen zur Bestimmung des osmotischf'n Dnicks ist 
gewohnlich Po der Atmospharendruck, P also ein mit der Konzentration der 
Losung variabler Druck. Urn 1 immer auf den gleichen Druck Po zu reduzieren, 
hat man (fiir jede Konzentration x2) die Entwicklung: 

p 

l(p) = f(1'I) + It> d P 
P. 

zu benutzen, in der t> das Verdiinnungsvolum der xI~konzentrierten LOsung 
bedeutet (es entspricht ganz der differentiellen Verdiinnungswarme tv). Die 
durch dies Glied bedingte Reduktion von P ist nach (4 a) von der GroBenordnung 

b ,d. h. fiir I-molare wasserige LOsungen etwa I pro Mille (s.5.337), also meist 
'VI 
zu vernachlassigen. 

1 Wenn beim Ubergang Uisung -~ reines Uisungsmittel Arbeit gewonnen werden 
konnte, wurde spontane Entmischung eintreten (s. auch §§ 25 u. 27). 
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Ffir unendlich verdiinnte Losungen, wo f den Wert - R T %2 besitzt und 

VI zugleich das Molvolum ~ der Losung darstellt, wird: 
n 

RT 
P=v·~· (4 b) 

Dies ist das VAN'T HOFFsche Gesetz des osmotischen Drucks: "Dzr osmotische 
Druck eines Flemdstolls in einer hinreichend verdiinnten Losung ist ebenso gro/3, 
wie wenn der Stoll in derselben M olekiilzahl das zur Verliigung stehende V olum 
als Gas erliiUte." 

Hierbei kommt es natfirlich wieder auf die Molekularbeschaffenheit des 
Stoffes in der Losung an; die Molenzahl muB so gewahlt werden, ·wie es den wirk
lich resistenten Gruppen entspricht, die 'nicht weiter dissoziieren. Bezeichnet 
na die Molenzahl eines dissoziierenden Stoffs, so ist fUr unendliche Verdiinnung 
statt n2 die Summe der in Wirklichkeit vorhandenen Molenzahlen, d. h. bei 
dec Dissoziation in insgesamt 'II Bestandteile das 'II-fache von n2 in (4 b) einzu'>etzen 
(wie sich das aus dcr leicht zu beweisenden Additivitat der P-Werte verschie
dener gleichzeitig in sehr kleiner Konzentration vorhandener Fremdstoffe er
gibt). Es liefert also (4 b) ein weiteres Mittel zur Bestimmung der molekularen 
Beschaffenheit ge16ster Stoffe. 

Die vorliegenden Messungen beziehen sich groBenteils auf wasserige Lo
sungen; als semipermeable Membran dien~ meist eine auf einer porosen Wand 
niedergeschlagene Schicht von Ferrocyankupfer, die ffir Wasser durchlassig, 
ffir die meisten gelosten Stoffe undurchlassig ist. Die beobachteten Drucke 
zahlen, wenn mittlere und groBere Konzentrationen angewandt werden, nach 
vielen Atmospharen; 1 Mol im Liter entspricht ja bei Zimmertemperatur nach 
den Gasgesetzen einem Druck .von etwa 24 Atm. Zu sehr genauen Messungen 
des Molekularzustandes (oder der Aktivitaten) hat sich der osmotische Druck 
aus praktischen GrUnden bisher weniger geeignet erwiesen als die friiher in 
diesem Paragraphen besprochenen Methoden. - In Beispiel 13 des Kapitels H 
werden die Gleichungen (4a) und (4b) zahlenmaBig auf MeBresultate an Rohr
zuckerlosungen angewendet. 

Dagegen hat die Vorstellung des osmotischen Drucks als eines Gasdrucks 
der gelosten Substanz in der Thermodynamik didaktisch eine groBe Rolle ge
spielt; nach dem VQrgang VAN'T HOFFS (1885)1 fiihrte man einen wesentlichen 
Tell der thermodynamischen Vorgange in verdiinnten LOsungen (Verdiinnungs
und Verdichtungsarbeiten, Dampfdruckfragen, Dissoziations- und Verteilungs
fragen, nach NERNST· auch Fragen der Elektromotorischen Krafte von Metall 
gegen LOsung) mit Hilfe des osmotischen Drucks auf entsprechende Vorgange 
in idealen Gasen zurUck. Die neuere Forschung beginnt jedoch, in dem Be
streben, auch das nichtideale Verhalten ge16ster Substanz genauer zu erforschen, 
von dieser Vorstellungsweise etwas abzukommen und entsprechend der ur
spriinglichen GIBBsschen Konzeption die chemischen Potentiale des LOsungs
mittels und des Gelosten als die primar charakteristischen GroBen der Losung 
zu betrachten. Auch von diesem Standpunkt ist es jedoch bemerkenswert, daB 
nach der fast streng auch ffir ziemlichhohe Konzentrationen gilltigen Beziehung (4a) 
der osmotische Druck in einfacherer \Veise mit dem konzentrationsabhangigen 
Tell fl des chemischen Potentials des Losungsmittels zusammenhangt als irgend
eine andere direkt meBbare GroBe .. Die Beziehungen zwischen Dampfspannungs
anderung, Gefrierpunktserniedrigung, Siedepunktserhohung einerseits, osmoti
schem Druck andererseits, die sich aus diesemZusammenhang ergeben, hier 

1 OSTWALDS Klassiker Nr. IIO. 
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bedingungen PO, To die Abhangigkeit der f oder der Aktivitaten if! von der 
Konzentration festzusteIlen, urn die Gleichgewichtsbedingungen (5) auswerten 
zu konnen. 

Umgekehrt wird man bei Kenntnis der il2 in Abhangigkeit von Druck und 
Ternperatur aus den beobachteten Gleichgewichtszusammenhiingen zwischen 
p, T und Xs gewisse Angaben fiir die f2 (oder if2 bzw. at) entnehmen konnen 

Absorption eines Gases in einer Fliissigkeit; HENRYSches Gesetz. Das Gas, 
etwa e02 iiber Wasser, Br2 iiber eel" soIl hier als (praktisch) reine Nachbar
phaSe auftreten. Dann ist ",(2) in Abhangigkeit von p und T voIlkommen be
stimmbar. l!2 hiingt von p nur insofern ab, als das partielle Molvolum des Stoffes 2 

in unendlicher Verdiinnung vom Druck abhangig ist; das ist gegen aIle Gas
volumeffekt~ praktisch zu vernachiassigen. 

Wird . der Gasdruck so gewiihlt, daB X 2 hinreichend klein ist, so gilt fiir 
einen in groBer Verdiinnung nicht dissoziierenden Bestandteil 2 die Bezie
hung f2 = R T In x 2 und foiglich nach (5): 

(5 a) 

Werden fUr das Gas nun auBerdem noch die idealen Gasgesetze ange
nommen, so ist die Druckabhangigkeit von ",(2) durch "'~~ = 1) + R Tin p gegeben 
[§ 13, Gleichung (9 b)], und es wird (indem wir den durch Gl. (5 a) der Kon
zentration X 2 zugeordneten Gieichgewichtsdruck mit 7!"2 bezeichnen): 

!~(2) II 
(p= 1)-1":"'2 

1M x 2 = In 7!"2 + R T 

(2) 

In A = fl.(p ~. 1) - #2 I 
2 RT' • 

so wird X2 = A2 • 7!"2' 7!"2 = ~22 J 
Setzen wir hier 

(6) 

wobei A ein nur von der Temperatur abhangiger Faktor ist, der ais "Absorp
tions- oder Loslickkeitskoellizient" der Fliissigkeit fUr das betreffende Gas be
zeichnet wird. Sein numerischer Wert ist natiirlich davon abhiingig, ob wir der 
Grundlosung die idealisierte Konzentration X 2 = 1 oder m 2 oder c2 = 1 zu
schreiben (s. S. 291). 

Gleichun.g (6) ist bekannt als das Gasabsorptionsgesetz von HENRY: "Ein 
Gas lOst sick in einer FlUssigkeit proportional seinem Druck; der Gleickgewickts
druck eines in einer FlUssigkeit gelosten Gases ist der Molenbruckkonzentration 
proportional." ,~ 

Dieser Satz liiBt s~h ohne weiteres auf die Fii.lle iibertragen, wo noch andere 
Stoffe in der Fliissigkeit ideal gelOst sind und wo im Gasraum ebenfalls weitere 
Stoffe vorhanden sind, die sich wie ideale Gase verhalten. Nur tritt dann nach 
(26), § 14, statt p in ",(2) der Partialdruck p. x2 = P2 des Gases auf (DALTONS 
Gesetz). Da die gleichen Betrachtungen ffir die anderen Fremdstoffe 3, 4 usw. 
gelten, kann man hier veraIlgemeinernd formulieren: "Der Partialdruck eines
in kleiner Menge gelosten Fremdstoffs uber einer Losung ist proportional seinem 
Molenbruck in der Losung." 

Den Temperaturgang des Absorptionskoeffizienten A leitet man sich leicht 

aus dem von :~ ab (§ II), wobei ils = "'~~) = I) -l!2 die Arbeit beim Ubergang 

des Stoffes 2 aus der idealen Losung in den idealen Gaszustand vom Druck 1 

bedeutet. Man findet: (:) In A e 2 
-ar=-RT2' (7) 
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naher zu diskutiere;n, erubrigt sich, da sie aus den gegebenen Gleichungen leicht 
abzuleiten sind. Aus der historischen Entwicklung ist es nun auch verstand
lich, daB aIle diese Erscheinungen vielfach unter dem Namen der osmotischen 
Effekte zusammengefaBt werden, wie schon frtiher erwahnt wurde. 

Bemerkt sei noch, daB die Annaherungsgleiehung (4b) zur Darstellung der 
wahren Verhaltnisse aueh in Fallen groBerer Konzentration verwandt worden 
ist dureh Einftihrung eines "osmotischen Koeffizienten" (naeh BJERRUM), der 
mit dem Aktivitatskoeffizienten in angebbarem Zusammenhang steht. Ffir sehr 
verdtinnte Elektrolytlosungen erhalt man diese osmotisehen Koeffizienten naeh 
DEBYE 1 in sehr direkter Weise aus der Bereehnung der elektrisehen Weehsel
energie der lonen. 

II. Reiner Fremdstoff als Nachbarphase. 

Die hier zu behandelnden Falle (Gleichgewicht einer Salzlosung mit dem 
reinen Salz, einer nieht verdampfenden Flussigkeit mit einem reinen Gas, das 
sieh zum Teil in der Flussigkeit lost, usw.) unterseheiden sieh nieht prinzipiell 
von den unter I betraehteten Fallen, da die Bezeichnung "Ltisungsmittel" und 
"Fremdstoff" ihren Sinn verlieren, wenn beliebige Misehungsverhaltnisse beider 
zugelassen werden. Nur die zugrunde gelegten idealen Grenzfalle und dem
naeh auch die Bezugnahme flit die angrenzenden Falle sind bei unserer neuen 
Betrachtungsweise andere. Der ldealfall ist jetzt der, daB sichder Stoff, ffir den 
die Gleichgewiehtsbedingung aufgestellt werden solI, in der flussigen Phase 
nieht wie bisher in reinem Zustand, sondem in "unendlieher Verdtinnung" be
findet. Dementsprechend werden wir das ehemisehe Potential P.a dieses Stoffs 
in der Losung naeh den AUSeinandersetzungen von § IS zerlegen in P.a = f!-a + Ii, 
wobei der Grundzustand der naeh dem Gesetz der unendlieh verdtinnten Ltisung 
auf den Molenbrueh xa = I extrapolierte Zustand ist. ~2 ist ffir hinreiehend 
verdtinnte, nieht dissoziierende Stoffe gleieh RTlnxa, wobei Xa das Verhaltnis 
der Zahl der Fremdmolektile in der Ltisung zu der (im ubrigen irgendwie defi
nierten) Gesamtmolektilzahl der Losung bedeutet. Die Gleiehgewiehtsbedingung 
flir den "Fremdstoff" (das "Losungsmittel" solI nieht in merklieher Menge iiber
gehen k')nnen) lauiet dann (mit dem Phasenindex (a) ist die reine Fremdsioff
phase bezeiehnet): 

Sfa = p.(2) - P.a = p.(2) - fh - fa = ila - fa = 0, } . 

f2 = p.(2) - Ih = 1'2 . 
(5) 

Diese letzte Gleiehung, in der die nx:hte Seite von der Konzentration unab
hangigist, liefert eineBeziehung zwischen p, Tund xa (bzw. X1= I.-XI), die'ent
weder zur Bestimmung der Gl(!i,chgewiehtskonzentration 'Xs bei gegebenen p 
und T oder zur Bestimmung eiries Gleiehgewiehtsdrueks,' einer Gleiehgewic;:lits
temperatur bei gegebenenxa und T bzw. xa und p ver:Wendet werden kann. Das 
gilt wenigstens dann, wenn die Abhangigkeii der Normalarbeit I' von p und T 
und die derf von x2 d'Lund T bekannt isi (Kenntnis der Aktivitaien, naeh 
LEWIS). Es ist wohl kaum notig, bier noeheinmaldarauf hinzuweisen, daB die 
Sf in der in § II besprochenen Weise aus eineiri"gegebenen (Standard-) Wert 
fur Po, To und den Warmetonungen $ und Volumanderungen ~ beim Obergang 
des Fremdstoffs in die unendlieh verdunnte Losung aufgebaut werden konnen. 
Ebenso sind ffir jede Konzeniration die p- und T-Abhangigkeiten von f aus 
den in § IS besproehenen Warmeeffekten ~ und Volumeffekten ~ zu gewinnen. 
Es ist also, unabhangig von diesen Angaben. nur noeh unter gewissen Normal-

1 Physik. Ztschr .. Bd. 25, S. 100, 1924. 
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Die GroBe mil ist die zuzufiihrende Warme fUr den Ubergang aus unendlich ver
diinn ter Losung in den Gaszustand yom Druck I (tiblicherweise als Losungswarme 
bezeichnet). Wird bei der Auflosung (unter konstantem Druck) Warme abgegeben, 
so ist die rechte Seite negativ, die Loslichkeit nimmt mit steigender Temperatur 
ab und umgekehrt. 

Zur Veranschaulichung der Konstanten A sei noch,darauf hingewiesen, daB 
fUr X 2 = I (oder m2 = I, C2 = I, falls diese KonzentrationsmaBe benutzt wer-

den) 1!"2 = ~2 werden wtirde, wenn die Gesetze der idealen verdtinnten Losungen 

beim Stoff 2 noch bis zu beliebig hohen Konzentrationen gelten wtirden. ~ ist 
2 

also der idealisierte Dampfdruck des Stoffs 2, welcher in idealisierter Einheits-
konzentration in I gelOst ist. Bei idealen Gemischen (§ IS, s. 294), bei denen 
die idealen Gesetze im ganzen Mischungsbereich gelten, wird also, wenn man 

in Molenbrtichen miBt, .i. = 1!"(2} , das ist gleich dem beobachtbaren Dampf-
2 

druck der reinen Fltissigkeit 2. Das HENRYSche Gesetz nimmt dann die Form 
an 1!"2 = X 2 " 1!"(2} , 1!"1 = Xl "1!"(l). 

Abweichungen vorn HENRYSchen Gesetz. Diese Abweichungen wollen wit nur 
un ter der Annahme besprechen, daB keine Dissoziation der durch die Molenzahln2 ge
kennzeichneten Fremdstoffmolektile in der Losung eintritt und der Gleichgewichts
dampfdruck (Partialdruck) des Fremdstoffs tiber der Fitissigkeit so gering ist, daB 
die idealen Gasgesetze noch als gtiltig angesehen werden konnen. Die Abweichungen 
kommen dann nur dadurch zustande, daB ~2 von der Form R TIn x2 im Sinne der in 
§ IS besprochenen Aktivitatskorrekturen abweicht, was bei solchen Substanzen der 
Fall sein wird, die sich in verhhltnismaBig groBen Konzentrationen der Fltissigkeit 
beimischen lassen, ohne daB dadurch ein erheblicher Dampfdruck entsteht. 

Schreiben wir in diesem FaIle f2 in der Form R TIn f!-2' so gilt das HENRYSche 
Gesetz unverandert, wenn einfach statt der Konzentration X2 die Aktivitat f!-2' 

bezogen auf die idealisierte Konzentration I des Fremdstoffes im Losungsmittel, 
eingefUhrt wird. Insbesondere ist dann der Absorptionskoeffizient A nach wie 
vor yom Druck praktisch l unabhangig. 1st dieser Koeffizient aus dem Ver-

halten bei hinreichend groBen Verdtinnungen (also aus einem Verhhltnis %2) 
bestimmt, so liefert das Gesetz 712 

06 

f!-2 = 1!"2 A2 (6a) 

den Wert von a.2 fUr J'eden hoheren Druck 
~ 04 

und die dazu gehorige (direkt beobachtbare) ~ ;; 
Konzentration X 2 • Damit ist der Zusammen - .~ 

.,. ...... 

~ ~ -

.,. 
/" 

B 1--...... 

...... " J. -V -~ ::;("-
! 

hang zwischen der Aktivitat f!-2 und der .s:. 02 

Konzentration X 2 fUr die Untersuchungs
temperatur gegeben, wir haben hier also 
einen neuen Weg, urn aus der Untersuchung O? 04 06 a8 II) 

von Gleichgewichten zur Bestimmung von 
Aktivitaten bzw. Restarbeiten zu gelangen2• 

Ein Beispiel fUr eine solche Aktivitats
bestimmung entnehmen wir dem Buch von 

Molenbruc/J des 8rums 
Abb. 31. Dampfdruck des Broms 

tiber Tetrachlorkohlenstoffl6sungen. 
(Nach LEWIS und RANDALL.) 

LEWIS und RANDALL (S. 222 der deutschen Ausgabe I927). Abb. 3I stellt den 

1 Ober die genaue Formel vgl. -§ 22, S. 388. 
2 Der Druckeinflu.6 auf '2 und (J2 ist hier vernachlassigt; er ware durch Bestimmung 

der lJ zu beriicksichtigen. 
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beobachteten Zusammenhang zwischen Konzentration X2 und Partialdruck P2 fUr 
Br2-Gas in CC14 dar. Kurve Cist der gefundene Verlauf, Gerade Bdie Grenztangente 

fUr kleine X2, Gerade A die fUr kleine Xl' Der Wert von A2 = lim (X2) ergibt 
"',=0 7r2 

sich aus der Grenzsteigung der Kurve fUr kleine Konzentrationen zu etwa 

_1_ = 1,86. Man sieht, daB oberhalb etwa X 2 = 0,05 Abweichungen yom 
0,54 
HENRYSchen Gesetz auftreten und daB bei x 2 = ~ eine Aktivitat ~2 = A2· 1L2 

etwa yom Betrage 1,86 X 0,18 = 0,334 besteht, so daB der Aktivitatskoeffizient 

<;12 gleich 0,668 wird (fUr x2 ....., I wird ~2 etwa gleich 0,52) . 
~ ~ 

Loslichkeit eines reinen Festkorpers. Wahrend zwei Flussigkeiten selten 
so verschieden ineinander 16slich sind, daB dCl.5 hier behandelte Verfahren an
wendbar ist, treffen wir bei kristallinischen Korpern in WechselwirkUng mit 
irgendeinem Losungsmittel recht haufig die erforderliche Un16slichkeit der 
Flussigkeit in der "reinen Fremdstoffphase" an. Damit unsere Betrachtungen 
anwendbar sind, ist jedoch noch weiter zu fordern, daB der Festkorper sich nur 
als Ganzes zu 16sen vermag und somit seine Zusammensetzung stets unverandert 
beibehalt; sonst wurden wir es mit einem System von mehr als zwei unabhangigen 
Bestandteilen zu tun haben. Fur polar aufgebaute Stoffe mit nur je einer lonen
art (Typus NaCl oder MgCl2) ist diese Einschrankung, wenn nicht aus Struktur
griinden, scnon durch die Neutralitatsbedingung von selbst gegeben; es konnen 
nicht positive Teilchen ohne die aquivalente Anzahl negativer in Losung gehen. 

1m Gegensatz zur Gasloslichkeit ist die Druckabhangigkeit der Festkorper
loslichkeit praktisch meist zu vernachlassigen, da sowohl p(2) (fUr den Fest
korper) wie auch P2 (fUr die Losung) sehr wenig yom Druck abhangen. Ent
sprechend ist in (5) ~2 meist als reine Temperaturfunktion zu behandeln. Es 
folgt dann aus (5) allgemein: 

T T 

----L = ~!,l _ _2 d T = 2 (T,) + _jOl_ d T f st f!S st /,l.. 
RT RTo RP RTo RT2 ' 

(8) 

T. T, 

wo ~2(T,) einen Standardwert der Arbeit it2 bei der beliebig festzulegenden 
Normaltemperatur To bedeutet. 1m2 ist bei unserer Rkhtungsfestsetzung des 
Ubergangs(Losung ~ Fremdstoffphase) diebei.der Ausfallung aus unendlicher 
Verdunnung aufgenommene Fallungswarme, die entgegengesetzt gleich der 
"ersten Losungswarme" 1(0) (§ IS, S.292) ist. Der Temperaturgang von 1m2 konhte 

oC 
noch durch die spezifische Warme des Festkorpers und durch ~P2 = ~ der 
Losung fUr unendliche Verdunnung ausgedriickt werden. ns 

Die Verwendung der Gleichung (8) ist wieder eine verschiedene, je nach
dem f2 in Abhangigkeit von T und X 2 bekannt ist oder nicht. Fur hinreichend 
verdunnte Losungen wird man f2 durch R T Inx2 oder, bei dissoziierten Fremd
stoffmolekiilen (§ IS, S. 297), durch R T.I 11 In (11 x) auszudrucken haben und, falls 
die rechte Seite von (8) durch Warmemessungen und eine einmalige Konstanten
bestimmung st'2 (T.) bekannt ist, die Menge des ge16sten Stoffs voraussagen konnen. 
1st dag,-,gen f2 nicht von vornherein bekannt, so kann man bei Kenntnis der 
rechten Seite die beobachteten x2 dazu benutzen, urn fUr jede Temperatur den 
Zusammenhang zwischen f2 (oder der Aktivitat ~2) und X 2 zu ermitteln. Diese 
Zusammenhange gelten zunachst fur verschiedene Temperaturen; uber die 
Temperaturabhangigkeiten der ~2' welche sich aus den beobachtbaren IYa er
schlie Ben lassen, ist jedoch die Extrapolation auf die Zusammenhange bei kon
stanter Temperatur moglich. 
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Aile fiir den Fall des Gleichgewichts mit einer reinen Fremdstoffphase 
abgeleiteten GesetzmaBigkeiten bleiben, wie aus den Ausflihrungen des § IS 
folgt, ungeandert, wenn die Konzentration des gelosten Stoffs nicht in Molen
briichen, sondern in Molaritaten m (pro Kilogramm Losungsmittel) oder c (pro 
Liter Losung) gemessen wird, wenn nur die GrundgroBen ~ und f! auf ent
sprechende Einheitskonzentrationen bezogen werden. Da flir sehr verdiinnte 
wasserige Losungen m2 = SS,s.· x2 ist, andert sich z. B. der Absorptionskoeffi
zient A bei der Benutzung von Kilogrammolaritaten statt Molenbriichen nach 
(6) im Verhaltnis 55,S : I. Die GroBen ~ und ~ bleiben zahlenmaBig unberiihrt 
(§ IS, S.292 ). 

III. Fremde verdiinnte Losung als Nachbarphase. 

Wir betrachten den Ubergang eines Fremdstoffes aus einem Losungs
mittel (z. B. Wasser) in ein anderes, mit dem ersten nicht mischbares (z. B. 
Benzol). Variabel sind zunachst p, T und die Molenbruchkonzentrationen 
x~ und x~ des Fremdstoffes in den beiden Losungsmitteln; im Gleichgewicht 
~2 = 0 ist eine von diesen vier GroBen durch die drei anderen bestimmt. Das 
groBte Interesse hat hier die Frage der "Verteilung des Stolles zwischen zwei 
Losungsmitteln" (NERNST), d. h. die Beziehung zwischen x~ mid x~ bei ge
ge benem p und T. 

Da hier wieder der Fall der unendlichen Verdiinnung die einfachsten Gesetze 
liefert, zerlegen wir /-l~ und /-l~ in y + ~ und erhalten als Gleichgewichts
bedingung aus ~2 = !t~ - /-l~ = 0 die Beziehung: 

(9) 

wobei unter Sl2 die Arbeit beim Ubergang des Fremdstoffes aus der idealisierten 
GrundlOsung I (Strichphase) in die idealisierte Grundlosung 2 (Zweistrichphase) 
zu verstehen ist. st2 ist demnach nur von p und T abhangig. Wieder kann der 
iibergehende Fremdbestandteil. in den Losungsmitteln dissoziiert sein oder 
nicht; er kann aber auch in dem einen Losungsmittel dissoziiert sein, im an
deren nicht. (Beispiel: Benzoesaure ist in Benzol vorwiegend in Form von 
Doppelmolekiilen, in Wasser meist einfachmolekular - abgesehen von den 
wenigen Ionen - vorhanden; s. Kapitel H, Beispiel 14). Damit in jeder Phase 
nur eine Fremdstoffkonzentration als unabhangige Variable auf tritt, ist es 
notig, daB bei dissoziierenden Stoffen die Konzentration jedes Dissoziations
produktes durch die Gesamtmenge x2 des Stoffes in der betreffenden Phase 
vollkommen bestimmt ist, was bei elektrolytisch eindeutig dissoziierenden Sub
stanzen durch die Neutralitatsbedingung, in anderen Fallen jedoch nur dann 
gewahrleistet ist, wenn der geloste Stoff nicht aus verschiedenen resistenten 
Gruppen besteht. (Sonst handelt es sich urn ein Mehrstoffproblem.) 

1st '2 in beidenLosungsmitteln - bei hinreichender Verdiinnung - be
kannt als RTlnX2 bzw. allgemeiner RT ~"lD.("x) [§ IS, (7b], so folgt aus (9): 

(10) 

1st speziell der Fremdstoff in beiden Losungsmitteln undissoziiert, so geht (10) 
iiber in 

(lOa) 

Dies ist der wesentliche Inhalt des Verteilungssatzes von NERNST: "Besitzt der 
gelOste Stoll in beiden Losungsmitteln das gleiche M olekulargewicht, so ist· der 
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,Teilungskoellizient' C (P, T) bei gegebener Temperatur (und gegebenem Druck) 
konstant." Einer Verdoppelung der Konzentration in dem einen Losungsmittel 
entspricht auch eine Verdoppelung im anderen. 

Derselbe Satz gilt bei hinreichender Verdiinnung naturlich auch bei gleich
zeitiger Anwesenheit mehrerer Fremdstoffe ffir jeden einzelnen. Soweit die 
dissoziierten Bestandteile eines zugefiigten einheitlichen Fremdstoffes nicht in 
der oben angenommenen Weise voneinander abhangig sind, wird man fur un
endliche Verdiinnung das Gleichgewichtsproblem der Verteilung hier durch 
Aufstellung der einfachen Gleichgewichtsbedingungen (IOa) fur jeden einzelnen 
Bestandteil zu losen haben. . 

Die Temperatur- und Druckabhangigkeit des Teilungskoeffizienten ist nach 

(10) durch die von ~ gegeben, also aus den Warmeeffekten 52 und den Volum

effekten 182 bei unendlicher Verdiinnung zu ermitteln, die hier experimentell 
am besten aus der Differenz der LOsungswarmen und Volumanderungen bei 
Auflosung des Fremdstoffes in den beiden Losungsmitteln (bei unendlicher 
Verdiinnung) gewonnen werden. 

1st der Zusammenhang von ~2 mit der Konzentration X 2 nicht bekannt, 
indem entweder die Dissoziationsart des Fremdstoffes nicht feststeht oder bei 
hoheren Konzentrationen der Dissoziationsgrad unbekannt ist oder endlich die 
normalen Aktivitatskorrekturen eintreten, so wird man (9) nur dazu benutzen 
konnen, die ~2 oder '!2-Werte des Fremdstoffes gewissen beobachteten Konzen
trationen x~ und x~ zuzuordnen. Da (9) jedoch nur die Differenz dieser ~-Werte 
ffir zwei verschiedene Losungsmittel liefert, so wird man AufscllluB uber das 
einzelne Losungsmittel nur dann erhalten, wenn im anderen Losungsmittel 
der Zusammenhang zwischen ~2 bzw. 'h und X 2 bekannt ist. Sei dieser Zu
sammenhang ffir die Strichphase gegeben, so wird die Untersuchung der Be
ziehung zwischen einem aus (9) berechneten1 ~;-Wert und der dazugehorigen 
beobachteten Konzentration x; alle wunschenswerten Aufschlusse uber das 
Verhalten des Fremdstoffes in der Zweistrichphase liefem; man wird bei hin
reichender Verdiinnung, wo vollstandige Dissoziation bei etwaiger Nichtresistenz 
des Fremdstoffes anzunehmen ist, die Faktoren " des Dissoziationsproduktes 
feststellen und dann bei zunehmender Konzentration die Abweichungen ver
folgen konnen, die molekulartheoretisch teils im Sinne einer chemischen Asso
ziation, teils im Sinne einer physikalischen Wechselwirkung zu deuten sind 
(§ IS, S. 296). 

Auswertungen beobachteter Verteilungsgleichgewichte im Sinne der reinen 
Dissoziations- und Assoziationshypothese hat z.B. W. NERNST am oben er
wahnten Beispiel der Benzoesaure besprochen (Kapitel H, Beispiel 14); Bei
spiele, die rein thermodynamisch, ohne Annahmen uber spezielle Wechsel
wirkungen, behandelt werden, geben LEWIS und RANDALL (Thermodyriamik, 
Kapitel22: Verteilung von Br2 zwischen H20 und eCl,; Verteilung von 12 
zwischen Glyzerin und eel,). 

Fur den Obergang von Molenbruchen zu Molaritaten gilt wieder das am 
SchluB von II. Gesagte. 

IVa. Gleichartige verdiinnte L6sung als 2. Phase; 
elektromotorische Krafte. 

In gewissen Fillen lassen sich Umsetzungen, die zum Ubergang eines Stoffes 
aus einer Losung in eine andere gleichartige, nur in der Konzentration abweichende 

1 Falls "2 nicht explizit bekannt ist. kann man wenigstens die Abhll.ngigkeit von J~ 
von der Konzentration in dieser Weise ermitteln. 
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fiihren, reversibelleiten und die dabei auftretenden Arbeiten in besonders ein
facher Weise messen. Es sei etwa ein galvanisches Element gegeben, bestehend 
aus Thalliumamalgam der TI-Konzentrationx~ als 1. Elektrode, einem Tl-Salz 
in wasseriger Losung als Elektrolyten und einem TI-Amalgam der Konzentration 
x~' als 2. Elektrode. In einem so1chen Element wird eine gewisse EMK herrschen, 
und es wird, solange sie kompensiert wird, keine Veranderung eintreten. LaBt 
man jedoch durch eine minimale Erhohung oder Verminderung der von auBen 
angelegten (kompensierenden) Spannung etwas positive Elektrizitat von der 
1. zur 2. Elektrode hindurchgehen, so findet ein Ubergang von TI-Ionen aus der 
Elektrode I in die LOsung und ein gleicher Ubergang von TI-Ionen aus der 
Losung in die Elektrode 2 statt; da gleichzeitig durch die Zufiihrungen die ent
sprechende Menge ElektTonen fortflieBt bzw. in die 2. Elektrode hingelangt, 
besteht der ganze ProzeB ausschlieBlich in einem Ubergang neutraler TI-Tei1chen 
aus der einen Elektrode in die andere, und zwar einem reversibeln Ubergang, 
da bei Umkehr der Stromrichtung eine gleiche elektrische Arbeit im entgegen
gesetzten Sinne geleistet wird. 

Man erkennt, daB dieses einfache Verhalten, was die Wirksamkeit der beiden 
Konzentrationselektroden anbetrifft, an zwei Bedingungen geknupft ist: erstens 
dad der Stromtransport uber die Phasengrenze Elektroden - Elektrolytprak
tisch nur von einer der beiden Komponenten (hier TI) besorgt werden, zweitens 
mussen die Elektroden in ihrem Innern elektronisch leiten, so daB an der Grenze 
des Amalgams gegen die Zufiihrungen keine weitere chemische Veranderung mit 
dem Stromtransport verbunden ist .. Durch die Moglichkeit des Auftretens so 
einfacher Verhaltnisse unterscheidet sich die Theorie dieser metallischen Kon
zentrationsketten von der im allgemeinen wesentlich komplizierteren Theorie 
der Flussigkeitskonzentrationsketten. 

Es sei der Stoff 2 der elektrolytisch ubergehende, wobei es prinzipiell ohne 
Bedeutung ist, ob dieser Stoff in groBerer oder kleinerer Menge' vorhanden ist 
als der andere. Dann hangt die elektromotorische Kraft E der Kette mit der 
heim Ubergang von der I. nach der 2. Elektrode aufzuwendenden Arbeit Sfa 
nach § 3 durch die Beziehung: 

Sf2 = zFE 

zusammen, wenn Eden Potentialunterschied der 1. gegen die 2. Elektrode 
und z·.F das (positive oder negative) elektrische .Aquivalent pro Mol uber
gehender Tei1chen bedeutet. Hier ist darauf zu achten, daB z verschieden ist, 
je nach der Wertigkeit des betreffenden Salzes (z. B. ThaHo- oder Thallisalz), 
und daB jedenfalls praktisch nur lonen einer Wertigkeit in der Losung auf
treten duden. 

Trennt man Sf! in fl~ - fl~ und die flll-Werte in Poll (bezogen auf idealisierte 
Molenbruchkonzentration I) und ~2' so faHt der in beiden Elektroden gleiche 
Wert Po! heraus, und man erhalt: 

(II) 

Diese Beziehung Hefert ein Mittel, urn die Konzentrationsabhangigkeit von ~2 
oder der Aktivitat ~! in dem betreffenden Losungsmittel direkt zu messen; 
man halt etwa die Konzentratiqn ~ der I. Elektrode konstant und miBt die 
elektromotorische Kraft in Abhangigkeit von der Konzentration x~. Damit 
erhalt man bei gegebenem p, T den Zusammenhang zwischen XI und '2 oder ~2 
bis auf eine Konstante. Die Konstante hestimmt man, indem man das - im 
vorliegenden Beispiel experimentell hestatigte - Grenzgesetz ~lI = R Tin Xli fUr 
hinreichende Verdunnung benutzt. 
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MeBergebnisse iiber die EMK von TI-Amalgamen gegeneinander bei 200 C 
sind von RICHARDS und DANIELS 1 gewonnen worden (vgl. LEWIS und RANDALL, 
KapiteI22). Verwendet wurde ein Thallosalz als Elektrolyt (z = I). Die elektro
motorischen Krafte wurden gegen eine Elektrode mit der konstanten Kon
zentration x~ = 0,003259 gemessen und bewegten sich fiir x~~ x~ von 0 bis 
0,17387 V fUr den Zustand der an TI gesattigten Hg-Lasung(x~ = 0,428). Das 
Verhaltnis der Aktivitaten (h. zu den Molenbriichen x 2 , das bei unendlicher 
Verdiinnung gleich· I angenommen wurde, bewegte sich hierbei zwischen I 

und 7,75; schon bei X 2 gleich etwa 0,06 ist der Aktivitatskoeffizient = 2. 
Die Temperatur- und Druckabhangigkeit der EMK derartiger Ketten laBt 

sich nach (II) und § IS durch die GraBen ty2 und ~ 2 vollstandig bestimmen, 
andererseits lassen sich diese GraBen durch Messung der EMK bei verschiedenen 
p- und T-Werten indirekt ermitteln. Stehen geniigend genaue Messungen der 
reversibeln WarmeWnung 022 oder Entropieanderung @i2 bei· Stromdurchgang 
durch die Zelle zur Verfiigung, so kann IItan natiirlich auch diese nach Gleichung 
(13), § 16, zur Voraussage des Temperaturganges der EMK benutzen. 

IVb. Losungsreaktionen mit mehreren reinen Phasen; 
Elektrolytreaktionen. 

Reaktionen, deren Ergebnis der Ubertritt verschiedener elektrisch neutraler 
Teilchengruppen aus der Lasung in reine Phasen der betreffenden Komponenten 
ist (oder umgekehrt), lassen sich immer in Einzelreaktionen zerlegen, bei denen 
ein Austausch mit nur je einer Phase·. stattfindet [Beispiel: Auskristallisieren 
zweier (praktisch) reiner Metalle aus einer fliissigen Legierung bestimmter Zu
sammensetzung; Zersetzungsvorgang oder -gleichgewicht eines in eine feste und 
gasfarmige Komponente zerfallenden Stoffes in einer wasserigen Lasung.] Solche 
Reaktionen haben, bei Gleichgewicht, vom Standpunkt der Phasenregel, ein 
besonderes Interesse (§ 29) und wenn es sich urn mehr als zwei resistente Gruppen 
in der Lasung handelt, vom Standpunkt der Wechselwirk1lng der unabhangigen 
ge16sten Stoffe aufeinander (§ 23), bediirfen aber im iibrigen keiner besonderen 
Behandlung. 

Charakteristische Eigentiimlichkeiten zeigen jedoch diejenigen Reaktionen, 
bei denen elektrisch geladene Teilchen aus einer Lasungsphase in angrenzende 
Fremdphasen iibergefUhrt werden. Hier sind durch die Elektroneutralitats
bedingung immer verschiedene derartige Ubergange fest miteinander gekoppelt 
(§ 3, ~ 6); der Entfernung einer gewissen Menge positiv geladener Teilchen muB 
immer entweder eine Zufiigung einer elektrisch aquivalenten Menge anderer 
positiv geladener Teilchen oder die gleichzeitige Entfernung einer aquivalenten 
Menge negativ geladener Teilchen entsprechen, die Einzeleffekte sind der Be
obachtung nicht zuganglich. In den kombinierten Effekten haben wir jedoch 
einen praktisch sehr wichtigen Fall vor uns: den einer galvanischen Kette mit 
elektrolytischer Lasung und zwei Elektroden (als Fremdphasen), eine Kombina
tion, die bekanntlich ebenso wie die unter IVa besprochene in vielen Fallen die 
Eigenschaft hat, beim Durchgang eines hinreichend schwachen elektrischen 
Stromes die betreffende ele'ktrolytische Reaktion auf reversiblem Wege vor sich 
gehen zu lassen, unter Arbeitsaufwand oder -gewinn durch Vermittlung der 
an den Elektroden des Systems auftretenden elektromotorischen Kraft. 

Praktisch kommen hierbei allein soIche Umsetzungen in Frage, bei denen 
je zwei entgegengesetzt geladene Teilchen gleichzeitig die Lasung verlassen oder 
in Lasung gehen (Beispiel: Chlorwasserstoffkette). Der ProzeB des Ersatzes 

1 Joum. Am. Chern. Soc. Bd.41, S. 1732, 1919. 
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einer Ionenart der Losung durch eine gleichnamige (etwa Cu++ durc~ Zn++ in 
einem wasserigen CuSO, - ZnSO,-Gemisch) ist namIich in der Regel nicht 
reversibel durchfiihrbar, "da hier im Gegensatz zum ersten Fall die an den Elek
troden gegen die Losung auftretenden elektrischen Potentialdiffe~enzen die 
(irreversible) Abscheidung des gleichnamigen Partners befordem, so daB sich in 
dem genannten Beispiel die Zn-Elektrode momentan mit einem Cu-Oberzug 
beschlagt 1. 

Das Ergebnis der hier zu betrachtenden Prozesse wird also immer die Ent
femung oder Zufiihrung einer polaren Verbindung, einer Saure, einer Base, 
eines Salzes, aus bzw. zu der Losung sein, wahrend gleichzeitig die Komponenten 
der Verbindung je einer der beiden Elektroden (die wir hier der Einfachheit 
halber als "reine Phasen" annehmen) zugefiihrt oder entnommen werden. In
folgedessen laBt sich in diesem Falle die bei dem Vorgang, etwa im Sinne einer 
Entfemung des Elektrolyten aus der Losung, zu leistende chemische Arbeit 
durch das chemische Potential 1-'( +) der positiven Komponente in ihrer reinen 
Phase, das Potential 1-'(-) der negativen Komponente in deren reiner Phase und 
das Potential 1-'2 der ganzen Verbindung in dem Losungsmittel in folgender 
Form ausdriicken: 

'JI+ und 'JI_ sind hierbei die Aquivalentzahlen, mit denen die Komponenten in 
der Verbindung auftreten; 1-'(+) und 1-'(-) sind, da bei dem PrazeR den beiden 
Elektroden gleichzeitig die zur Kompensation der Ladung notwendige Elektronen 
zugefiihrt werden, natiirlich fiir die neutralisierten Komponenten des Elektro
lyten zu bestimmen. 

Aus (12) ist ohne weiteres abzulesen, wie der Arbeitskoeffizient $t der Um
setzung und die damit durch die Beziehung se = z.FE verbundene elektromo
torische Kraft E der Kette (§ 3) von dem Zustand der Elektroden und der Losung 
abhangt. Fiir die Elektroden kommt hierbei nur die Temperaturabhangigkeit 
und (bei Gaselektroden) die Druckabhangig~eit der I-' der reinen Phasen in Frage, 
iiber die hier wohl nicht mehr besonders gesprochen zu werden braucht; von den 
Eigenschaften der Losung ist Sf und E jedoch nur iiber das chemische Potential 
1'2 der Elektrolytverbindung in der Losung abhangig, und der Gang von Sf 
oder Emit der Konzentration des Elektrolyten sowie mit etwaigen Fremdstoff
zusatzen spiegelt genau den Gang von 1-'2 mit diesen GroBen wieder, ist also in 
vielen Fillen ein bequemes und auBerordentlich wichtiges Mittel zur Unter
suchung der Aktivitaten oder Restarbeiten von Elektrolyten in Abhangigkeit 
von diesen Variabeln. 

Fiir die Losung eines ein -einwertigen Elektrolyten kann man 1-'2 durch 
die Summe 1-'+ + I'- der chemischen Potentiale der beiden Ionenarten dar
stellen (vgl. § IS, S. 297), fiir wa.sserige Losungen von hinreichender Verdiinnung 
und ohne sOnstige Fremdstoffbeimischungen wird man die Zerlegungen be
nutzen konnen: 

1-'+ = f!+ + RTln x+, 

I'- = f!-- + RTlnx_, 

also: 1-'1 = f!-a + RT In x:' 
falls f!-s = f!-+ + f!- gesetzt wird und x+ = x- = x. angenommen wi rd. Als 
Grundzustandist dabei der Zustand der ideal konzentrierten, aber vollig di~o-

1 Dagegen kann wohl Gleichgewicht zweier verschiedener Metallionen einer LOsung 
mit einer Legierung dieser beiden Metal1e bestehen (vgl. tiber die Behandlung dieses Falles 
z. B. G. TAMMANN: Heterogene Gleichgewichte, S.2oo: ,Braunschweig 1924). 

Schottky, Thermodynamik. 23 
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ziierten LOsung angenommen. Bei Beibehaltung desselben Grundzustandes hat 
man, falls man das Gebiet der idealen verdiinnten Losungen iiberschreitet, statt 
des speziellen Wertes f!-z = X22, der dem obigen Ausdruck fUr fl. entspricht, einen 
unbekannten, experimentell zu bestimmenden Wert von f!-s einzusetzen; dieser 
Wert hangt nach (12) mit dem Arbeitskoeffizienten oder der EMK der betreffen
den Kette durch die Beziehung zusammen: 

~ = a - RTlnf!-2 }' 

bzw. E = E -; • RT In q,2 ' 
(13) 

wobei a bzw. E die auf den gewahlten Zustand der Elektroden und die ideaIi
sierten Normalkonzentrationen I der Losung bezogenen NormalgroBen sind; 
z ist hier speziell gieich I. - Nach § IS, S. 298, fiihrt man in solchen FaIlen 
vielfach auch ein mittleres Ionenpotential fl+ = tfl2 = tf:l2 + RT lnX2 bzw. 
RTlnf!-± ein. Statt f!2 ist dann in (13) f!~ eTnzusetzen. 

Durch genaue Messungen von E bei verschiedenen Konzentrationen x und 
konstantem Zustand der Elektroden (z. B. an einer Chlorwasserstoffkette in 
wasseriger HCI-Losung) ist es offenbar moglich, zunachst die Differenzen der E, 
d. h. die Verhiiltnisse der q,! bei verschiedenen Konzentrationen (oder Fremd
stoffbeimengungen) genau zu bestimmen. Die Bestimmung des Normalpotentials 
E erfoIgt auf Grund des hier bekannten Grenzgesetzes fUr unendliche Verdiin
nungen formal am besten mit Benutzung eines durch f!2 = 12 x: bzw. f!-± = I± • X2 

(f± = I~/.) definierten Aktivitatskoeffizienten, der fUr geniigend kleine Kon
zentration . I wird. Setzt man diese Form von f!2 in (13) ein, so kann man auf 
der rechten Seite eine fUr hinreichend kleine X2 (d. h. In/2 = 0) konstante GroBe 
erhalten, indem man setzt: 

RT 2 RT 
E + yIn x2 = E -7 In 12. (13 a) 

Tragt man hier die GroBe der linken Seite gegen die Konzentration x (oder eine 
Funktion davon, vgl. § 23) auf, so kann man sowohl den Wert von E wie die 
Abhangigkeit der GroBe 12 (oder q,2) von x aus dem Diagramm ablesen. Auf diese 
Weise sind z. B. fUr wasserige HCI-Losungen bis zu hochsten Konzentrationen 
die Aktivitatskoeffizienten aus Messungen von NoYES und ELLIS sowie LIN
HART an Ketten mit allerdings etwas anderen Elektroden mitgroBer Genauig
keit ermittelt worden; es ergab sich dabeP fUr sehr kleine Konzentration ein 
schwacher Iinearer Anstieg von -ln/2 proportional Vx (vgl. § 22), dann jedoch 
eine Abschwachuitg dieses Anstieges und oberhalb etwa o,6-molar ein immer 
starkeres Absinken (s. Beispiel 17 in Kapitel H). 

In Praxi wird bei wasserigen LOsungen als Bezugszustand nicht die ideali
sierte Molenbruchkonzentration I des Elektrolyten, sondern die idealisierte Kilo
grammolaritat m oder Litermolaritat c gewahlt, d. h. daB man von den Grenz
gesetzen fl+ = f:l+ + R T In m+ bzw. f:l+ + R T In c+ (entsprechend fUr fl-) 
ausgeht (vgl. § IS). Die hierbei auftretenden NormalgroBen E sind die Normal
potentiale der Elektrochemie (§ 3, § 6), wenn zugleich lloch die eine Elektrode 
eine Wasserstoffelektrode ist und wenn beide Elektroden auf ihrem (bei Gasen 
idealisierten) Normalzustand gehalten werden. Uber die experimentelle Be
stimmung dieser Normalpotentiale fUr die verschiedensten Ketten findet man eine 
moderne systematische Zusammenstellung bei LEWIS und RANDALL, Kapitel 30. 

1 LEWIS u. RANDALL: Kap. 26, S. 335. 
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An Stelle der durch (I2) gekennzeichneten einfachsten Elektrolyt-Elektroden
reaktionen sind, auch bei ein-einwertigen Elektrolyten, meist kompliziertere Re
aktionen zu betrachten, schon deshalb, weil es nur sehr wenig Elektrolyten gibt, 
deren beide Komponenten gegentiber einer wasserigen Losung als reversible Elek
troden benutzbar waren. Selbst im Falle der erwahnten Chlorwasserstoffkette, 
wo Wasserstoff in Gasform mit einem den Ubergang H 2 (g) -~ 2H+(aq) + 2e
vermitteInden Platinblech sehr wohl als reversible Elektrode brauchbar ist und 
in ahnlicher Weise auch C1 2(g) als Elektrode direkt verwendbar gemacht werden 
kann, erhalt man vielleichter exakte Werte, wenn man sich an Stelle der C12(g)
Elektrode einer Zweiphasenelektrode bedient, die aus einem festen, hinreichend 
schwerloslichen Salz des Anions (z. B. HgCI, AgCl) und dem Metall dieses Salzes 
(Hg, Ag) als leitender Elektrode zusammengesetzt ist. Analoge Elektroden 
lassen sich fUr zahlreiche Anionen, wie Br-, J-, SO~-, OH- usw. mit gutem 
Erfolg zusammenstellen. Man bezeichnet sie vielfach als "Elektroden zweiter 
Art". Bei dem Stromdurchgang, der Anionen, z. B. Cl-Ionen, zu dieser Zwei
phasenelektrode tragt, wird dann aus dem Metall ein Kation frei gemacht, das 
sich zusammen mit dem Cl-Ion in der festen Salzphase niederschlagt; das Metall 
wird nattirlich durch abgefiihrte Elektronen wieder neutralisiert, so daB das End
ergebnis die Entfernung eines Metallatoms aus der Metallphase, die ZufUgung 
einer Salzgruppe zu der Salzphase, die Entfernung einer Elektrolytgruppe aus 
dem Elektrolyten und die Uberfiihrung des Elektrolytkations (bier H+) in die 
Phase der anderen Elektrode (hier H~g) ist. Der Arbeitskoeffizient ~ (und 
damit die EMK) drtickt sich hiernach beispielsweise aus durch: 

~ = t fl~: - flAg + flAgCl- fl~i:· 
Offenbar gelten fUr eine soIche Zelle in Abhangigkeit von der Konzentration 

des Elektrolyten im Wasser genau dieselben GesetzmaBigkeiten wie fUr die Kette 
mit einfachen Elektroden; nur der Wert von E ist entsprechend der veranderten 
Normalreaktion ein anderer. Ketten dieser Art sind es, an denen die oben er
wahnten Resultate tiber die Aktivitatskoeffizienten von HCI in wasseriger 
Losung gefunden wurden (Beispiel I7, Kapitel H). 

Einen anderen Typus von komplizierteren Elektrodenreaktionen stellt der 
Vorgang dar, der sich in der sogenannten Chinhydronelektrode abspielt, die 
auf Grund ahnlicher Zusammenhange als Wasserstoffelektrode aufgefaBt werden 
kann, wie z. B. die Ag, AgCl-Elektrode als Chlorelektrode, und dabei ebenfalls 
gegentiber der mit gasformigem Wasserstoff arbeitenden Elektrode meBtech
nische Vorteile bietet. Die Chinhydronelektrode wird eingehend in Beispiel 5 
des Kap. H besprochen, so daB hier von einer weiteren Diskussion abgesehen 
werden kann. 

DaB man bei nicht ein-einwertigen Elektrolyten an Stelle des Grenzgesetzes 
~2 = xt d. h. In~2 = 21nx2 , das allgemeinere Grenzgesetz In ~2 = .IVj In (VjX2) 

einzus~tzen hat, wenn der betreffende Elektrolyt in uaendlicher Verdiinnung 
in je vj-Ionen der Sorten i dissoziiert, ist schon in § I5, S.297, besprochen worden; 
entsprechend wird auch der Aktivitatskoeffizient anders definiert. Falle, in 
denen die ein- oder mehrphasigen Elektroden selbst zusammengesetzte Phasen 
darstellen, bieten keine prinzipielle Schwierigkeit, sofern sich immer nur ein 
Komponente der Phase an der Reaktion beteiligtl; es ist dann einfach das mit 
der Konzentration variable chemische Potential des Stoffes in der betreffenden 

1 Der Elektroneutralitatsbedingung wird hierbei in metallisch leitenden Phasen immer 
durch den entsprechenden Elektronenaustausch geniigt. 



356 III. Kap. E. Chemische Affinitllten und Gleichgewichtsbedingungen. § 20. 

Mischphase als p-Wert, der in die se-Reaktion eingeht, einzusetzen (Amalgam-
elektroden). . 

Kombinationsketten, bei denen die Elektrolytkonzentration verschiedener 
Elektrolyte gleichzeitig geandert wird, ohne daB diese Elektrolyte in direkter 
Bertihrung stehen, berechnen sich eiIifach durch Addition bzw. Subtraktion 
der betreffenden se- und E-Werte. Handelt es sich urn die Gegeneinander
schaltung zweier Ketten mit gleichen Elektroden und gleichen, aber verschieden 
konzentrierten ElektrolytlOsungen, so ist der bei StromfiuB eintretende Vorgang 
im Endeffekt der Transport von Elektrolytgruppen aus einer Losung in die 
andere, der Arbeitswert der Reaktion also einfach gleich der Differenz der f-Werte 
("Konzentrationsketten ohne Oberftihrung"). Wir haben hier eine Wieder
holung des unter IVa besprochenen Falles. Schwieriger sind dagegen aile 
FaIle, in denen man nicht von vornherein mit Sicherheit sagen kann, welche 
von verschiedenen vorhandenen Ionenarten sich an der Reaktion beteiligen 
und in welcher Menge, wiedas z. B. bei Ketten zutrifft, in denen ver
schiedene wasserige Elektrolyte etwa durch eine porose Wand getrennt an
einandergrenzen. Die Besprechung dieser Art von Komplikationerr und 
ihrer Aufiosung liegt auBerhalb des Rahmens unseres Buches; es kam hier nur 
darauf an, den engen Zusammenhang zwischen meBbaren elektromotorischen 
Kraften und den chemischen Potentialen oder den Aktivitaten geloster Elek
trolyte zu besprechen. 

Es wird sich auch eriibrigen, die Beziehungen fiir die Temperatur- und 
Druckabhangigkeit der elektromotdrischen Krafte von Ketten, in denen die 
Konzentration eines Elektrolyten beim Stromdurchgang reversibel geandert 
wird, gesondert zu behandeln, da diese Beziehungen aus dem Zusammenhang 
der E mit den se und der besprochenen Abhangigkeit der se von den ft und Ak
tivitaten ohne weiteres hervorgehen. Hingewiesen sei nur auf die Anwendung 
der HELMHOLTzschen Gleichung (2) und (3) oder (14) und (IS), § 5, fiir den 

Temperaturgang von ~ bei konstantem Volum oder Gesamtdruck des Systems, 

aus denen gleiche, ebenfalls von HELMHOLTZ aufgestellte Zusammenhlinge 
zwisehen dem Temperaturgang der EMK der Kette und den irreversibeln Warme
tonungen der betreffenden Reaktionen folgen [so § 16, (II)]; die Warmetonungen 
U und m miissen dabei (wegen st = zFE, also Division durch zF) auf denjenigen 
Umsatz bezogen werden, der dem Durchgang von einem Coulomb entspricht. 
Diese Beziehung ist offenbar auch identisch mit der fUr konstantes Volum auf
gestellten, durch Betrachtung der "elektrischen Arbeitskoordinaten" des Sy
stems abgeleiteten Beziehung (2) von § 8 des II. Telles. 

Ein Zusammenhang zwischen der Temperatur- oder Druckabhangigkeit 
einer EMK und der Verdiinnungswarme oder dem Verdiinnungsvolum eines 
Elektrolyten laBt sich z. B. ffir solche Kombinationen (oder fiir die Differenz 
solcher Einzelketten) angeben, die gleiche Elektroden, jedoch verschiedene Kon
zentrationen des gleichen Elektrolyten in der Losung enthalten. Der Tempe
raturgang bzw. Druckgang der betreffenden EMK-Differenz bestimmt sich dann 

aus dem Unterschied zweier :; bzw. ::' die nach Gleichung (23) und (24), § II, 

mit den reversibeln Verdiinnungswarmen und -volumen der betreffenden Losung 
in einfachem Zusammenhang stehen. Die wichtigeren i"eveTsibeln Verdiinnungs
warmen stehen in einfachen Beziehungen zu den Temperaturveranderungen der 

~ , . also hier den Temperaturveranderungen der Differenzen der ~. Bei der 

Schwierigkeit, Verdiinnungswarmen, besonders bei groBen Verdiinnungen. hin
reichend genau direkt zu messen, bieten diese Beziehungen haufig ein will-
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kommenes Mittel der indirekten Bestimmung, das auch zur Prtifung der ent
sprechenden Aussagen der Theorie starker Elektrolyte (§ 23) verwandt werden 
konnte. 

§ 2I. Allgemein~re ,u-Theorie der binaren Mischphasen. 

Urn zu einer voIlsHindigen Ubersicht tiber das Verhalten von Zweistoff
systemen zu gelangen, in denen zwei Phasen miteinander in Wechselwirkung 
treten, mtissen wir uns jetzt einen allgemeineren Einblick III das chemische 
Verhalten der einzeinen Zweistoffphasen zu verschaffen suchen, indem wir 
darauf verzichten, die Eigenschaften unendlich verdtinnter Losungen ais das 
Normale anzusehen, dem gegentiber jedes andere Verhalten nur ais Abweichung, 
ais Korrektur, aufzufassen ist. Wir wollen also jetzt den Gang der f-l-Werte 
oder auch der in irgendeiner Weise definierten Aktivitaten einer Phase tiber 
das ganze Mischungsbereich hin verfolgen. Dabei werden die Fii.lle, in denen 
keine vollstandige Mischbarkeit vorIiegt, sowie die FaIle der - .. geordneten 
Mischphasen" besonders zu behandeln sein. Empirische Bestimmungen von 
f-l-Werten oder Aktivitaten aus Arbeiten oder Gieichgewichten und notigenfalls 
neue theoretische Gesichtspunkte sind hier zu Hilfe zu nehmen. Wir beginnen 
mit der Besprechung der 

Aktivitaten vollstandig mischbarer Fltissigkeiten. Es sei ein Zweistoffsystem 
gegeben, bestehend aus zwei Stoffen, wie etwa Wasser und Schwefelsaure, die 
sich bei gegebener Temperatur und gegebenem Druck in jedem Verhaltnis 
mischen lassen. Es verlieren dann, bei mittleren Konzentrationen, die Begriffe 
"Losungsmittel" und "Fremdstoff" ihren Sinn, man kann die Restarbeiten 
oder Aktivitaten beider Stoffe ebensogut auf den Zustand beziehen, wo der be
treffende Stoff in reinem Zustand vorhanden ist, wie auf den Zustand, wo er in 
dem anderen Stoff in idealisierter Konzentration I ge16st ist, was, wie wir sahen 
(§ IS), in Wirklichkeit eine Bezugnahme auf die unendlich verdtinnte Losung 
(z. B. der Schwefeisaure im Wasser oder des Wassers in Schwefeisaure) bedeutet. 

Gewisse Vorztige hat die Bezugnahme auf reine Stoffe, also die Einteilung 

f-ll = tIl + II , 
f l 2 = tI2 + 12 , 

wobei zu den f die "unpunktierten" Aktivitaten al und a2 gehoren. Wir suchen 
uns tiber den GesamtverIauf der I oder a in Abhangigkeit yom Mischungsver
haltnis einen Uberblick zu verschaffen, indem wir, bei gegebenem p und T, 
die f oder a gegen die Molenbrtiche X 2 oder 1- X 2 = Xl der beiden Stoffe auf
tragen; links auf der Abszisse soll der reine Stoff I (X2 = 0, Xl = I), rechts der 
reine Stoff 2 (X2 = I, Xl = 0) liegen. Wir beginnen damit, den VerIauf der f 
oder a an den Grenzen X 2 = 0 und X 2 = I einzutragen. 

Verhalten an den Grenzen x2 = 0 und x2 = 1. Ftir kleine Werte von x 2 , die 
wir im folgenden durch ein * andeuten wollen, ist nach § IS: II = R T In Xl' also 

al = Xl = I - x:. (I) 

Die Darstellung von f2 fUr kleine Werte x: haben wir noch nicht besprochen. 
Wir wissen jedoch nach § IS, daB f2 fur die Substanzen, die bei kleinen Kon
zentrationen nicht dissoziieren - auf solche beschranken wir uns zunachst -
den Wert R T In x:' oder th d€D Wert x: hat. Rechnen wir diesen Wert mittels 
der Beziehung 

tI2 + f2 = f!-2 + f2' 
~ = f2 + f!-2-(t2 (2 
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auf f2 bzw. a2 urn, so finden wir: 

f2 = RTln x: + t!2 - (12 
I!-s-Ilt 

a2 = x:.eRT 

Diese Beziehung (ebenso wie die entsprechende fUr a1 bei x2 ", I) zeigt, 
daB, fiir kleine x2 , a2 ebenso wie tf2 gegen Null geht, daB also f2 ebenso wie ~2 
negativ unendlich wird; aus diesem Grunde tragen wir a und nicht f in unsere 
Abbildung ein. Die (aI' x2)-Kurve (Abb.32) beginnt also nach (I) am Punkt 
a1 = I und geht zunachst unter 45 0 diagonal nach unten; die (a2 , x2)-Kurve 

I!-o-Ilt 

dagegen beginnt bei X 2 = 0 mit einer Steigung ~ = e---yfp, die groBer oder 
X 2 

kleiner als I ist, je nachdem der Ausdruck t!2 - (12 positiv oder negativ ist. Dieser 
Ausdruck stellt die Arbeit dar, die zugefiihrt wird, wenn ein Mol des Stoffes 2 

1,O~--------------------------------~ 
a1 a 

aus der reinen Fliissigkeit 2 in die 
Grundlosung des Stoffes 2 in I 

a 
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mit der idealisierten Konzentration 
x 2 = I reversibel iibergeht; diese 
Grund16sung besitzt nach den Aus
fUhrungen in § IS chemisch die 
Eigenschaften der unendlich ver
dunn ten Losung (2 in I). Die An
fangsneigung der (a 2 , x2) - Kurve 
ist also groBer oder kleiner als I, 

je nachdem, ob der Stoff 2 zu 
dieser idealisierten Grundphase 
oder zu der realen reinen Flussig
keit 2 eine groBere Affinitat be
sitzt. In Abb. 32 ist der Fall 
t!2> 1-'2 angenommen; die Ver
haltnisse sind dem durchgemes
senen Fall einer Losung von 
Schwefelkohlenstoff (Stoff 2) in 
Aceton (Stoff I) entnommen, fur 

Abb.32. Grenztangenten der Aktivitlits·Konzentrations-Kurven. welche die gemachte Annahme der 
fehlenden Dissoziation zutrifft. 

Ohne weiteres konnen wir jetzt das Verhalten ffir x2 ", I in entsprechender 
Weise charakterisieren. Es gilt dann: 

H. -.1-', 

a 1 = xi· eRT 

(Ia) 

Da die Arbeit t!1 - (11 unabhangig von t!2 -1-'2 ist, kann die Neigung, unter der 
die a1-Kurve in den Punkt (a1 = 0, X 2 = I) einlauft, an sich wieder beliebig 
groBer oder kleiner als I sein; im Beispiel des Schwefelkohlenstoff-Aceton-Ge
misches ist t!1 - fh positiv und groBer als t!2 -1-'2' Entsprechend sind die 
Endstiicke der. a1- und a2-Kurve gezeichnet. 

Grenzsteigung und Fliichtigkeit. Zur empirischen Bestimmung der GroBen 
t!2 -1-'2 (und entsprechend t!1 - (11) ffir ein gegebenes Stoffsystem kann ent
weder die Bestimmung von Grundarbeiten dienen, bei denen eine den Stoff 2 
enthaltende Phase einmal mit dem reinen Stoff 2, sodann mit der Grundlosung 
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von 2 in I in Wechselwirkung tritt1; auf den gewiinschten p- und T-Wert wird 
hierbei in bekannter Weise aus gemessenen Volum- und Warmeeffekten extra
poliert. Ein besonders einfacher Zusammenhang besteht jedoch mit der Ab
sorptionskonstanten des HENRYSchen Gesetzes einerseits, dem Dampfdruck der 
reinen Substanz andererseits, beides bei der Untersuchungstemperatur gemessen. 
Es ist nfunlich nach Gleichung (6), § 20, wenn wir die (als ideal angenommene) 
Gasphase des Stoffes 2 mit dem Phasenindex (t.) bezeichnen: 

(t.) 
I " = /l(p=l) - Ys 
n~ RT 

und nach (4), § 16 (mit Sl' = 0), wenn mit ",{I.) das Potential der reinen Fliissig
keit 2, mit 7l'(2) deren Dampfdruck bezeichnet wird: 

Also ist2: 

/lC{J.) _/l(l.) 
1 (2) -,,-(p_=-;l)::=-__ n7l' =- RT 

""-/11 

-~--=eRT A,. n(2) 

Das heiBt in Verbindung mit 3a: Die Neigung der (a2 , x2)-Kurven ftir. 
kleine x2 ist umgekehrt proportional dem Produkt aus der HENRYSchen Ab
sorptionskonstanten A des Stoffes 2 (bei geringem Druck des Gases 2) und dem 
Dampfdruck des reinen Stoffes 2. Das Produkt A27l'(2) kann [nach Gleichung (6), 
§ 20] auch bezeiclmet werden als die Konzentration x2 des Stoffes 2 in I, die 
bei dem Dampfdruck des reinen Stoffes 2 herrschen wlirde, wenn der Stoff I den 
Stoff 2 bei beliebiger Konzentration entsprechend dem Gesetz bei unendlicher 
Verdlinnung absorbierte. Eine entsprechende Gleichung wie (4) gilt nattirlich 

flir A I (1)' Die etwaige Druckabhangigkeit der a2 bzw. fs ist in Gleichung (4) 
1 n 

nicht berlicksichtigt; flir Phasen in der Niihe des kritischen Punktes gilt also 
diese Gleichung nicht mehr hinreichend genau. 

Der in Abb. 32 angenommene Fall Pos groBer als 112 oder, nach (4), A27l'(2) < I 

bedeutet, daB die Absorption des Losungsmittels I flir den Dampf 2 bei kleinen 
Konzentrationen (bei denen A2 bestimmt wird) kleiner ist als die Absorption des 
Dampfes 2 durch den reinen Stoff 2; denn ware der Koeffizient A2 bis zu beliebig 
hohen Konzentrationen X 2 gliltig, so mliBte ja, wegen x2 = Aa7l'2' flir X2 = I 
gelten: 7l'2 = 7l'(2) und also A27l'(2) = I. Eine Anfangssteigung der Kurven as, x 2 

(und ebenso ai' Xl) groBer als 45° in unserem Diagramm bedeutet also, wenn 
man es kurz so ausdrlicken darf, daB der betreffende Stoff in dem anderen 
Stoff fllichtiger ist, als wenn er "in sich selbst gelOst" ware. 

Die verschiedenen (a, x)-Kurventypen. Urn nun die Kurven der Abb.32 
im mittleren Gebiet auszufilllen, mlissen wir, da hier die Grenzgesetze versagen, 

1 Nach den Ausfiihrungen in § IS wird man in praxi eine sehr verdiinnte Losung von 
2 in I anstatt der (nur im Faile idealer Mischungen realisierbaren) Grundlosung von 2 in I 

verwenden und die gemessenen Effekte rechnerisch nach den Gesetzen idealer Losungcn 
extrapolieren. 

I Hier ist allerdings, genau genommen, darauf zu achten, daB 1'2 bei einem beliebigen 
Druck, II, dagegen. bei dem angenommcnenZusammenhang mit n(2). immer bei dem Druck ;r(~) 
zu nehmen ist. Wir vernachHissigen diesen Unterschied, ebenso wie die Druckabhangigkeit 
von fa. in diesem Paragraphen und kommen erst im folgenden darauf zuriick. 
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empirische Aktivitatsbestimmungen zu Hille nehmen. Sie ergeben, nach 
ZAWIDSKIl, die Kurven Abb.33 (die aus gemessenen Partialdrucken ent
nommen und hier auf Aktivitaten umgerechnet sind). 

Eine andere Kurvenform, bei 
der beide (a, x)-Kurven mit Nei-

/ 

/ gungen unterhalb 45° beginnen, 
/ zeigt die (entsprechend gewonnene) 

/ Abb. 34 fUr Chloroform-Ace ton-X'';</ Gemische. Die Fluchtigkeit jedes 
/' Stoffes in dem anderen ist hier 

/ geringer, als wenn er "in sich 
, /" selbst gelOst" ist. '-'/ '<,\1 Den Grenzfall zwischen den 
/ '" TypenAbb. 33und34zeigtAbb. 35, 
/', Mischungen von Athylen- und 

/ " x~ Propylenbromid. 
// '" Dieser besonders einfache Fall / 'x / ',~ ist in einer ganzen Reihe von 

/ " x Beispieleil, wo chemisch ahnliche 
// " Stofie miteinander gemischt wer-

/ " den, realisiert. Mischungen, die 
0,5 -x2 1.0 ihn zeigen, werden, wie schon in 

, § IS besprochen, als ideale oder 
Abb. 33· Aktivitats·Konzentrations·Kurven von Aceton (I)- Ilk M' h b' h 

Schwefelkohlenstoff (2)-Mischungen bei 35.I7. c. vo ommene ~sc ungen ezelC-
net (s. auch Kapitel H. Beispiel 12); 

ideal insofern, als das Gesetz der idealen verdiinnten L6sungen, al = x:, 
as = x: ffir kleine Konzentrationen, hier fur das ganze Bereich gilt; die Aktivi

~o~--------------------------------~ 
taten sind gleich den Molenbruchen. 
Fur die Partialdampfdrucke gilt 
dementsprechend das HENRysche 
Gesetz bis zu belie big hohen Kon
zentrationen: der Partialdampf
druck jedes Stoffes nimmt einfach 
proportional seinem Molenbruch 
zu oder abo die Fluchtigkeit ist 
(in diesem Sinne) dieselbe in der 
Mischung wie im reinen Stoff. 
Wegen Al 1f(l) = AS1f(2) = I sind 
hier die Absorptionskoeffizienten 
den Dampfdrucken der reinen 
Substanzen reziprok. 

Cl 

t 

0,5 

O~--------------~0,~5~------~'~X~Z--~~' 

Ein Fall. in dem man den 
Grund fUr ein derartiges Verhalten 
auf statistischer Grundlage ohne 
wei teres verstehen kar:.n, ist der 
von zwei in allen physikalischen 
und chemischen Eigenschaften 
praktisch iden tischen Molekiilarten. 
Es k6nnen aber unter den idealen 

Abb. 34. Aktivitats-Konzentrations-Kurven von Aceton (I)
Chloroform (2)-Mischungen bei 35. I7· C. 

Mischungen auch solche vorkommen. bei denen die reinen Dampfdrucke 1f(l) 

1 Z. f. physik. Chem. Bd. 35. S. 129. 1900. 
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und n(2) verschieden sind (in unserem Beispiel ist nIl) : 11'(2) = ~ : ~ etwa = 1,2S), 
.1 a 

SO daB etwas verschiedene Krafte zwischen den Molekiilen angenommen werden 
mussen, und ferner FaIle, in denen andere spezifische Eigenschaften der reinen 
Stoffe (Volum, spezifische Warme) verschieden sind. Dann wird man das ideale 
Verhalten nicht mehr ohne 
weiteres statistisch begriinden 
konnen. 

Die besonderen Gesetz
maBigkeiten, die sich in idealen 
Mischungenin bezug auf Dampf
druckerniedrigung, Gefrier
punktserniedrigung, Loslichkeit 

a 

t 

der kristallisierten reinen Phase 
eines der Stoffe usw. ergeben, qs 
konnen durch Extrapolation 

~ der im vorigen Paragr8 phen 
aufgestellten Grenzgesetze auf 
beliebig hohe Konzentrationen 
ohne weiteres abgeleitet wer
den, wenn man beachtet, daB 
man die Grenzgesetze fUr die 
1110lenbruche (und nicht etwa fUr 

die Mischungsverhrutnisse ~) 
HI 

auf endliche Werte zu extra
polieren hat. Wir nehmen in 

'a, 
~ 

L-______________ ~~--------------~x~ 
qs -At ~o 

Abb. 35. Aktivitiits-Konzentrations-Kurven von Atbylenbromid (1)
Propy1enbromid '(2)-Gemischen bei 85,05" C_ 

Beispiel 12, Kapitel H, noch Gelegenheit, andere Eigenschaften idealer Mischungen 
zu besprechen I. 

Fall derDissoziation bei groBerVerdunnung. Derin dem Fall der Abb.32bis3S 
vorhandelle Anstieg von a l proportional x~ und aa proportional x: an den beiden 
Grenzen ist auf die Mischungen beschrankt., deren Bestandteile zugleich resisten te 

Gruppen sind (§ IS). Dissoziiert dagegen der Stoff 2 bei groBerer Ver
dunnung inverschiedene Einzelteile, so ist nach § IS ffir kleine 
Konzentrationen xi 

und demnach 

also 

q05 

fa = R T .I Vi In Vi Xi, 
f2=t!2-f-'i+RT .Iv/In'll/X:, 

(5) 

zu setzen, entsprechend fUr 
al bei kleinen xt. In allen 
Fallen, wo eine solche Disso

q1 ziation stattfindet, lauft die 
entsj>rechende (a, x)-;Kurve 
mit der Neigung 0 asympto-

Abb. 36. Anfangsstiick der (ao, x,)-Kurven dissoziierender Substanzen. 

die Abszissenachse ein, da dann immer ~a den Wert 0 hat. In 
x(:I:= 0) 

ist in Kurve I der Anfang einer solchen (a2 , x2)-Kurve gezeichnet 

tisch in 

Abb·36 

1 Eine zusammenfassende Behandlung der Gesetze der ideaJen Mischungen siehe 
z. B. bei LEWIS u. RANDALL: Kap. 19. 
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fUr den Fall Ya = I, Yb = I (etwa NaCI), und in Kurve II fUr den Fall Ya = I, 
Yb = 3 [etwa La(N03)aJ, beide Male unter der Annahme, daB in dem Gebiet 
noch vollstandige Dissoziation und die Gesetze der ideal verdiinnten Losungen 
herrschenl . Der e-Faktor in Gleichung (5) ist dabei weggelassen, so daB eigent
lich die (Q2, x~-Kurven dargestellt sind. 

Beziehungen zwischen den (ai' XI)- und (a2 , x2)-Kurven. Da nach § II 

fUr jede Zweistoffphase ~ Itl durch ~. 1t2 vollkommen bestimmt ist und die f bzw. a 
u X 2 0 X 2 

die einzigen von den x abhangigen Teile der fl darstellen, ist, nach FestIegung 
der Nullpunkte, die (fl' x2)-Kurve vollstandig durch die (f2 , x2)-Kurve bestimmt 
oder die (ai' x2)-Kurve durch die (a 2 , x2)-Kurve. 

Es ware also in den Abb. 32-35 im Grunde genommen nur notig, eine 
der (a, x)-Kurven zu zeichnen. Immerhin ist der Zusammenhang zwischen den 
Kurven nicht so einfach, daB eine direkte Konstruktion der einen aus der anderen 
moglich ware. Es ist namlich nach § II (24) und § 14 (I8): 

(I fl X 2 (I f2 
(I X 2 = - Xl • 0 X 2 ' 1 

(I In a l x 2 0 In a2 

o x 2 = - Xl • ax;-' J 
(I a l . () a 2 __ al. : a 2 

(I X2 • 6x 2 - Xl X 2 

(6) 

Das heiBt: Die Neigungen beider Kurven haben immer das entgegengesetzte 
Vorzeichen 2 und verhalten sich wie die Tangenten der Winkel, unter denen die 
untersuchten Punkte der beiden Kurven von den beiden Nullpunkten XI = 0 

und x 2 = 0 aus gesehen werden. 
In der Mitte (XI = x2) hat also immer die hoher gelegene Kurve die absolut 

groBere Neigung, in der Nahe von X 2 = 0, wo al merklich konstant = I an
Xl 

genommen werden kann, ist dal = - da2 ' a.!., d. h. es sind z. B. fUr disso-
X 2 

ziierende Substanzen die Abweichungen der Aktivitat al von I in noch hoherer 
Oidnung klein als die Abweichungen der Aktivitat a2 von 0 usw. Immerhin 
sieht man, daB man mittels (6) die al-Kurve aus der a2-Kurve (und umgekehrt) 
nur mittels eines von Punkt zu Punkt fortschreitenden Verfahrens bestimmen 
konnte; bedeutend bequemer sind graphische Integrationsverfahren, wie 
sie LEWIS und RANDALL in Kapitel 22 ihres Buches angeben. Numerische 
Integration mittels Differenzenschema wird vielfach ebenso vorteilhaft sein. 
In Beispiel 17 und 18 des Kapitels H wird Anwendung von den Gleichungen (6) 
gemacht. 

Fur die Partialdampfdrucke von Mischungen folgt, wenn die Dampfe den 
idealen Gasgesetzen genugen, aus (6) und (2C), § 20, eine entsprechende Be
ziehung auch fUr die Dampfdrucke: 

Die Prufung dieser Beziehung war der AnlaB zu der zitierten Arbeit von ZAWIDSKI; 
es hat sich fUr aIle untersuchten Typen volle Bestatigung dieser von DUHEM 
aufgestellten Relation3 ergeben. 

I Das trifft allerdings fur die als Beispiel angefuhrten Elektrolyte in dem gezeich
neten Konzentrationsgebiet nicht entfernt mehr zu. 

a Da die Aktivitll.ten ihrer Definition nach immer positiv :;ind. 
• C. r. Bd. 102. S. 1449. 1886. 
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Eine spezielle Folgerung aus (6) ist, daB in dem FaIle einer geradlinigen 

(a2 • x2)-Kurve, der nach Abb. 32 nurfur a2 = x2 realisiert sein kann, ~al = _ ~ a l 
UXI UX2 

= al wird, also al proportional Xl' speziell = Xl ist. Eine flir den einen Stoff 
Xl . 

ideale Mischung ist es also auch immer flir den anderen. 
Darstellung durch (~, x)-Kurven. Wie stellen sich die Aktivitatskurven 

Abb.33-35 dar, wenn man die auf Grund16sungen der idealisierten Konzen
tration I bezuglichen Aktivitaten f!- an Stelle der auf die reinen Stoffe bezogenen 
a einflihrt? Wegen fL + f = t!- + ~ gilt allgemein z. B. flir den Stoff 2: 

(8 a) 
oder nach (4) auch 1 :. 

(8 b) 

Da nun flir kleine xt nach (3) und (4) a2 = AX~(2) war, zeigt sich, daB in den 
2 n 

(f!-2' x2)-Kurven die Ordinaten gegenuber den (a2 , x2)-Kurven einfach in der 
Weise verandert sind, daB die Anfangssteigungen flir die (!l2' X2)- [und (q1' x1)-J 
Kurven gleich sind und 45° betragen und statt dessen die End-a-Werte (flir 
%2 = I, bzw. Xl = I) verschiedene Betrage 1T(2) A2 und 1T(I) Al erhalten 2. Beide 
Darstellungsarten gestatten also diese charakteristischen GroBen in einfacher 
Weise abzulesen; die (a, x)-Darstellung wurde nur deshalb be vorzugt , weil sie 
sich immer in einem Quadrat I X I einzeichnen laSt, wahrend die f!--Kurven 
unter Umstanden sehr groBe oder kleine Ordinatenwerte verlangen konnen. 

Natiirlich kann es auch in manchen Fallen zweckmaBig sein, eine (aI' X2)
und (f!-2' x2)-Kurve in dasselbe Diagramm einzutragen, - besonders wenn sich 
der Mischungszustand nur etwa von x2 = 0 an bis zu begrenzten Werten von 
X 2 kontinuierlich verfolgen Hi.Bt. Endlich liefem, bei idealem Gasverhalten 
des Dampfes, die Dampfdrucke der beiden Substanzen zwei Kurven, die sich 

wegen Ili = ;:)' 1Ti = Ili 1T(i) flir be ide Stoffe nur durch -die Faktoren 1T(i) von 

den ai, durch die Faktoren Ai von den f!-i unterscheiden. 
Theoretisches tiber das Mittelgebiet. Eine Theorie der Restarbeiten oder 

Aktivitaten von flussigen Gemischen, die uber die unmittelbare Nahe der 
Grenzen X 2 = 0 und Xl = 0 hinausreicht, ist bisher nicht in umfassenderer 
Weise gegeben worden und stellt bei der Mannigfaltigkeit der molekularen Kraft
wirkungen sowohl flir die klassische wie flir die quantentheoretische Behandlung 
eine fast unlosbare Aufgabe dar. Bei direkter Inangriffnahme dieses Problems 
wurde es sich um eine statistische Berechnung der Freien Energie F (oder 
der FunktionG) des Gemisches handeln, die ja bekanntlich moglich ist, wenn 
klassisch die Wechselenergie aller kleinsten Tei1chen aufeinander, quanten
theoretisch die Energien und Gewichte der Quant~nzustande aller in den 
Systemen moglichen Gesamtfigurationen bekannt waren. Von der Kenntnis 
dieser Gesetzmal3igkeiten sind wir aber weit entfemt. 

Eine mehr indirekte Behandlung, die sich an das Verhalten idealer Gase 
anschlieBt, wurde schon fruher erwahnt; es ist der zuerst von VAN DER WAALS 
beschrittene Weg, der im wesentlichen von der Zustandsgleichung p = t (V, T, X) 

I Diese zweite Gleichung gilt, wie (4). streng genommen nur bei Druckunabhangigkeit 
von f2 allgemein. sonst ist sie auf Drucke p = n(l) beschrankt. 

2 Fur ideale Mischungen. wo ja n(l) = A~- . n(2) = ~- ist. fallen fli und a l • ~2 und a 2 

zusammen. 1 2 
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der Gemische ausgeht, wie sie sich, in einer Verallgemeinerung der VAN DER 

W AALsschen Zustandsgleichung fUr einheitliche Substanzen, darbietet. Diese 

Zustandsgleichung, nach Vc aufge16st, liefert die Werte :~ und damit ~; fUr 

jeden der beiden Stoffe; ~~ ist in bekannter Weise durch die spezifischen 

Warmen der Gemische bestimmt, und den Wert von :: fUr ein konstantes p 
kann man angeben, wenn man den Stoff kontinuierlich in den idealen Gaszustand 
tiberfiihren kann. Damit ist dann fUr jede Temperatur, jeden Druck nnd jede 
Zusammensetzung des Gemisches fI- bestimmt, also auch die GroBen f oder f in 
Abhangigkeit von x bei konstantem p und T. 1m zweiten Teil des Lehrbuchs 
der Thermodynamik von VAN DER WAALs-KoHNSTAMM sind mit Hilfe der Zwei
stoffzustandsgleichung, wenn auch auf etwas anderem Wege l , wichtige An
naherungsresultate tiber das Verhalten von gasformigen und fltissigen Zweistoff

,systemen, besonders im Zweiphasengleichgewicht, abgeleitet. Wir verweisen auf 
diese ausgezeichnete Darstellung, versagen es uns jedoch, hier naher darauf 

~Or-----------------------~ 

0,5 

o ~s -xz ~o 

Abb.37. (a" x,)-Kurve mit Wendepunkt 
(kritischer Mischungspunkt). 

l,Or---------------------~ 
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/ 

/ 
/ 

/ 
/ 0,' 

/ 
/ 

/ 
/ 

/ 
/ 

/ 
/ 

/ 
/ 

/ 
/ 

o o,S -xZ 7,0 

Abb. 38. (a" x,)-Kurve bei Auftreten einer 
Mischungslticke. 

einzugehen, und ziehen es vor, die Resultate tiber den Verlauf der -.u-Werte und 
speziell der (f, x)-Kurven als rein empirisch gegeben zu betrachten. 

Unvollkommen mischbare Fltissigkeiten. Den Ubergang von vollkommen 
zu unvollkommen mischbaren Fltissigkeiten konn~n wir auf Grund folgenden 
Befundes "Ub_er die (fI-, x)- oder (a, x)-Kurven vollzogen denkeh, den wirnach 
dem Vorhergehenden als empirisch gegeben annehmen. Wir gehen von der 
(a2 , x2)-Kurve, .Abb. 33, aus. Bei Abanderung des chemischen Verhaltens der 
gemischten Stoffe sowie beim Ubergang zu anderen Druck- oder Temperatur
gebieten kommt es vor, daB eine so1che (a2 , x2)-Kurve (die wir uns wieder a\ls 
Dampfdrucken oder irgendeinem anderen Gleichgewicht erschlossen denken) 
ihre Steigung in cler Mitte immer weiter verflacht und schlieBlich in eine Kurve 
der in Abb. 37 bezeichneten Art tibergeht, die in einem Punkt P 2 eine horizon tale 
Tangente besitzt, 'wahreild sie rechts und links noch einen ansteigenden Charakter 
zeigt, so daB P 2 ein Wendepunkt ist. [Dieselbe Bedeutung hat nach (6) der zu 
der gleichen Konzentration x gehorige Punkt PI der (aI' x2)-Kurve, die wir 
hier nicht zeichnen.l Man mochte nun erwarten, daB bei weiterer Abanderung 
der auBeren Bedingungen die a2-Kurve in die in Abb. 38 dargestellte Form 
(ausgezogene nnd strichpunktierte Kurve) tibergeht. Derartige Kurven sind aber 

1 Es wird im wesentlichen eine analytische o9-er geometrische Darstellung der Freien 
EnergieF in Abha.ngigkeit von (V, T, x~ benutzt (vgl. auch Kapitel Fl. 
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nieht beobachtet, sondem es zeigt sich, daB von der betreffenden Kurve dann 
nur die beiden Enden 0 -+ J>~ und p~' -~ I (ausgezogene Teile) beobachtet 
werden, wahrend Konzentrationen mit dazwischenliegenden Werten iiberhaupt 
nieht mehr herstellbar sind. Die Punkte p~ und p~ entsprechen gleiehen 
a2-, d. h. gleiehen 1l2-Werten; sie liegen so, daB auch fUr die (aI' x2)-Kurve 
bei den entsprechenden Konzentrationen x~ und x~ gerade a~ = a~ wird. 
Mischt man die Fliissigkeiten lund 2 in einem Verhaltnis, das zwischen den 
Konzentrationen x~ und x~ liegt, so trennt sie sieh von selbst in zwei koexistierende 
Phasen der Konzentrationen x~ und x~. 

Wir haben also hier den Fall einer, spontanen Entmischung vor uns, in 
dem sieh statt einer homogenen Phase zwei verschiedene koexistente Phasen 
ausbilden. DaB dabei die Beziehungen Il~ = Il~ und Il~ = Il~ gelten miissen, 
ist nach den Gleiehgewiehtsbedingungen klar; weshalb aber iiberhaupt die 
Trennung in zwei Phasen stattfindet und die dazwischenliegenden Zusammen
setzungen, mit den (hypothetischen) Il- oder a-Werten der strichpunktiert 
gezeiehneten Kurve, nieht auftreten, werden wir erst spater (Kapitel F) naher 
untersuchen. Wir bemerken nur noch, daB man eine Phase im Zustand P2' 
Abb. 37, die sieh bei einer kleinen Anderung von p oder Tin zwei Phasen spalten 
wiirde, entsprechend den Verhaltnissen bei homogenen Supstanzen als Phase 
im kritischen Mischungspunkte bezeiehnet. Das Konzentrationsgebiet zwischen 
P~ und P~' (Abb.38) bezeiehnet man als "MischungslUcke". 

Theoretische Extrapolationen; instabile Mischphasen. Mehr als eine Mischungs
liicke ist bei Fliissigkeiten, im Gegensatz zu kristallinischen Mischungen (s. weiter 
unten), im allgemeinen nieht beobachtet wor- 1.0...--------------,. 
denl. Aber schon ist hier die interessante' 
Frage, ob man es in den Zustanden P~ und P~ 
mit "derselben Phase" zu tun hat oder mit at 
zwei verschiedenen Phasen, nieht ganz leieht 
zu beantworten. Es wird das davon abhangen, 
ob man fUr die hypothetischen homogenen 0.5 

Phasen in der Mischungsliicke den in Abb.38 ' 
gezeiehneten Verlauf der a- (oder Il-) Werte 
annimmt oder etwa den in Abb. 39 dargestell
ten, bei dE:m man von einer einheitlichen Phase 
aus dem Grunde nieht reden wfude, weil fiir 
das ganze Gebiet, wo man beide Phasen ge
meinsam extrapolieren kann, bei denselben 
Werten von p, T und x zwei Phasen mit 
verschiedenen a- bzw. ,u-Werten, also mit ver

o ~5 -~ ~o 
Abb. 39. Zur Frage der Extrapolation der 

a-Kurven in einer Mischungsliicke_ 

schiedenen Eigenschaften, anzunehmen waren. Es handelt sieh also urn eine 
Frage der theoretischen Untersuchung von angenommenen thermodynamischen 
Gleichgewichtszustanden, die man in Wirkliehkeit nieht beobachten kann. 
Dabei ist. wie schon hier hervorgehoben sei, noch ein wesentlicher Unterschied 
zwischen dem steigenden und /allenden Teil der a-Kurven zwischen p~ und P~ 
(Abb.38 und 39. soweit dort fallende Teile angenommen werden). In die mit 
wachsender Konzentration X2 steigenden Teile der a2- (oder 1l2-) Kurven ist es 
bei vorsichtiger Veranderung noch in v.ielen Fallen gelungen, bis zu einem ge
wissen Grade iiber die Punkte P~ bzw. P~ hinaus vorzudringen (iibersattigte 
bzw. unterkiihlte Phasen). Hier befinden wir uns im Gebiet von Phasen, die 

1 Cber einen besonderen Fall im System Methyljodid-Pyridin vgl. A. H. W. ATEN, 

Zeitschr. f. physik. Chemie Bd.54. S.124. 1906. 
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zwar instabil sind, aber nur instabil gegentiber der Bildung einer Phase von 
endlich abweichender Beschaffenheit, so daB es einer Art von Impfung bedarf, 
urn aus der vorhandenen Phase die stabilere entstehen zu lassen. In dem Gebiet 
fallender a2- und fl2-Werte dagegen ist InstabiliUit in bezug auf die Bildung 
unendlich wenig abweichender Phasen anzunehmen; solche Phasen werden sich 
so fort ganz spontan in jeder Fltissigkeit bilden konnen und damit die Beobacht
barkeit derartiger Zustande prinzipieil ausschlieBen. (Es handelt sich urn die 

Stabilitatsbedingung ~ f1- > 0 fUr jeden Bestandteil, §§ 2S und 27.) 
Ox 

Aber gleichviel, ob es sich urn Instabilitat in dem einen oder anderen Sinne 
handelt.: beim theoretischen Vordringen tiber die von p~ und P~' noch erreich
baren Ubersattigungsgebiete hinaus wird es sic~ immer urn die Betrachtung 
von Zustanden handeln, in denen zwar die wirklichen Kraft- bzw. Quanten
gesetze zwischen den beweglichen Teilchen der Mischung gelten soilen, diese 
Gesetze jedoch eine andere Konfiguration der kleinsten Teilchen zustande 
bringen soilen, als sie sich, unter der Wirkung eben derselben Gesetze, im Gleich
gewicht tatsachlich einstellt. Das ist offenbar nur auf Grund theoretischer 
Vernachlassigung irgendwelcher in Wirklichkeit auftretender Konfigurationen 
und Bewegungen moglich, und zwar haben wir es hier im Gegensatz zu den 
fiktiv gehemmten GasmolekiUen, mit der Annahme von Hemmungen zu tun, 
die nur durch solche Abanderung der wirklichen Gesetze gewonnen werden konnen, 
die· sich auf wesentliche Zeitteile der Bewegung dieser kleinsten Teilchen er
strecken. (In Fltissigkeiten stehen ja die Teilchen, im Gegensatz zum Gase, 
dauernd in Wechselwirkung, und bei groBeren Abweichungen von der Stabilitat 
hat man anzunehmen, daB Gelegenheit zu einem Uberwechseln in die Be
wegungs- und Konfigurationsart der anderen Phase an jeder Stelle nach Ablauf 
von sehr kurzen Zeitraumen immer wieder von neuem geboten wird.) 

Dieser Unsicherheit der theoretischen Extrapolation scheint nun die schon 
in § 12 besprochene experimentelle Unbestimmtheit instabiler Phasen zu ent
sprechen, deren Eigenschaften sich, je nach den Entstehungsbedingungen und 
der Abktihlungsgeschwindigkeit (bei unterktihlten Phasen), anscheinend bei 
gegebenen p, T und x, innerhalb gewisser Grenzen stetig variieren lassen. In 
unserer Darstellung hatten wir also - soweit diese Zustande noch reversibel 
erreichbar sind, was in gewissen Grenzen der Fall sein wird - an Stelle der 
punktierten Kurven Abb.38 oder Abb.39 ganze fl- bzw. a-Gebiete zwischen 
den Punkten P~ und P~' anzunehmen, und es ist klar, daB dann die Frage nach 
der genauen Form des Kurvenverlaufs ihren Sinn verliert. 

Ubrigens entspricht der geschilderten statistischen Unbestimmtheit der 
instabilen Mischungsgebiete auch eine thermodynamische. AIle diese Zustande 
sind - wenigstens prinzipiell - weder reversibel erreichbar noch reversibel 
in stabile Zustande tiberftihrbar. Man wird stets gewisse Hysteresiseffekte 
beobachten (z. B. spezifische Warme abhangig von der Geschwindigkeit und 
Richtung der Temperaturanderung), und diese konnen wohl aus prinzipiellen 
GrUnden nicht beliebig klein gemacht werden. Infolgedessen ist es unmoglich, 
fUr dif"se Zustande tiberhaupt vol1ig eindeutige thermodynamische Funktionen 
anzugeben. Diese Funktionen haben vielmehr innerhalb des instabilen Gebietes 
nur dann einen Sinn, wenn lediglich Ubergange in Zustande betrachtet werden 
soIlen, die samtlich von dem angenommencn Ausgangszustand reversibel er
reich bar sind (z. B. Volumanderungen eines Glases durch Druck innerhalb 
gewisser Grenzen). 

Es scheint also, dail es am rationeIlstenist, auf die theoretische Verfolgung 
insL;hikr Pha:-l'il iibc rhaupt kein be sonde res Gewicht zu legen und die Frage 
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nach der etwaigen "Einheitlichkeit" zweier koexistenter Phasen in allen Fallen 
offenzulassen, wo eine groBere uniiberbriickbare Mischungsliicke vorhanden 
istl. Dagegen stoBt es, wie wir sehen, auf keine Schwierigkeit, die Phase jeweils 
ein wenig (was die .Anderung von p, T oder x betrifft) in das in stabile Gebiet 
hinein zu verfolgen; das geniigt aber, urn unsere friihere Methode der Ableitungen 
der Gleichgewichtsbedingungen zwischen "fiktiv gehemmten Phasen" (Kapitel B) 
zu rechtfertigen. 

Kristalline Mischungen. ErfahrungsgemaB gibt es nicht nur fliissig-iso
trope, sondem auch kristalline, anisotrope Mischungen aus zwei (oder mehr) 
Bestandteilen. Substanzen, die (in reinem Zustand) in untereinander sehr ahn
licber Form kristallisieren, wie Co und Ni, AgCI und NaCl, bilden in allen 
Mischungsverhaltnissen vorkommende Kristalle von gleichem Habitus wie die 
Einzelstoffe. Von ungleichartigeren Stoffen sind wenigstens gewisse Mischungs
bereicbe, u. a. immer die der sehr verdiinnten Losung des einen Stoffes im 
anderen, in kristalliner Form bekannt. Es fragt sieh, wieweit auf derartige 
kristalline Mischungen die Uberlegungen dieses (und damit des vorhergehen
den) Paragraphen anwendbar sind und worin sich die kristallinen Mischungen 
etwa im thermodynamischen Verhalten oder auch in den sich darbietenden 
Methoden zur Bestimmung dieses Verbaltens von den fliissigen unterscheiden. 
Wir beschranken uns dabei, nach dem eben Gesagten, auf die Untersuchung 
von Phasen, die wenigstens bei den Bedingungen, unter denen ihre Wechsel
wirkung mit anderen untersucht werden soli, als stabil zu betrachten sind. 
Solche Phasen entstehen dann, wenn ihr Aufbau aus anderen Phasen (Schmelzen, 
Dampf, anderen Kristallen) so langsam erfolgt, daB sich jeder atom are Baustein 
erst nach wiederholtem Anlagem und WiederloslOsen endgiiltig festgelegt hat; 
dann ist das Fehlen von Bewegungshemmungen, die zur Bildung instabiler 
Phasen fUhren konnten, gewahrleistet. 

Ideale verdiinnte kristalline Mischungen. Unter den angegebenen Ent~ 
stehungsbedingungen hat der Begriff der "resistenten Gruppe" fUr die atomaren 
Bestandteile des betrachteten Kristalls einen wohlbestimmten Sinn; resistent 
sind solche Teilchenkomplexe, die sich bei dem wiederholten Ubergang aus der 
anderen Phase in die Mischkristallphase nie voneinander zu trennen vermochten. 
Auf solche Komplexe, wenn sie in sehr geringer Zahl dem im ij.brigen einheit
lich aufgebauten Stoff zugefiigt sind (einfachster Fall: kleine Beimengung von 
Au zu Cu oder umgekehrt), lassen sich min. die "Uberlegungen, die zur Bestimmung 
der chemischen Potentiale in sehr verdiinnter Losung fiihrten, ohne weiteres 
anwenden; man kann das Gemisch unter Beibehaltung aller Resistenzen rever
sibe} in den idealenGaszustand iiberfiihrt den ken und kommt dann auf Grund 
derselben Betrachtung iiber die fehlende Wechselwirkung zwischen den bei
gemischten Stoffen untereinander zu den gleichen Aussagen iiber die fl-Werte 
wie bei fliissigen verdiinnte nLosungen. (Vgl. hierzu die Ausfiihrungen in § IS, 
S.287/88, insbesondere A'lm. 2.) 

Falle,.in denen, wie bei AgCI + NaCI, der zugemischten Bestandteil aus 
zwei resistenten Teilchen Na+ und Cl- besteht, von denen der eine bereits in 
groBer Menge im Kristall vorhanden ist, sind vielleicht am besten so zu betrachten, 
daB man das chemische Potential des NaCl aus fl+ und fl- der beiden Kompo
nenten zusammensetzt und fiir fl+ den Ansatz ffir unendlich verdiinnte Bestand
teile macht, wahrend man ffir ."_ in kleinem Bereich Unabhangigkeit von der 
zugesetzten Menge annimmt. Anders etwa im FaIle der Mischung AgBr + NaCl, 

1 In unmittelbarer Nllhe eines kritischen Mischungspunktes nach Art von Abb.37 
wird natiirlich iiber die Einheitlichkeit der beiden koexistierenden Phasen kein Zweifel 
bestehen. 
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wo man sowohl in dem ft+-Wert ffir Na+ wie dem ft_-Wert ffir CI- das lnx
Glied zu beriicksichtigen hlitte. Man kommt so zu einer analogen Formel wie 
ftir eine Fliissigkeit, in der NaCI vollstlindig dissoziiert ist. 

Vnter Berticksichtigung difser Festsetzung kann man aber, wie man sieht, 
ideal verdunnte Kristallgemische in bezug auf aile Gleichgewichtsbedingungen 
mit anderen Phasen (Dampf, Schmelze, etwaige andere Mischkristallei genau 
so behandeln wie ideal verdtinnte fliissige Losungen. Die Gesetze uber Dampf
druckerniedrigung, Vmwandlungspunkterniedrigung (etwa gegentiber einer an
deren kristallinen Phase des "Losungsmittels", die in viel hoherem Grade die 
Tendenz zur Reinheit besitzt), die Absorption von Dampf durch einen kristal
linen Stoff, Loslichkeit "reiner" Kristalle des einen Stoffes in einer (mehr zur 
Aufnahme des Fremdstoffes geneigten) anderen kristallinen Form desselben 
Stoffes, . die Verteilung eines Fremdstoffes zwischen zwei nicht ineinander lOs
baren, aber den Fremdstoff bis zu gewissem Grade aufnehmenden Kristallen, 
elektromotorische Krlifte zwischen verdtinnten kristallinen Mischungen ver
schiedener Konzentration - alle diese Itrscheinungen folgen genau den gleichen 
GesetzmliBigkeiten, die wir ffir verdiinnte fltissige Losungen in § 20 aufgestellt 
haben. Die neueren Forschungen von, G. TAMMANN sowie von G. HUTTIG 
und ihren Mitarbeitern tiber Reaktionen in festen Systemen haben gezeigt, 
daB so1chen Vorglingen in verdiinnten kristallinen Mischpliasen sicherlich eine 
groBere Wichtigkeit zukommt, als man bisher gemeinhin annahm. 

Konzentriertere Mischkristalle: Benutzung des NERNsTschen Theorems 
nach PLANCK. Fur Mischkristalle groBerer Konzentration scheint ein Weg zur 
Bestimmung der thermodynamischen Funktionen offen zu stehen, der bei Fltissig
keiten meist nicht gangbar ist: Benutzung von Aussagen tiber die Entropie beim 
absoluten Nullpunkt, unter Zuhilfenahme von Volumeffekten und spezifischen 
Wlirmen zum Ubergang auf die Versuchstemperatur. Hier tritt jedoch folgende 
Schwierigkeit auf. Man hat Grund zu der Annahme, daB bei Betrachtung nur 
stabiler Zustlinde mit sinkender Temperatur Mischungslticken zwischen zwei nicht 
vollstlindig identischen kristallinischen Stoffen (auch etwa Co und Ni) auftreten, 
die sich immer weiter verbreitern und bei T = 0 nur noch reine Stoffe oder ge
ordnete Mischphasen (s. weiter unten) existenzflihig erscheinen lassen. Wenn man 
also einen Mischkristall ungeordneter Zusammensetzung ohne Entmischung bis 
herab zu T = 0 verfolgen kann, so ist mit groBer Wahrscheinlichkeit anzunehmen, 
daB man hierbei in instabile Gebiete kommt, in denen die thermodynamischen 
Funktionen, soweit ihre Existenz durch gentigende Reversibilitlit der Abkiihlung 
tiberhaupt gesichert ist, Werte erhalten, die von den Hemmungen gegenuber 
der Bildung der stabilsten Phase abhlingen. In so1chen Frulen wird man aber 
ftir T= 0 die Entropie nicht allgemein angeben konnen. Nur wenn man Grund 
zu der Annahme hat, daB bis zu den tiefsten erreichbaren Temperaturen die 
beobachtete Mischkristallphase dieselben Eigenschaften besitzt, die die stabilste 
Phase haben wUrde, d. h. wenn man u. a. weiB, daB auch. die stabile Misch
kristallphase sich bei den tiefsten Beobachtungstemperaturen noch nicht ent
mischt hlitte, kann man den Wert, nicht ffir 5(0), aber ffir 5(,,) (§ I2) mit 
hinreichender Annliherung aus den in § I2 diskutierten Vertauschbarkeits
betrachtungen entnehmen und so die In x-Glieder ffir beliebige Konzentrationen 
sichern. Wegen der in so1chen Flillen sich ergebenden Ausdrucke, ffir die 
thermodynamischen Funktionen verweisen wir auf die letzten Paragraphen 
vein PLANCKS Thermodynamik. Bei der besprochenen Vnsicherheit der Vor
aussetzungen und. dem geringen Material, das tiber die spezifischen Wlirmen 
von Mischkristallen vorliegt, verzichten wir jedoch auf eine eingehendere Be
handlung dieser Methode. 



Aktivitaten von Mischkristallen. 369 

Aktivitaten von Mischkristallen. Zur Bestimmung der ft-Werte oder Aktivi
taten von Mischkristallen bei h6heren Konzentrationen X 2 sind wir unter diesen 
Umstanden, soweit nicht andere theoretische Uberlegungen zu Hilfe kommen, 
auf experimentelles Material angewiesen, das durch Beobachtungen von che
mischen Arbeiten (elektromotorischen Kraften) oder Gleichgewichten beim 
Ubergang von Stoffen aus den Mischkristallen in andere Phasen gewonnen ist. 
Es steht hierbei nichts im Wege, die Aktivitaten a, bezogen auf die beiden reinen 
Stoffe, einzufUhren und bei vollstandig mischbaren Kristallen aus dem experi
mentellen Material vollstandige (a, x)-Kurven nach Art der Abb. 33 bis 35 zu 
konstruieren. 'Anfang und Ende dieser Kurven muB nach dem uber unendlich 
verdiinnte Mischkristalle Gesagten eben so aussehen wie fUr Fliissigkeiten 
(Abb. 32); bei Dissoziierbarkeit der zugesetzten Stoffe werden Kurvenanfange 
der in Abb. 36 dargestellten Art auftreten. Der Fall der idealen Mischung kann 
natiirlich auch hier mit hinreichender Annaherung erfiillt sein. 

Auftreten einer Mischungsliicke; "Unmischbarkeit". Das allmiihliche Auf
treten von MischungslUcken unter Durchgang durch den kritischen Mischungs
punkt (Abb. 37, 38) ist bei Mischkristallen, wahrscheinlich wegen der relativ 
geringen Anzahl der uberhaupt untersuchten FaIle volliger Mischbarkeit, nur 
in ver~inze1ten Fallen beobachtet 
worden 1. In den meisten Fallen 
konstatiert man das Auftreten 
von sehr groBen Mischungsliicken, a 

ohne daB man die Verbindung r 
zwischen den verschiedenen Zu
standen herzustellen verm6chte. 
Es steht natiirlich trotzdem 
nichts im Wege, die Restarbeit 
der beiden Komponenten jeweils 0,5 

auf den reinen Stoff 2 bzw. I 
als Normalzustand zu beziehen 
(unpunktierte Aktivitaten), und 
wir wiirden dann, bei einer groBe
ren Mischungslucke, etwa folgen
des Kurvenbild (Abb. 40) erhal
ten, in dem die Punkte P~, P~/ 
und P~, P~/ diejenigen darstellen, 
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wo fUr beide Komponenten die oL------'-------;f-::-----.i.----::---~ 
a-Werte, d.h. die It-Werte, gleich 0,5 -"2 1,0 
werden, so daB innerhalb des Abb.40. Aktivitats·Konzentrations Kurven bei Auftreten 

einer groBeren Mischungshicke. 

zwischen diesen Punkten liegen-
den Konzentrationsintervalls nur noch instabile Phasen existenzfahig sind. 

Die Fluchtigkeit 1n des 2. Stoffes in I, d. h. die Steigung der a~-Kurve fUr 

kleine x2 , ist etwas geringer angenommen als die von I in 2; demgemaB liegt 
das Gleichgewicht bei gro13eren Konzentrationen x~ als x~/. 

Denkt man sich in Abb.40 die a~ und a~-Kurve immer steiler gegen die 

x2-Achse geneigt, d. h. die Fliichtigkeiten A~ des einen im anderen Stoff immer 

groBer roder, .. was nach Gleichung (4) dasselbe ist, die Arbeiten f!.2 - [1-2 und 
f!.1 - [1-1 zur Uberfiihrung des reinen Stoffes in die Grundlosung im anderen 

1 Siehe TAMIIIANN: Lehrbuch der heterogenen Gleichgewichte, S. 153. Braunschweig 
192 4. 

Schottky, Thermodynamik. 
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Stoff immer mehr anwachsendJ, SO kommen die Punkte p' und P" den Achsen 
Xl = I und x2 = I immer naher (sie ziehen sich auf die Punkte a~ = I, Xa = 0 
und a~ = I, Xa = I zusammen), und die Mischungslucke erstreckt sich praktisch 
uber das ganze Konzentrationsgebiet, die beiden Stoffe sind, wie man sagt, 
unmischbar. Dies Verhalten zeigen die meisten Stoffe, die im reinen Zustand 
chemisch und kristallographisch wesentlich verschieden sind. Von einer Un
mischbarkeit im strengen Sinne kann jedoch hierbei, wie man schon aus der 
graphischen Konstruktion sieht, nicht die Rede sein, da die Kurven a~ und a~ 
nicht streng mit der Ordinatenachse zusammenfallen konnen; dann muBten 
namlich die fUr die Fluchtigkeit oder das "Hinausdrangen" maBgebenden Diffe
renzen Ih -I-'a und lh -1-'1 unendlich groB sein, was bei dem energetischen 
Charakter dieser NormalgroBen ausgeschlossen ist. In ahnlicher Weise wird es 
uns gelingen, das anscheinend starre Verhalten gewisser Mischkristallbildungen 
aufzulOsen, die sich anscheinend nur in ganz bestimmten einfachen Zusammen
setzungen bilden, und die man aus diesem Grunde gewohnlich als "chemische 
Verbindungen" zu bezeichnen pflegt. 

Auftreten "chemischer Verbindungen". Mischungen von metallischem Mg 
und Ni, aus der Schmelze abgekiihlt, trennen sich in anscheinend.reine Kristalle 
von folgender Zusammensetzung: Mg rein, NiMga, NiaMg, Ni rein; welche von 
diesen Kristallen auftreten, hangt von der Zusammensetzung der urspriinglichen 
Schmelze abo Hier bezeichnet man die NiMga- und MgaNi-Kristalie als "chemische 
Verbindungen"; die Mischungslucke zwischen dem reinen Mg und reinen Ni 
ist zwar nicht mehr vollstandig, aber sie ist anscheinend nur an singularen Kon
zentrationspunkten ausgefiillt, und zwischen den Kristallen der Verbindungen 
unter sich und mit den reinen Stoffen besteht· anscheinend vollige Unmisch
barkeit. 

Solche Falle kehren in der Natur in allen Varianten wieder, vor allem im 
Verhalten der Metallegierungen und der binaren anorganischen Salzgemische 
(LANDOLT-BoRNSTEIN, Abschn. II4, II8, I20-·I22). Es kommt vor, daB nur 
eine solche Verbindung beobachtet wird, wie bei der Mischung von Fe und Si 
die Verbindung FeSi, meist sind aber die auftretenden Verbindungen mehr 
oder weniger zahlreich, so etwa bei der Hydratbildung von Salzen; von FeaCls 
sind die Hydrate mit I2aq, 7aq, 5aq, 4aq beobachtet. In manchen von diesen 
Fallen zeigen die "reinen Stoffe" eine gewisse Zuganglichkeit ffir den anderen 
Fremdstoff, so daB die Mischungslucken vom Rande her auf gewisse Bereiche 
hin ausgefiillt werden. Ebenso zeigt sich in den meisten Fallen bei naherem 
Zusehen auch fUr die "Verbindungen" die Starrheit des "chemischen" Verhaltens 
gemildert, indem urn die Konzentrationen xa herum, die den einfachen Ver
haltniszahlen einer Verbindung entsprechen, gewisse Bereiche L1 xa nach beiden 
Seiten (in manchen Fallen auch vorwiegend nur nach einer Seite) abgrenzbar 
sind, die von der an der einen Komponente angereicherten Verbindung erfiillt 
werden. 

Das Auftreten derartiger Ubergangstypen laBt zwei prinzipiell verschiedene 
Deutungen zu. (AIle Zwischenfalle zwischen diesen entsprechen nicht einem 
stabilen Gleichgewicht.) Entweder: die Stoffe von der bei Kristallisation be
vorzugt auftretenden Zusammensetzung (NiMga, Ni2Mg) sind aus entsprechenden 
resistenten Gruppen aufgebaut. Diese mussen, nach dem uber die Entstehung 
der stabilen Kristallphasen Gesagten, auch in der Schmelze bzw. dem Dampf 
in gleichfalls resistenter Form vorhanden sein; d. h. eine aus Ni + NiMga be
stehende Schmelze muB ganz andere Eigenschaften haben als eine aus Mg + Ni2Mg 
gebildete. In diesem, wenigstens im Gebiet der anorganischen KristaIle, wahr
sche nlich sehr seIten realisierten FaIle der "resistenten chemischen Ver-



Auftreten chemischer Verbindungen. 371 

bindungen" sind die Molekiile NiMg2 und Ni2Mg in allen Phasenfragen als ge
sonderte Komponenten zu behandeln, deren Menge in beliebiger Weise vor
gegeben werden kann. Die reine Phase NiMg2 ware dementsprechend wie ein 
reiner kristallinischer Stoff zu behandeln, in dem die Fremdstoffe Ni, Mg und 
Ni~g bis zu einem gewissen Grade lOsbar sein konnen; wir haben im ganzen 
ein Vierstoffsystem oder, bei nur einer resistenten chemischen Verbindung, ein 
Dreistoffsysteni vor uns. 

Ganz anders liegen die Verhaltnisse in dem entgegengesetzten Extrem
falle, wo die chemischen Gruppen, die in den Phasen ausgezeichneter Zusammen
setzung auitreten (etwa Ni2Mg), nicht gegenuber einer Aufspaltung in die reinen 
Komponenten (Ni und Mg) oder einer Umgruppierung zu einer Gruppe anderer 
Zusammensetzung (NiMg2) resistent sind. In diesem Falle ist der Zustand der 
kristallinischen Mischphase und ebenso der Schmelze und des Dampfes durch 
die Angabe der Menge ihrer letzten Bestandteile (Ni und Mg) vollstandig be
stimmt; wir haben hier den Fall eines wirklichen Zweikomponentensystems vor 
uns, der allein in den Rahmen unserer bisherigen Betrachtungen gehort. Dieser 
Fall ist in der bisherigen Literatur gewohnlich unter der Spitzmarke einer che
mischen Verbindung gefiihrt worden, welche die Eigenschaft hat, beim ti'bergang 
in die Schmelze oder den Dampfzustand in groBerem oder geringerem MaBe 
zu dissoziieren. Man sieht jedoch leicht ein, daj3 diese Kennzeichnung spezieller 
ist als die Aussage der Nichtresistenz, ja daB sie sogar eine prinzipiell ungenaue 
Behauptung uber den Zustand der betreffenden "Molekiile" im festen Korper 
enthhlt. Machen wir namlich die der friiheren Auffassung noch am nachsten 
kommende Annahme, daB die betreffende stochiometrische Zusammensetzung 
der festen Verbindung (etwa NiMg2) tatsachlich auf der Bildung von NiMg2-

Molekiilen(etwa im Sinne der modernen Auffassung homoopolarer Verbindungen) 
beruht, so werden wir, bei Nichtresistenz dieser Atomgruppe,.bereits im festen 
Korper bei jeder endlichen Temperatur mit einer gewissen Dissoziation in die 
Unterbestandteile rechnen mussen, da ja die Bindungsenergie der betreffenden 
Molekiile nicht unendlich groB ist. Man kann also schon in diesem FaIle nicht 
behaupten, daB die betreffende "Verbindung" erst beim ti'bergang in den flus
sigen oder Gaszustand dissoziiert. Noch viel unzulassiger wird abe-r diese Auf
fassung, wenn die stochiometrische Zusammensetzung der betreffenden Phase 
(NiMg2) gar nicht auf Molekiilbildung beruht, sondern auf kristallinische Ord
nungstendenzen durch allseitig wirkende Gitterkrafte der einzelnen Atome zu
ruckzufiihren ist, ahnlich wie bei dem Aufbau eines polaren Salzes. 

"Vir werden also gut tun, in allen Fallen, wo wir das thermodynamisch-che
mische Verhalten der einzelnen Komponenten einer nicht resistenten Mischphase 
studieren wollen, den mit der Vorstellung einer Molekiilbildung allzu eng verbun
denen Begriff der "festen chemischen Verbindung" uberhaupt nicht mit dieser Be
zeichnung in unsere thermodynamischen ti'berlegungeneinzufiihren, sondern nurvon 
"Mischphasen ausgezeichneter Zusammensetzung" oder "geordneten M ischphasen" 
zu sprechen, deren Tendenz zur Innehaltung st6chiometrischer Mischverhaltnisse 

- sowohl durch Molekiilbildung wie durch allseitig wirkende Gitterkrafte gegeben sein 
kann. Wollen wir die beiden genannten Arten von geordneten Mischphasen vonein
ander unterscheiden, so werden wir von "geordnetenMolekulphasen" und "geordneten 
Gitterphasen" sprechen. Unterschiede in den thermodynamischen Eigenschaften 
beider Arten von geordneten Mischphasen werden sich jedoch nicht in den allge
meinen Ansatzen, sondern erst in den speziellen Funktionalbeziehungen zwischen 
den chemischen Potentialen und Konzentrationsabweichungen ergeben, und 
bemerkenswerterweise werden wir finden, daB das Verhalten einer geordneten 
Molekiilphase und einer geordneten Gitterphase bei Abweichungen von der 

24* 
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"Ordnungskonzentration" auch noch in 2. Naherung den gleichen ft;nktionalen 
Gang mit der KonzentJ:;ation der Komponenten zeigt. 

Die chemischen Potentiate und Aktivitaten gt I)rdneter Mischphasen. Die 
Tatsache, daB eine geordnete Mischphase mit einer anderen oder einem der 
reinen Stoffe koexistieren kann, ohne sich in wesentlichem Grade mit dieser 
ahderen Phase zu vermischen, bedingt, daB die f.ll- und f.l2-Werte fur die geordnete 
Mischphase gleich dem f.ll- und f.l2-Wert des reinen Stoffes oder einer anderen 
Phase werden konnen, ohne daB wesentliche Abweichungen von der Normal
zusammensetzung einzutreten brauchen. Ein solches Verhalten ware bei einer 
Konzentrationsabhangigkeit der chemischen Potentiale realisiert, wie es in 
Abb.41, unter Einfiihrung der auf die reinen Stoffe bezogenen Aktivitaten a l 

und a2 auch fur die Mischphase, schematisch dargestellt ist; es ist, wie bei FeSi, 
nur eine geordnete Mischphase yom Verh1iltnis I: I angenommen. 

1,0 at 
:1'- - --- --- Ii a;: 

Die Punkte P~ und PI sowie 
P~' und P 2 sin~ aus der Bedingung 
gewonnen, daB die geordnete Misch
phase, im einen Fall mit dem 
Stoff I, im anderen Fall mit dem 
Stoff 2, gleiche f.ll- und f.l2-Werte 
oder hier: a l - und a2-Werte be
sitzen solI. Die zu den Punkten 
PI' P 2 bzw. PI' p2gehorigen Kon
zentrationen weichen, wie man 
sieht, von der Konzentration o,S 
nur sehr wenig ab und wurden es 
noch bedeutend weniger tun, wenn 
wir .die SteiIheit der Kurven a l 

und a2 noch groBer angenommen 
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a:; hatten. Man kann also in der Tat 
das Verhalten einer geordneten 
Mischphase mit dem Typus der 
gezeichneten (a, x)- Kurve dem 

~o starren Verhalten einer unverander
lichen chemischen Verbindung be-Abb.41. Aktivitals·Konzentrations·Kurven bei Auftreten 

geordneter Mischkri.talle. 
liebig nahekommen lassen. Anderer

seitswurde die Phase, deren (a, x)-Kurven durch Abb.41 wiedergegeben werden, 
ihre Zusammensetzung zwischen den Konzentrationen, die zu den Punkten PI' 
P2 und PI' ~ gehoren, verandern lassen konnen, ohne daB Ausscheidung der 
(nahezu) reinen Stoffe I oder 2 auftritt. 

Das Grenzgesetz fUr kleine Abweichungen von der Ordnungskonzentration. 
Will man den in. Abb. 41 fur den Mittelteil des Diagramms angenommenen 
Verlauf der (a, x)-Kurven rechnerisch darstellen und begriinden, so ist die Bei
behalturlg der Aktivitaten, die yom Grundzustand der reinen Stoffe lund 2 aus 
gerechnet werden (diese Stoffe konnen ubrigens bei dem angenomnienen Kurven
verlauf ebensowohl flussige wie feste reine Phasen seinL nicht mehr zweckmaBig; 
das Gegebene ist, die chemischen Potentiale und Aktivitaten auf denjenigen 
Normalzustand zu beziehen, welcher der stochiometrischen Konzentration der 
Mischphase ("Ordnungskonzentration"; hier I : I) entspricht. Wir kommen so zu 
einer neuen Einteilung der It in Grundarbeiten M und Resfarbeiten f.: 

til =!h + fl I 
f l 2 = M2 f ~2 f' (9) 
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in der die doppelte Punktierung auf einen Bezugszustand hinweist, in dem beide 
Stoffe genau in einem bestimmten Verhiiltnis vertreten sind (eben in der Ord
nungskonzentration). Dieser Einteilung der fl entsprechend kann man Aktivi
t1i.ten ~ einfiihren durch· die Gleichungen: 

RTIn~l=~l=fll-&h}, (10) 
R T In ~2 = ~2 = fl. - U2 

und die Aufgabe der Bestimmung der fl-Werte von geordneten Mischphasen 
ist dann zuruckgefiihrt auf die der U fur die Ordnungskonzentration und die 
der Restarbeiten f oder Aktivitaten a. 

Fur die Druck- und Temperaturabhangigkeit der J gelten offenbar ganz 
analoge Zusammenh1i.nge mit Volum- und Warmeeffekten, ~ie wir fur andere 
Normalzustande gefunden haben (§ II), wenn auch beispielsweise die Losungs
warme des einen oder anderen reinen Stoffes in der Ordnungsphase oder die 
damit verbundene Volumanderung schwer direkt zu beobachten sein wird. 
Fur die erste theoretische Untersuchung wird es in allen Fillen, wo groBere 
Energieunterschiede wirksam sind, genugen, die U als Konstanten zu betrachten, 
die entweder aus der Bestimmung von Grundarbeiten oder Gleichgewichten 
oder, ann1i.herungsweise, auch manchmal aus gitterenergetischen Absch1i.tzungen 
ge~onnen . werden konnen. 

Dann besteht also die Aufgabe einer Theorie der Ordnungsphasen nur noch 
in der Bestimmung de~ ~ oder~. DaB man diese GroBen, ebenso wie die ganzen fl, 
fur die Zustande der Koexistenz mit anderen Phasen mit bekanntem fl ohne 
weiteres aus beobachteten Gleichgewichten bestimmen kann, ubergehen wir 
hier, eskommt uns a:uf einen theoretischen Leitfaden, entsprechend der Theorie 
der unendlich verdiinnten Losungen, an. Sicher wird man sagen konnen, daB 
die '-- bei verschwindenden 4 x. oder 4 Xl (darunter verstehen wir die Molen
bruchabweichungen der betrachteten Phase yom Grundzustand, in dem Xl: x2 

in einem ganzzahligen Verhiiltnis' VI :"2 steht) = 0 werden miissen, also nicht 
negativ unendlich werden konnen wie die fl sowie f und f der Fremdstoffe in 
reineil Phasen (siehe S.358). Die GroBen ~l und ~. durfenalso fur 4 Xl und 
4 X2 = 0 nicht Null werden, sondem miissen, da der Ordnungszustand Bezugs
zustand ist, dem Wert I zustreben. Andererseits wird man bei einigermaBen 
von der Grundkonzentration abweichenden Zusammensetzungen ein Anwachsen 
der Aktivit1i.ten a des im UberschuB vorhandenen Stoffes proportional seiner 
UberschuBkonzeiitration ffir wahrscheinlich halten. 

Unter gewissen Voraussetzungen kann dieser VerIauf ffir die Aktivitaten 
und Restarbeiten explizit berechnet werden. Es sei der spezielle Fall einer 
Mischphase der ausgezeichneten Zusammensetzung Xl = X. = t betrachtet (Ver
hiiltnis der Komponenten A und B wie I: I). Ffir die Ableitung sei femer zu
nachst angenommen, daB es sich um eine "geordnete Molekiilphase" (gleichviel 
welchen Aggregatzustandes) handelt, in der die Atome A und B zum groBten 
Teil zu Atomgruppen A B zusammengetreten sind, jedoch ein Dissoziations
gleichgewicht besteht, derart, daB relativ kleine l Mengen der Komponenten A 
und B "frei"· vorhanden sind. Danri kann das System als Losung von A und B 
in viel A B aufgefaBt werden. Die Molzahlen seien mit nA, nB und nAB be-

1 So klein, daJ3 die gegenseitige Wechselwirkung der "freien" Teilchen A und B im 
Mittel vernachlassigt werden kann. 

2 Damit diese Bezeichnung einen Sinn hat, muJ3 angenommen werden, daJ3 zwischen 
dem Grenzfall fehlender Wechselwirkung und demjenigen der Bindung zu A B nicht ein 
beliebiges Obergangsgebiet liegt. Dieses Bedenken flUlt jedoch fiir hinreichend kleine Kon-
zentration von freien Teilchen A und B weg. -
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zeichnet. Nach den Uberlegungen in § IS [Gleichung (I)J kann flir die chemischen 
Potentiale von A und B gesetzt werden: 

IIA = RTln + nA + + [flAJ 1 
nA nB nAB 

fiB = R TIn + nB + + [flBJ J ' 
nA nB nBA 

(II) 

wobei die [fI] nur von Temperatur und Druck, nicht aber von den Mischungs
verhaItnissen abhangig sind. 

Diese GroBen flA und fiB bedeuten zunachst die chemischen Potentiale 
der freien Atome A und Bin der dissoziierenden Mischung. Nun kann jedoch 
ineiner Phase, die zwei Stoffe A und Bim Dissoziationsgleichgewicht A + B~~AB 
enthalt, das chemische Gesamtpotential,11 des Stoffes A innerhalb dieser Phase 
gleich dem chemischen Potential der freien Atome A gesetzt werden, unabhangig 
davon,ob die Zufligung des Stoffes A in Wirklichkeit nur die freien Atome A 
vermehrt oder, im Zusammentritt mit Atomen B, zu einer Vermehrung der 
Molekiile A B flihrt; das folgt einfach aus der arbeitslosen Durchftihrbarkeit 
aller inneren Umsetzungen im Gleichgewicht. Infolgedessen stellen die flA und 
fiB auch die chemischen Potentiale fli und fl2 der Bruttomengen A und B in 
der dissoziierenden Mischphase dar, eine Tatsache, von der wir weiterhin Ge
brauch zu machen haben. 

Weil nA ~ nAB und nB~ nAB sem soIl, kann naherungsweise gesetzt 
werdenl : 

nB 2 nB 

nA + nB + nAB ~ (nA + n.4B) + (nB + nAB) = 21] 

(12) 

Hierin bedeuten ~ und 1] die Konzentrationen der freien Teilchen A und B, 
ausgedrtickt als Molenbruch der Komponenten A und B. Fiihrt man weiterhin 
den Molenbruch Xl des Stoffes A ein, der, wie friiher, die Bruttozusammen
setzung der Mischphase, unabhangig von der Art der Bindung des Stoffes A 
kennzeichnen solI: 

so ergibt sich durch Umformung und Vergleich mit (I2) die Beziehung: 

Xl = t + 4 Xl = t - -4 x2 = t (I + ~ -1)) . (14) 

-4 Xl bedeutet, wie oben eingefiihrt, den UberschuB der Komponente A 
(gleichviel in welcher Bindungsart) tiber das ideale Mischungsverhaltnis (hier t) 
hinaus; -4 X 2 = - -4 Xl hat die entsprechende Bedeutung ftir die andere Kom
ponente. 

Weiterhin ist nach § 10 (24) zu setzen 2: 

(IS) 

I Dieser Ubergang, in dem die gegen nAB kleine GroBe nA. + nB im J\enner hinzu
gezahlt ist, ware an und fiir sich nicht notwendig; die betreffende Vernachlassigung 
konnte auch erst in (14) eingefiihrt werden. AHgemein beachte man, daB unsere Re-

sultate mit .relativen Fehlern von der Ordnung ~ belastet sind. 
nAB 

2 Wegen der schon hervorgehobenen Bedeutung der fl..t und .uB als chemische Poten
tiale der gesamten Zweistoffphase. 
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Da nach Voraussetzung XI ~ I - Xz ~ ~. ist, kann naherungsweise gesetzt 
werden l : 

~.ul + ~.ua = 0 
oX2 () xa 

(1sa) 

Durch Integration ergibt sich hieraus: 

fll + fl2::::: konstant, 

und daraus weiterhin wegen der Gleichheit der flA und IlB mit den fll und flz: 

flA + flB::::: konstant 
oder nach (II) und (12): 

RTln g + RTln 7] = Constans, 
g . 1, = Collstans. (16) 

Zur Bestimmung der Konstanten in dieser Gleichung sei das System mit 
4 Xl = 0 naher betrachtet. Dann muB gemaB (14) g -7] = 0, also die Kon
zen tra tion an freiem A und freiem B gleich sein; diese gleichen g und l] -Werte 
fUr die Ordnungskonzentration seien mit x, als Symbol fUr den Dissoziations
grad der Verbindung A B, bezeichnet l . Folglich gilt nach (16): 

g. 7] = x 2 

und nach (14) 
g--Yj=-24 x2· 

Die Auflosung nach g und 'fJ ergibt: 

g = V(;2+(4 X)2 - 4 X2 }. 

7]= Vx2 +(4 x)2+4 x2 
[Da 4 X2 = -4 Xl ist, kann in dem Ausdruck (4 X)2 und ebenso w. u. bei 

den absoluten Betragen 14 X I immer der Stoffindex weggelassen werden.] 
Als Naherungen I. Ordnung ftir ! 4 X I ~ x ist bemerkenswert: 

g~0(,-4 X2 
7]~0(,+4X2· 

Umgekehrt lautet die Naherung 3 ftir I 4 X I ~ 0(, : 
~ (X2 

~ ~ ILl X I + . ',' .... --c - d X 
.. 2 i g x: .. 2 

(X2 ,,= ILlxl + .... +dx ./ - .. 2 I g x I .• 2· 

Hicr muBte bei Auflosung der Wurzeln in (17) die Naherung urn einen 
Schritt weitergeftihrt werden, da in I. Ordnung g ftir positive, 77 ftir negative 4:X2 

gleich Null wird. 
Durch alle diese Gleichungen sind zunachst nur die Konzentrationen g und 7] 

der "freien" in der geordneten Mischphase vorhandenen A und B zu den Brutto
konzentrationsabweichungen der Mengen A .und B von der' Ordnungskonzen-

1 Die Berechtigung dieser Naherung kann durch Beriicksichtigung von Gliedern h6herer 
Ordnung gezeigt werden. 

z Fiir gew6hnli~h wird der Dissoziationsgrad allerdings so gerechnet, daB er das Ver
haltnis der Molzahlen der Dissoziationsprodukte zu der Molzahl der Verbindung bedeutet, 
wl1hrend hier das Verhl1ltnis zu der Molzahl der Komponenten genommen ist, das nur halb 
so groB ist. 

3 Auch hier muB die Voraussetzung I fix I ~I gewahrt bleihen. 
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tration I : I in Beziehung gesetzt. Diese Beziehungen liefern uns nun aber so
gleich die fUr die Thermodynamik der geordneten Mischphasen wichtigste Formel, 
namlich die Abhangigkeit der chemise hen Potentiale fil und fi2 beider Kom
ponenten von der Bruttoabweichung {/ Xl nnd {/ X2 der Stoffe A und B von der 
Ordnungskonzentration. Da nach dem frtiher Gesagten die durch (II) wieder
gegebenen Potentiale fiA und fiB der freien Teilchen A und B bereits die ge
suchten chemischen Gesamtpotentiale fil und fi2 der Komponenten A und B 
in der Mischphase darstellen, konnen wir in (II) statt der fiA und [fiAJ die mit 
ihnen gleichen III und [filJ einftihren und brauchen dann nur noch die Molen
brtiche g und 1] [unter Benutzung von (12) und (I7)J durch die {/ Xl und {/ X 2 

auszudrticken. So erhalten wir (aus II): 
fll = R TIn 2 g + [fll] , 

also, da g fUr die Ordnungskonzentration = iX ist, 

oder 

2 § 
II = fil - t.h = R TIn ;-ix 

a = ~-. 
.. I 1X ' 

ebenso 

mithin nach (17): v----- (4 X)~ 4 x21 
a = 1+ -- ---
.• 1 1X 1X 

Y-~(4X)~ 4 X2 I 
q:2 = I +~- + -cX· 

(IS) 

Statt 4 X2 kann nattirlich - 4 Xl eintreten. 
Hierzu sei auch auf die graphische Darstellung in Abb. 42 verwiesen. Es 

sind hier a2-Kurven gegen 4 X2 aufgetragen, und zwar ist einmal iX = 0,01, 

8 

t 
6 

-0,011 -0,02 

f':z (oc =0,001) 

das andere Mal iX = 0,001 gesetzt 
worden. Je kleiner iX ist, in urn 
so kleinere x-Bereiche zieht sich 
das Gebiet zusammen, in dem ~ 
von sehr kleinen zu sehr groBen 
Werten anwachst. Die Kurven 
sind Hyperbeln, deren (gleichfalls 
eingezeichnete) Asymptoten sich 
im Punkte .d X = 0 und a = ° 
schneiden. Die !h-Kurveu"· ver
laufen zu den ff2-Kurven genau 
spiegelbildlich. 

Wird der Ubergang zu Aktivi
taten gewtinscht, die auf die reinen 
Phasen der Komponenten bezogen 
sind, so ist zu setzen: 

. Abb.42. Aktivitats-Konzentrations-Kurven in geordnetpu 
Mischkristallen mit verschiedenem Fchlordnungs

(Dissoziations-) Grad. Hierbei bedeuten fJI -Ih und 
112 -!h die Arbeiten, urn den Stoff 

aus der Mischphase von genau der ausgezeichneten Znsammensetzung in 
die rpint> Pha" ... ~ltichen Drucks und glt>icher Tcmperatur 7U bringen. Diesen 
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Ansatzen entsprechend ist der Verlauf der a-Kurven 1m Mittelgebiet der 
Abb. 4I gezeichnet. 

Vorstehende Uberlegungen erstrecken sich zunachst auf den einfachsten 
Fall des idealen Mischungsverhaltnisses I: I. Fur andere VerhaItnisse konnen 
analoge Berechnungen angesetzt werden. Aber schon fUr eine Verbindung vom 
Typus A B2 ist mit den beiden Dissoziationsvorgangen A B2 ~ A B + B und 
A B2 ~ A + 2 B zu rechnen. Wenn die zweite zurucktritt, kann dieser Fall 
nach einem analogen Schema wie vorstehend behandelt werden. Aber da viel
fach selbst fUr die einfachsten Falle eine genauere Durchforschung im Sinne 
der hier gegebenen Rechnungsweise noch nicht durchgefUhrt ist, ertibrigt sich 
vorlaufig ein. Eingehen auf verwickeltere Faile. 

Ganz die gleichen thermodynamischen GesetzmaBigkeihin gelten nun aber 
auch, wenn die geordneten Mischphasen keine "Molekillphasen", sondern "ge
ordnete Gitterphasen" sind, in denen von bestimmten MoJekillbildungen A B 
nicht die Rede istl. Die Grundlage fUr die Abl~itung bildet in diesem Falle 
die Annahme eines Gitters, in welchem die einzelnen Gitterpunkte regc;lmaBig 
mit A- und B-Teilchen be'Jetzt sind; einzelne A- und B-Teilchen sitzen aber an 
falschen Platzen, llnd diese ubernehmen die Rolle der oben als "frei" bezeich
neten A- llnd B-Teilchen. Durch statistische Betrachtllngen kommt man dann 
zu Formeln analog (II), und damit ist auch alles weitere gegeben. Nur die 
Definition von .x ist neu zu geben; .x bedeutet nunmehr den Bruchteil der "fehl
geordneten" A- oder B-Teilchen der Ordnungskonzentration (4 x = 0). Auf 
den Zusammenhang von.x mit der "elementaren Fehlordnungsarbeit" wird weiter 
unten eingegangen. 

Behandlung von geordneten Mischphasen, bei denen Konzentrationsab
weichungen nicht feststellbar sind. Bei kristailinen Mischphasen ergibt die Er
fahrung, daB in vielen Fallen der "Fehlordnllngsgrad" .x und infolgedessen die 
experimentell realisierbaren Abweichungen von der Ordnungskonzentration auBer
ordentlich klein sind, und zwar so klein, daB eine Bestimmung meist bisher nicht 
moglich war, was allerdings teilweise auch durch relativ rohe Untersuchungs
methoden und die.picht besonders hierauf achtende Arbeitsweise mit bedingt sein 
mag. Diese Kleinheit erschwert aber die Feststellung der Einzelwerte der che
mischen Potentiale, insbesondere auch der Einzelwerte &h und M2 bei der Ordnungs
konzentration, allBerordentlich, denn die chemischen Einzelpotentiale sind gegen 
Zusatze der Komponenten in der hier als unmeBbar klein angenommenen GroBen
ordnung von .x sehr empfindlich (fill 4 X2 = .x wird ~l = 0,4 und ~2 = 2,4). 
Zu einer groberen Charakterisierung kann man jedoch haufig auf die Einzel
werte von f-ll und f-l2' in Abhangigkeit von f! Xl und f! x2, verzichten. Es zeigf 
sich namlich, daB, wenn man auf die genaue Zusammensetzung .der geordneten 
Mischphase nicht achtet, der Wert von (al • a2) oder von (f-ll + f-l2) zur hin
reichenden Charakterisierung der geordneten Mischphase ausreicht, ein Wert, der 
wenigstens in der hier benutzten Naherung vOll ::f X unabhangig ist. Die EinEel
werte von f-ll und f-l2 werden dabei aus Gleichgewichten mit anderen Phasen 
berechnet, ohne daB auf ihre Abhangigkeit von den {[ X (die sich automatisch 
in passender Weise einsteilen) eingegangen zu werden brauchte. In §§ 22 und 27 
wird dies naher ausgefUhrt werden. 

Der Wert (f-ll + f-l2) hat im Faile einer in Molekillform auftretenden che
mischen Verbindung A B noch die besondere Bedeutung, daB deren chemisches 
Potential f-l12 wegen der schon besprochenen Bedingung des eingestellten Gleich
gewicbts gleich CUI + f12) ist. Aber auch fUr geordnete Gitterphasen spielt, wie 

1 (Zusatz irn Nachdruck): WAGNER C. und W. SCHOTTKY, Z. physik. Chern. B Bd.11, 
S. 163, 1930. 
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bemerkt, eine RechengroBe tl12 = tll + tl2 = (fll + fl2) eine ausgezeichnete Rolle 
(vgl. hierzu das analoge Verfahren fUr die Kombination von Ionen, § IS). 

Handelt es sich jedoch urn eine Untersuchung der x-Abhangigkeit von 
(fll + flz) oder entsprechender Kombinationen, wie (al · al), die ja nach der 
bisherigen Rechnung in 1. Ordnung von den Xl und X 2 unabhangig sind, so ist 
die Vereinfachung der Gleichung (IS) zu (Isa) nicht mehr statthaft. Wir wollen 
deshalb, wenn auch nicht ffir die fll und fl2 einzeln, so doch fUr die wichtige 
GroBe (fll + fl2) die Rechnung noch urn eine Stufe genauer durchfiihren. Die 
Einfiihrung von {/ X 2 = x2 - t in (IS) liefert genauer (fUr Ordnungskonzentra
tionen I: I): 

I (Oil' + (112) _ dX2 (011, _ ~112) = O. 
2 OX2 OX2 •• OX2 OX2 

Hierin stellt das 2. Glied ein Korrektionsglied dar, fUr das die bereits ge
fundenep LOsungen verwendet werden konnen. Mit Einsetzen von (18) in die 
fll- und fl2-Werte des Korrektionsgliedes ergibt sich: 

2 

Die Integration liefert: 

2' (~) 

VI+(4~Xr 
. RT. 

fll + !l2 == (tll + tl2) - 4RT· (VlX2 + ({/ X)2 - lX). (20) 

Dieser Ausdruck kann nach (I7) sowie (I2) in der Form geschrieben werden: 

(~ ) ( nA + nB nA + nB ) 
.U12=tl12-2RT "'+1J-2lX ~tl12-RT· + + - + +-. (2I) 

nA nB nAB n.1 nB llAB 

Das heiBt, die () berschiisse der freien bzw. fehlgeordneten Teilchen A und B tiber 
die bei der Ordnungskonzentration vorhandenen (~-Glied der Klammer) he
nehmen sich in der Beeinflussung von fl12 so, als ob sie fremdartige Teilchen waren. 

Welche Bedingungen zwischen den fl und tl bestehen mtissen, damit die 
Ordnungsphase tiberhaupt existenzfahig ist, werden wir im folgenden Para
graphen bei Besprechung der Gleichgewichte diskutieren. Hier wollen wir uns 
noch eine andere Frage stellen, die vorlaufig anscheinend mehr auf theoretischer 
Basis entschieden werden mull, die des Ordnung.szustarides in Phasen, die keine 
Mischungslticke gegentiber dem reinen Stoff aufweisen, eine Frage, die von 
G. TAMMANN besonders auf Grund seiner Untersuchungen tiber Resistenz-
grenzen in Mischkristallen ausfiihrlich diskutiert worden ist. . 

Ordnungszustande bei ltickenloser Mischbarkeit (T AMMAN!-T I)? Wir fragen: 
Tritt im stabilsten Zustand an Stellen bestimmter rationaler Mischungsver
haltnisse auch bei solchen Mischkristallen ein vollkommener Ordnungszustand 
auf, die bei der betreffenden Temperatur (und gegebenem Druck) stabile Misch
phasen in allen Mischungsverhaltnissen Dilden konnen? Auf Grund der Uber
legung, daB bei gewissen rationalen Mischungsverhaltnissen eine regelmaBige 
Anordnung der beiden Atomarten im Gitter moglich ist, deren Storung stets 
einen gewissen Energieaufwand bedingen wird, beantwortet T AMMANN diese 
Frage in bejahendem Sinne und sttltzt diese Auffassung auf Beobachtungen 
tiber die Lage und Scharfe der Einwirkungsgrenzen, die bei der Untersuchung 

1 Z. f. anorg. u. aUg. Chern. Bd. 107, S. 15-49, 1919; Ann. d. Phys. Bd. 75, S. 212-216, 
1924. Vgl. dagegen etwa J. A. M. VAN LIEMPT: Zur Kenntnis der Resistenzgrenzen usw. 
Rec. Trav. chirn. Pays-Bas Bd.45, S.508-521, 1926. 
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chemise her Einwirkungen auf die Mischkristallreihen bei gewissen Konzentra
tionen auftreten. Zu dieser Uberlegung wird man zuerst, bemerken mussen, 
daB es notwendig sein wird, eine untere Grenze fiir den Energieaufwand bei 
Erzeugung von Fehlstellungen ("Fehlordnungsarbeit") anzugeben, bei der diese 
ordnende Wirkung noch eintritt; denn daB etwa isotope oder vollig gleichartige, 
etwa nur markiert gedachte Atome sich bei rationalen Mischungsverhaltnissen 
nicht in relativ zueinander geordneten Reihen von Gitterpunkten ansiedeln 
werden, ist einleuchtend. Und ebenso muB ein Grund vorhanden sein, warum 
nicht bei unendlich vielen Mischungsverhaltnissen (TAMMANN nimmt an, daB bei 

jedem der unendlich vielen Molenbruche von der Form :,. ein Ordnungszustand 

moglich ist; m und n ganze Zahlen) ein vollkommener Ordnungszustand (und 
damit etwa auch die Markierung einer Resistenzgrenze) auftritt. 

Wenn wir diese Frage vom Standpunkt der geordneten Gitterphasen aus 
betrachten duffen, so werden wir von der Bemerkung ausgehen konnen, daB 
auch bei Mischkristalien mit sehr ausgebildeten Mischungslucken und beliebig 
groBer Fehlordnungsarbeit der Ordnungszustand bei dem genauen Mischungs
verhaltnis der geordneten Mischphase nie ein vollkommener sein kann, weil 
den Energieunterschieden, die bei den "Fehlstellungen" der Gitteratome auf
treten, Entropieunterschiede wegen der Mannigfaltigkeit der Realisierungs
moglichkeiten alier Unordnungszustande gegenuberstehen, die eine vollkommene 
Ordnung bei endlichen Temperaturen als unendlich unwahrscheinlich bewerten 
lassen. 

Diese Folgerung laBt sich schon aus der erwahnten vollkommenen Parallele 
mit del' Dissoziationstheorie geordneter Molekiilphasen ziehen; auch hier werden 
bei endlicher Dissoziationsarbeit immer dissoziierte Atome vorhanden sein. 
Der Zusammenhang der fehlgeordneten Atome mit der auch hier auftretenden 
Konstanten IX ist bereits fruher erwahnt; bei der Ordnungskonzentration I: I 

ist der Bruchteil IX der Atome jeder Sorte seinen naturlichen Gitterplatzen ent
zogen, also fehlgeordnet. 

Hier mussen wir jedoch noch auf den Zusammenhang von IX in geordneten 
Gitterphasen mit der elementaren Fehlordnungsarbeit (pro Mol) eingehen, die 
wir, naturlich ohne Zusammenhang mit der gleichen Bezeichnung fUr die eine 
Teilchenart, mit B bezeichnen; es ist fiir unseren FalP: 

B 

IX=2.e-· RT . (22) 
Sobald also B in die GroBenordnung von 2 R T herabsinkt, wird der Molenbruch 
der bei der genauen Ordnungskonzentration vorhandenen ungeordneten Atome 

von der GroBenordnung ~, d. h. dann ist ein sehr groBer Prozentsatz aller 
e 

Teilchen bei der Ordnungskonzentration an falschen Gitterstellen. Allgemein 
wird man fur die Existenzfahigkeit eines geordneten Zustandes im stabilsten 
Gleichgewicht ,(nur hierauf beziehen sich unsere Betrachtungen) die Bedingung 
aufstellen mussen, daB die Zahl der spontan ungeordneten Atome klein ist gegen 
die Zahl der uberhaupt vorhandenen, d. h. in unserem Fall (I: I), daB IX klein 
ist gegen Xl = X 2 =! oder 

B';iP2RT, 
eine Bedingung, die naturlich bei gegebenem B desto leichter effiillt sein wird, 
je kleiner T ist; insbesondere ist bei T - 0 selbst bei belie big kleinem B der voll
kommene Ordnungszustand der stabilste 2• Bei hoheren Temperaturen hat man 

1 Vgl. Anmerkung 1 auf S.377. 
2 Sofern iiberhaupt B positiv ist. - Sonst wiirde Entmischung eintreten. 
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jedoch, wie sich unter Verallgemeinerung der einfachen Beziehung (22) ergibt, 
keineswegs flir alle Mischkristalle Ordnungszustande bei bestimmten einfachen 
MischungsverhaItnissen zu erwarten. Eine Voraussage dariiber wird moglich 
sein, wenn die Fehlordnungsarbeit B auf anderem Wege bestimmt werden kann; 
es kommen dabei gitterenergetische Abschatzungen oder, da B durch IX in den 
Ausdruck fUr r. eingeht, Gleichgewichtsmessungen mit anderen Phasen mit 
bekanntem I-' in Frage (§ 22). Falls sich bei den von TAMMANN untersuchten 
Mischkristallen das Auftreten scharfer Resistenzgrenzen als hinreichend sicheres 
Kriterium eines Ordnungszustandes erweisen sollte, wird man durch gleich
zeitige Berechnung der B auf einem der anderen genannten Wege eine Moglich
keit fUr die Priifung der skizzierten Theorie besitzen. 

Mischkristalle mit schlechter Ordnung. Bei dem eben behandelten Problem 
haben wir die Frage der "Mischkristalle mit schlechter Ordnung" schon beriihrt. 
Dieselbe Frage wird aber auch bei Mischkristallen mit MisGhungsliicken auf
treten, wenn stabile Zustande beobachtet sind, die, urn die Ordnungskonzen
tration herum, gro/Jere Mischungsbereiche ausfUllen. Hat die Theorie 'der voll
standig ungeordneten und die der weitgehend geordneten Mischkristalle einige 
Aussicht auf griindliche theoretische Durchdringung, so wird das Problem der 
schlecht geordneten Mischkristalle wahrscheinlich, infolge der Mannigfaltigkeit 
der moglichen Gruppierungen und Energiezustande, sich noch mehr einer theore
tischen Behandlung entziehen als das der konzentrierten fliissigen Mischungen. 
Hier wird also nur eine experimentelle Erforschung des Konzentrationsganges 
der wWerte aus reversibeln Arbeiten oder Gleichgewichten in Frage kommen. 

Unordnungszustande bei unaren Kristallen. Obgleich nicht ganz in den Zu
sammenhang gehorig, solI hier doch noch eine Bemerkung .iiber den Ordnungs
zustand reiner Kristalle, etwa eines reinen Cu~ oder S-Kristalls, angefligt werden. 
Nehmen wir einen solchen Kristall zunachst mit vollkommen geordnetem Atom
gitter an, so wird die Entfernung eines Atoms aus seiner richtigen Gitterlage 
und die Unterbringung an einer anderen Stelle, wo das Gittermit Atomen schon 
voll besetzt ist, einen recht erheblichen Energieaufwand bedeuten. Auch hier 
ist aber die Mannigfaltigkeit der gleichwertigen Falle, in denen eine solche Un
ordnung realisiert werden kann, so groB, daB, bei endlichen Temperaturen, im 
Gleichgewicht notwendig eine endliche Zahl von Atomen solche Falschstellungen 
einnehmen muB; die Konzentration dieser ungeordneten Atome wird mit einer 
Fehlordnungsarbeit B in ahnlicher Weise zusammenhangen wie bei den Misch
kristallen [Gleichung (22)]. In den unterkiihlten, instabilen Zustanden, in 
denen sich wohl die meisten Einstoffkristalle bei gewohnlichen Temperaturen 
befinden, wird dieser bei hoheren Temperaturen (insbesondere wenig unterhalb 
des Schmelzpunkts) stabile Unordnungszustand mehr oder weniger beibehaIten 
sein. So werden wir selbst bei den reinsten Einstoffkristallengewohnlich einen 
gewissen (von der thermischen Vorbehandlung abhangigen!) Grad von Gitter
storungen anzunehmen haben, der vielleicht eine der Ursachen bildet fUr die 
neuerdings von A. SMEKAL vielfach betonte "Porenstruktur" der reinen Kri
stalle1 . 

1 Physik. Ztschr. Bd. 24, S. 706-712, 1925. Hier sind auch Kristalle mit mehreren 
Komponenten behandelt. \Vesentlich fiir die Erklarung der "porenartigen" Gitterstorungen 
scheint die Existenz einer Hemmung zu sein; durch reine Platzwechselvorgange im stabilsten 
Gleichgewicht werden die von SMI>KAL herangezogenen Tatsachen, wie er selbst betont, 
nicht erklltrt. 
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§ 22. Losungsvorgange II. 
Einleitung. Mit Hilfe der im vorigen Paragraphen gewonnenen allgemeine

ren Kenntnisse iiber die wWerte oder Aktivitaten binarer Mischungen werden 
wir in diesem Paragraphen die Berechnung von teversibeln Arbeiten und Gleich
gewichten inbinaren Systemen, die aus zwei Phasen bestehen, in umfassende
rer Weise in Angriff nehmen; zugleich lassen wir die in § 20 gemachten Vor
aussetzungen fallen, nach denen jeweils nur ein Stoff in merklicher Menge in 
die andere Phase iibergehen konnte. Wir behandeln hier nur die Gleichgewichte; 
die elektrochemischen Vorgange, bei denen reversible Arbeiten in noch chemisch 
aktiven Systemen direkt untersucht werden konnen, sollen in dem folgenden 
Paragraphen 23 behandelt werden. 

Wir miissen dabei darauf hinweisen, daB die Untersuchungen dieses Para
graphen die eingehendsten und umfassendsten unseres Buches sind und daB ins
besondere die rechnerische Behandlung aller Gleichgewichtsprobleme, die sich 
auf geordnete Mischphasen beziehen, hier vollstandiger durchgefiihrt ist als in 
den bisherigen Darstellungen dieses Gebietes. Andererseits werden die folgenden 
Untersuchungen den Leser, der nicht bereits irgendein praktisches oder theo
retisches Spezialinteresse an den behandelten Fragen nimmt, in der Vielheit 
ihrer Problemstellungen, Bezeichnungen und der zu beriicksichtigenden Effekte 
leicht ermiiden. Wir stellen deshalb eine kurze Ubersicht der behandelten Pro
bleme voran und bemerken im iibrigen, daB der nicht speziell an diesen Pro
blemen interessierte Leser die Fortfiihrung der allgemeineren Untersuchungen, 
ankniipfend an das Problem der Wechselwirkungen geloster Stoffe, im folgenden 
Paragraphen, S. 413 findet. 

Obersicht. Der in diesem Paragraphen, § 22, zu behandelnde Stoff umfaBt 
vor allem die allgemeineren Dampfdruckfragen (Partialdrucke) von fliissigen 
oder festen Zweistoffsystemen und sodann die rechnerische Behandlung der 
Schmelzkurven (liquidus- und solidus-Kurven) binarer Systeme bei konstantem 
Druck in Abhangigkeit von der Temperatur,also die (P, x)-Kurven einerseits, 
die (T, x)-Kurven andererseits. 

Abschnitt a) (S.384 bis 391) behandelt die p, x-Kurven, und zwar zunachst 
im AnschluB an § 20 die Dampfdruckkurven fast reiner Stoffe (S.384), die von 
vollstandig mischbaren Systemen (S.386) sowie endlich die der geordneten 
Mischphasen (S.388 bis 391). Uber die (P, x)-Kurve zweier nichtgasformiger 
Phasen und die Temperaturabhangigkeit der (P, x)-Kurve sind nur allgemeine 
Bemerkungen angefiigt (S. 391). 

Abschnitt b) behandelt die Beziehungen zwischen Gleichgewichtskonzentra
tionen und Temperaturen bei konstantem Druck, also die (T, x)-Kurven. Soweit 
hierbei Konzentrationen und Gleichgewichtstemperaturen von Gasphasen mit 
fliissigen oder festen Mischphasen untersucht werden (S. 391 bis 393), beriihren sich 
diese Untersuchungen noch mit den Dampfdruckuntersuchungen des Abschnittes a). 
Der ganze iibrige Teil (S. 393 bis 413) bezieht sich jedoch auf Gleichgewichtskurven 
zwischen festen oder fliissigen Phasen, deren Eigenschaften ja bei kleineren 
Druckanderungen wenig verandert werden und bei denen also die Untersuchung 
der Temperaturabhangigkeit der Gleichgewichte bei konstantem Druck das ganz 
iiberwiegende Interesse besitzt. Hier kniipfen die Untersuchungen iiber die 
Gleichgewichte mit fast reinen Stoffen (S. 393 bis 398) an die entsprechen-ien 
Teile des § 20 an, nur wird jetzt die Loslichkeit des zweiten Stoffes in der fast 
reinen Phase mitberiicksichtigt. Nach einem Uberblick iiber den allgemeinen 
Falleines (T, x)-Kurvenpaares (S. 398 f.) wird sodann der in der Metallographie, 
Silikatchemie, Hiittenkunde und in vielen anderen Wirtschaftszweigen wichtige 
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Fall der Schmelz- und Gleichgewichtskurven geordneter Mischphasen (fester 
"chemischer Verbindungen") rechnerisch und z. T. graphisch behandelt. Die 
Ausfiihrungen S. 400 bis 405 betreffen die Form der liquidus-Kurve, also die 
Zusammensetzung der Schmelze in Abhangigkeit von der Gleichgewichtstempe
ratur; hier wird in der Umgebung des Scheitelpunktes dieser Kurve ein in erster 
Naherung parabolischer Charakter der Schmelzkurve festgestellt, wobei die 
thermodynamische Bedeutung der Konstanten dieser Parabel und die Moglich
keit ihrer Vorausberechnung diskutiert wird. Fur den Fall, daB auch die Schmelze 
eine geordnete Mischphase (in diesem Fall eine geordnete Molekiilphase) ist, wird 
in zweiter Naherung eine hyperbolische Form der liquidus-Kurve ermittelt und 
aus dem Vergleich mit der Erfahrung auf weitgehende Assoziation in gewissen 
Schmelzen geschlossen. Die Untersuchung der solidus-Kurve geordneter Misch
phasen, welche die im allgemeinen unbeachteten Konzentrationsabweichungen in 
den geordneten Mischphasen betrifft, wird soweit durchgefiihrt, daB der Zu
sammenhang dieses Problems mit der Ordnungstendenz des Gitters oder der 
Frage der GitterstOrungen erkennbar wird (S. 405 bis 4II). Graphisch ergeben 
sich hier ebenfalls parabolische Kurven, bei Gleichgewichten mit geordneten 
flussigen Phasen jedoch, in zweiter Naherung, unsymmetrische Hyperbeln. End
lich werden noch die Gleichgewichte zwischen zwei beliebigen binaren Kristall
phasen behandelt unter der Annahme, daB die Gleichgewichtskurven dieser 
Phasen nicht bis zu ihren Scheitelstellen gleicher Konzentration verfolgbar sind. 
Hier sind besonders die Gleichgewichte zwischen zwei stark geordneten Misch
phasen verschiedener Ordnungskonzentration (S. 4II f.) und zwischen einer stark 
geordneten Mischphase und einer fast reinen Phase (wie etwa im Fall des 
Gleichgewichts zwischen Zementit und Ferrit) von Iateresse (S. 412 bis 413). 

Die allgemeinen Gleichgewichtsbedingungen biniirer Zweiphasensysteme, 
zweckmiiBig aufgeteilt. 1m Gegensatz zu den anscheinend sehr verschieden
artigen Ansatzen, nach denen wir in § 20 die Gleichgewichte in den Grenzfallen 
behandelten, werden wir in diesem Paragraphen von einem sowohl die Druck
wie die Temperaturabhangigkeiten berucksichtigenden allgemeinen Ansatz aus
gehen, der zu den fUr die Gleichgewichte maBgebenden Ausgangsgleichungen 
Sfl und Sf2 = 0 oder f.ll = f.l~, f.l2 = f.l~ in direktester Beziehung steht. Zweck
maBigerweise erweitern wir dazu die schon bisher benutzte Aufspaltung der !l 
in Grundpotentiale [t und Restarbeiten f, indem wir auck nock die Druck
abhiingigkeiten abspalten. Es stellt dann, genau wie bisher, die Restarbeit f den 
Konzentrationsrest von f.l bei einem beliebigen Druck p dar: 

(I) 

wobei der Grundzustand, dem die GroBe [L(p) zugeordnet ~st, sich nur durch 
die Festlegung einer ausgezeichneten Konzentration (eventuell mit idealisierten 
Eigenschaften), aber nicht hinsichtlich des Druckes und der Temperatur von dem 
Zustand unterscheidet, auf den sich f.li bezieht. Dagegen gehort der Druckrest 
von f.l zu einem Ubergang yom Normaldruck Po zum beliebigen Druck p bei kon
stanter Konzentration, und zwar Grundkonzentration; er ist also definiert als 

(2) 

Die Normalarbeit ~ soli sich dann, wenn solche Druckreste eingefUhrt werden, 
auf Ubergange zwischen Phasen beziehen, die in bezug auf Konzentration und 
Druck normalisiert sind; es ist also, beim Ubergang des Stoffes i aus einer P-Phase 
in eine pI-Phase, 



Formulierung der beiden Hauptprobleme. 

Allgemein gilt: 
/'i(p) = ~i(po) + d P ~i + Ii . 

Durch Gleichsetzen der /-li{p) fUr die beiden Phasen P und p' ergeben sich, unter 
Einfiihrung von (3), die allgemeinsten Gleichgewichtsbedingungen zwischen 
zwei Phasen eines binaren Systems: 

t~ + dP~I~ = fl + dP~l-Sll' 
f~ + dPfl~ = f2 + ,dp~2-fi2' 

An Gnmdzustiinden der Konzentration sind in unseren bisherigen Betrach
tungen vier Arten aufgetreten, von denen wir nur zwei durch besondere Kenn
zeichen hervorhoben. Wir hatten eingefiihrt: 

1. FUr Gase (§ 14): Konzentration Xi = I mit den Eigenschaften des idealen 
Gaszustandes. Ein besonderes Zeichen fUr GraBen, die sich auf diesen Zustand 
beziehen, bleibt uberflussig, da der Phasenindex der Gasphase eine Verwechslung 
ausschlieBt. 

2. FUr kondensierte Mischphasen: 
a) Konzentration Xi = I mit den Eigenschaften der realen reinen Phase 

des Stoffes i. Ohne besonderes Zeichen (§ IS). 
b) Konzentration Xi (oder mi, Ci) = I mit den Eigenschaften der unendlich 

verdtinnten Lasung des Stoffes i in einem anderen Stoff k. Zeichen: Punkt, 
z. B. I!-i, f, (§ IS). Wir werden GraBen, die auf diesen Zustand Bezug nehmen, 
oftmals einfach als "auf unendliche Verdtinnung" bezogen bezeichnen. 

c) Ordnungskonzentration mit den Eigenschaften der realen Ordnungs
phasen. Zeichen: Doppelpunkt, z. B. Mi, ~i (§ 21). 

Jedem dieser Grundzustande werden nach der Definition f = RT Ina Ak
tivitaten zugeordnet. 

Die Normaldruck-Festsetzungen kannen selbstverstandlich, wie in (3) an
gedeutet, fUr die beiden Phasen unabhangig getroffen werden, die Normal
konzentrations-Festsetzungen fUr jeden Stoff in jeder Phase unabhangig. 

Die Temperaturabhangigkeiten der fi, die Temperatur- und Druckabhangig
keiten der f und ,dP f1 und die Konzentrationsbeziehungen zwischen den f ge
horchen den in § II diskutierten Beziehungen zu den entsprechenden Warme
und Volumeffekten in leicht zu ubersehender Verallgemeinerung. 

Der Vorteil, den die Gleichungen (5) gegenuber den unzerteilten .u-G1ei
chungen bieten, liegt offenbar nur in einer Vorschrift zur zweckmaBigen Unter
teilung der zu lOsenden Gesamtaufgabe; dieser Vorteil tritt besonders deutlich 

hervor,wenn, wie in gewissen Grenzfallen, die R~ nur von den x, die :: 

nur von p und (wie immer) die ft nur von T abhangen. 
Formulierung der beiden Hauptprobleme. Die Gleichungen (5) stellen zwei 

Beziehungen her zwischen den Molenbruchen Xl oder X2 beider Phasen, der 
Temperatur T und dem Druck p. Die mit ihrer Hilfe zu behandeInden Gleich
gewichtsprobleme lassen sich trennen in solche, bei denen die Beziehung zwischen 
dem Druck und einer unabhangigen Gleichgewichtskonzentration bei konstanter 
Temperatur T gesucht wird [(P, x)-Kurven, Abschnitt a], und solche, bei denen 
der Druck konstant ist und die Beziehung zwischen einer Gleichgewichts- (Um
wandlungs-) Temperatur und den Konzentrationen X bzw. x' der einen oder 
anderen Phase gesucht wird [(T, x)-Kurven, Abschnitt bJ. 
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a) Die Abhingigkeit der Gleichgewichtsdrucke (Partialdrucke) von den 
Konzentrationen. 

Die. Dampfdruckkurven. flussiger oder fester Mischphasen in der Nihe von 
Xl = I. Wir betrachten eine beliebige flussige oder kristallinische Mischpha~ P 
im Gleichgewichtmit der Dampfphase P'. Die passenden Bezugszustande der 
Konzentration sind: in der kondensierten Phase ffir das "LOsungsmittel" 1 die 
reine reale PhaSe, fur den "gelosten Stoff" 2 die auf XI = 1 extrapolierte "un
endlich verdiinnte" Losung (punktierte GroBen); in der Dampfphase filr beide 
Stoffe jeweils die reine ideaJisierte Gasphase x~ = 1 ·bzw. X~ = 1. Als Nonnal
druck wahlen wir speziell den Druck po = 1 filr die Gasphase. Die Normal
arbeiten haben dann die Bedeutung 

st1 = 1l{(P=1) -1"1(11,)' ~2 = 1l:(P=I) -/!2(p,)· 
-, 

(Zur Unterscheidung versehen wir st ll mit einem Punkte, da an diesem Grund
ubergang eine punktierte Grundphase beteiligt ist.) 

Aus (51) folgt fUr den Ubergang des Stoffes I: 

f; + L1Pfl; '--- fl + L1Pfll -stl , 

oder, da filr ideale Gase L1P Il' = R T lnp ist [§ 13, Gleichung (I2b)]: 

(Wir bezeichnen den Gleichgewichtsdruck wieder mit 7l".) 

In der hieraus abzuleitenden Beziehung zwischen 7l", Xl und X; wiinscht man 
gewohnlich die Temperaturfunktion stl dadurch zu eliminieren, da13 man das 
Gleichgewicht zwischen kondensierter Phase und Dampf fur die reine Sub
stanz 1 als bekannt annimmt.· Furdieses Gleichgewicht ergibt sich aus derselben 
Gleichung, mit fl = 0: 

In a; + In 7l"(1) = RI T (L1,,(1) 111-st 1) , 

eine Gleichung, die den Gleichgewichtsdruck 7r(1) der reinen Phase 1 bei der 
Untersuchungstemperatur T bestimmt. a; und der Druckrest beziehen sich hier 
demgemaB auf den Gleichgewichtsdruck 7r(1). Subtrahiert man diese Gleichung 
von der vorhergehenden, so filit al heraus, und es treten rechts nur noch die 
Differenzen der Druckreste oder, was dasselbe ist, die Differenzen der Il-Werte 
des reinen Stoffes 1 zwischen den Drucken 7l" und 7l"(l) auf: 

Die Produkte (a; . P), mit p = 7l" bzw. 7r(1), die man auf der linken Seite dieser 
Gleichung bilden konnte, sind identisch mit den LEWIsschen "Fugazitaten" 
(s. § 14). 

Fur den Spezialfall des idealen -Verhaltens des wirklichen Gases ergibt sich 
hieraus, mit a; = x;, xi(",(l)) = 1, X; 7r = 7rl (Partialdruck): 
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d. h. man erhalt mit Vernachlassigung des Druckrestes der kondensierten Phase 
die Gleichungen (2) des § 20, speziell das RAOULTsche Gesetzl. Man sieht, daB Glei
chung (61) insofern allgemeiner ist, als sie nicht nur die Abweichungen des Stoffes I 

vom idealen Gaszustand, sondern auch, durch a;, eine etwaige Wechselwirkung 
zwischen den Dampfen I und 2 beriicksichtigt; auch der Druckrest der konden
sierten Phase ist insofern von der gleichzeitigen Anwesenheit des anderen Dampfes 
abhangig, als der Druck "IT: ja durch diesen mitbestimmt wird. In der Tat 
ist, beim Mitverdampfen des zweiten Stoffes und beim Auftreten von Wechsel
wirkungen zwischen den Dampfen, eine isolierte Betrachtung der Gleichung (61) 

zur Bestimmung des Partialdruckes nicht mehr moglich, sondern diese Gleichung, 
in der auBer den Eigenschaften der kondensierten Phase die Abhangigkeit der 
Aktivitat a; des Dampfes von x;, p und T bekannt sein moB (eventuell durch eine 
VAN DER W AALsschen Zustandsgleichung fUr das Gasgemisch), liefert nur eine der 
notwendigen Beziehungen zwischen "IT: , Xl und Xl' wahrend die zweite Gleichge
wichtsbedingung der Gleichung (52) zu entnehmen ist, der wir uns jetzt zuwenden. 

Gleichung (52) erhalt nach den getroffenen Festsetzungen die Form: 

f~ + dPf1-~ = f2 + dPt!-2-'2' 

Hier ist ein Ersatz von ~2 durch einen Normaldampfdruck nicht in ahnlicher 
Weise moglich. Mit Einfiihrung der Aktivitaten ~2 und a~ erhalten wir nach 
Division mit R T: 

(~) 

worauswieder mit der Spezialannahme a~'"IT: ="IT:2 (Partialdruck) und mit 
('2- d n t!-2) = RT InA2:1 das meist mit groBer Annaherunggiiltige GaslOslich-

1 DaB der in (7z) beriicksichtigte, jedoch im RAOuLTschen Gesetz vernachlassigte 
Druckrest der kondensierten Phase in manchen Fallen von erheblicher Bedeutung werden 
kann, zeige folgendes Beispiel (nach DRUCKER: Handb. d. Physik Bd. 10). Wir betrachten 
das System Wasser (I) - Wasserstoff (2) bei 0° C und einem Gesamtdruck 71: = I Atm. Der 
Partialdruck des Wasserdampfs 71:1 (= 4,6 mm) ist neben dem des Wasserstoffs zu vernach
lassigen. In der fliissigen Phase ist dann die Gleichgewichtskonzentration des Wasserstoffs 
Xi = 1,74 . IO-~. Wir haben nach (72) 

71:1 I 
In 7I:(f) = In a1 + RT (Ill(,,) -lll(",(1») , 

wo~wir Ina1=lnx1=ln(I-xz)~-x2 setzen diirfen. Fiihren wir ein Ill(,,)-lll(71.(1» 

= 0:; (:r - 71:(1») = VI (71: - 71:(1»), so finden wir mit VI = V(I) = 0,0181 (Molvolum des reinen 

Wassers) und 71: - 7I:(1)~ I Atm., sowie R = 8,2 . 10-1 l-Atm.jGrad: 

71: 0,018' I 
In _1 = -017' 10-' + = -0,17' 10-' + 8,1' 10-', 

71:(1)' 8,2 . -10-2 • 273 
also 

71:1 = 71:(1) (I + 7.9' 10-') . 

Der Dampfdruck des Wassers steigt also infolge der Zugabe des Wasserstoffs. Demgegeniiber 
:n 

wurde die Anwendung des RAOuLTschen Gesetzes -11 = Xl zu dem fehlerhaften Resultat 
71:( ) 

71:1 = :n(1) (I - 1,7 . 10-5) 

fiihren. Die Xnderung des chemischen Potentials der kondensierten Phase mit dem Druck 
ist hier also von relativ sehr erheblichem, sogar vorzeichenanderndem EinfluB. 

2 Dieser allgemeinere Ausdruck fiir die Konstante A gestattet, ihre etwa vorhandene 
Druckabhangigkeit aus den Volumeffekten der unendlich verdiinnten Lesung 2 in 1 zu 
berechnen. Von der velligen Ubereinstimmung dieser Definition von A mit der durch 
Gleichung (6). § 20, gegebenen iiberzeugt man sich leicht, - wenn man auf die Bedeutung 
der eingefiihrten GreBen zuriickgeht. Es ist namlich ~2 = fI~(p = 1) - 1,12(P,) sowie 

,j7t!!-2 = f!.2(7<) - /,l2(p,)' 

Schottky, Thermodynamik. 25 
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keitsgesetz (6a), § 20, speziell fur a2 = x2 , das HENRYSche Absorptionsgesetz 
folgt. 1m allgemeineren Faile liefert Gleichung (62), in der wieder fUr den Dampf a~ 
in Funktion von x~, p und T bekannt sein muB, neben (61) die zweite Beziehung, 
welche den Druck r. bei gegebener Temperatur mit den Konzentrationen x~ 
und x2 (oder x~ und Xl) der beiden Phasen in Beziehung setzt. 

Urn explizite Formeln fUr die Beziehungen zwischen x2 und x~, x2 und p 
oder x~ und p zu erhalten, muB man die funktionellen Abhangigkeiten der a 
in die Formeln (6) einftihren. Die Aufstellung der genauen Beziehungen macht 
keine prinzipiellen Schwierigkeiten. Wir wollen jedoch nur unter der Spezial
annahme des idealen Gasverhaltens (und Vernachlassigung der Druckreste des 
Kondensats) eine Frage, namlich den Gang des gesamten Dampfdrucks r. mit 
der Fremdstoffkonzentration x2 ' weiter verfolgen. Es wird dann, nach (71) und (62), 

+ (1) 1 lJz 
;r = r.t r.2 = al r. T Az . 

Fur nicht dissoziierende Substanzen. wird, bei kleinen X 2 = xi, 
~2 = X:' also 

Lf r. = r.(I) - r. = x* (;r(I) - -~) 
2 Az ' (8) 

d. h. der Da.mpfdruck einer Mischphase, in der beide Komponenten verdampfen, 
wird bei kleinen Konzentrationen des Fremdstoffes erhoht oder erniedrigt gegen 
den Dampfdruck des reinen Losungsmittels, je nachdem der Dampfdruck des 

Stoffes 2 in idealer Losung der Konzentration I (dies ist nach § 20, S.347, die 

Bedeutung von l) groBer oder kleiner ist als der Dampfdruck des reinen 
2 

Stoffes 1. Bei idealen Gemischen, wo al = Xl' ff2 = X 2 ist (§ IS), gilt das lineare 

Gesetz (8) im ganzen Konzentrationsbereich; l wird dann = r.(2), der Dampf-
2 

druck steigt linear von 11(1) auf r.(2). 

Bei Dissoziation des Stoffes 2 in der kondensierten Phase, Nichtdissoziation 
im Gaszustand (sonst ware der Ansatz a~ r. = ;r2 nicht erlaubt), wird nach § 21, 

Gleichung (Sb) und (8), ~2 bei kleinen x: von hOherer Ordnung unendlich klein, 
so daB der Gesamtdampfdruck gleich dem Partialdampfdruck r.t = at • ;r(l) 

wird, der sich ja zunachst mit wachsendem X 2 immer erniedrigt. Wir konnen 
hier nachtragen, daB die Dampfdruckerniedrigung r.(l) - r.l durch eine disso
ziierende Substanz, ebenso wie in § 20 fUr die Gefrierpunktserniedrigung be
sprochen wurde, durch die Summe der aus dem gelosten Stoff gebildeten freien 
Molekille bestimmt ist, was entweder, wie dort, aus der Additivitat kleiner Fremd
stoffeinflusse auf a l bzw. It geschlossen werden kann oder aus dem durch Glei
chung (5), § 21, bestimmten Ausdruck fur· den a2-Wert dissoziierender Sub
stanzen, zusammen mit Gleichung (6), § 21. 

Die Dampfdruckkurven vollstandig mischbarer biniirer Systeme. Zur Be
handlung dieses Falles wurden zwar die allgemeinen Formeln (6) voIlkommen 
ausreichen. Fur das mittlere Konzentrationsgebiet und fUr die Grenze x2 ~ I 
wird man aber nicht immer die bisherige Wahl fUr die Normalkonzentration 
des Stoffes 2 in I treffen wollen (punktierte GraBen); es handelt sich also jetzt 
noch darum, die Formeln (6) fUr andere Wahl der Normalkonzentration umzu
schreiben. Hierbei werden wir, da wir jetzt aIle Druckeinflusse mit beruck-

sichtigen, zugleich die Beziehungen zwischen den (l und a, r.<i) und ~. noch etwas 

genauer formulieren als im vorigen Paragraphen. 
Wir schreiben in allen Gleichungen der Einfachheit halber ai . r. = r.i bzw. 

r.(i), indem wir entweder fUr die Gasphase ideales Verhalten annehmen oder 
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uns unter den GroBen 7!'" 7!'(i), ••• eben diese verallgemeinerten GroBen (die 
LEwIsschen Fugazitaten) denken, die dann nicht mit den direkten PartiaI
drucken Xi 7!' und den Sattigungsdrucken 7!'(i) zu identifizieren sind, sondern aus 
ihnen mit Hilfe der ais bekannt angenommenen Abhangigkeiten a;, (P, T, x) erst 
errechnet werden mussen. Dann nimmt Gieichung (61), auf die wir zuruck
greifen wollen, foigende Gestalt an: 

Eine andere Form derselben Gleichung erhalten wir aus· (62), indem wir 
diese Gleichung auf den Stoff I anwenden, den wir auf den Grundzustand der 
idealen Losung von I in 2 bezogen denken. Wir finden in unserer etwas ver
anderten Schreibweise: 

In 7l'1 = In!lI - RIT (~l - Li7l yJ . (101) 

Die Identitat der beiden Gleichungen (91) und (101) erkennt man ohne 
weiteres, wenn man sich an die Definition der auf der rechten Seite auftretenden 
GroBen erinnert; ~1 bedeutet naturlich die Differenz f!1(p= 1) - Y(p,) zwischen 
dem idealisierten Normalzustand des reinen Gases und dem Zustand der idealen 
Losung I in 2 von Einheitskolll'lentration. 

Aus diesen Gleichungen kann man nun sehr klar den Zusammenhang der 

Konstanten ~1 und ~1 mit den GroBen 7!'(1) und ~l der reinen Dampfdruck

formel und des HENRYSchen Gesetzes entnehmen. Bezieht man die Gleichung (91) 
auf den Normaldruck Po und die Konzentration Xl = I, so bleibt auf der rechten 

Seite nur das Glied :~ ubrig; auf der linken Seite steht dann derjenige Dampf

druck (im angenommenen allgemeineren Sinn) des reinen Stoffes I, der bei der 
Untersuchung?temperatur im Gleichgewicht mit der reinen kondensierten Phase I 
von Druck Po ware. Es handelt sich also hier urn einen auf Normaldruck der 
kondensierten Phase reduzierten Dampfdruck, den wir zweckmaBig mit 7!'~~.) 

bezeichnen und der realisiert werden konnte, wenn man, wie in § 16, S.307, 
besprochen, die kondensierte Phase etwa durch eine siebartige Presse unter 
einen von ihrem Dampfdruck abweichenden Druck bringen kOnnte. Mitder 
Definition 

-~1= RTIn7l';~,) 

wird also Gleichung (91) jetzt: 
(1) An III 

In 7!' 1 = In a1 + In 7!' (Po) + If T . 

.Ahnlich konnen wir in Gleichung (101), bei beliebigem Mischungsverhaltnis Xl' 

die kondensierte Phase unter dem Druck Po im Gleichgewicht mit einer Dampf
phase von abweichendem (durch die chemische Gleichgewichtsbedingung vorge
schriebenem) Dampfdruck annehmen. Es wird dann Li71Y1 = 0, und setzep. 
wir hier 

~l = RTIn Al(po) , 

so ist A1(po) offenbar die Konstante des HENRYSchen Gesetzes, wenn die kon
densierte Phase kunstlich unter Normaldruck gehalten wird. Aus Gleichung (I01) 
folgt dann flir das Gleichgewicht beim gemeinsamen Druck 7!' 

(IO~) 
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Schreibt man diese Gleichung in der Form: 

so erkennt man, daB man die eigentliche, druckunabhangige Konstante des 
allgemeinen Gasabsorptionsgesetzes Al (p,) aus dem Verhaltnis der bei einem 
beliebigen auBeren Druck p bestimmten (eventuell verallgemeinerten) Partial
drucke und der Aktivitaten nicht direkt, sondern erst nach Reduktion mit 
einem druckabhangigen Glied gewinnt. 

Durch Vergleich mit (9~) liest man die aus den Definitionen folgende Be
ziehung ab: 

(II) 

die ffir Normaldruck der kondensierten Phase in die Gleichung (8b), § 21, uber
geht, nur mit dem Unterschied, daB jetzt nicht der Dampfdruck n(ll, sondern 
der normalisierte Dampfdruck n;~.) einzusetzen ist. 

FaBt man in Gleichung (IO~) die beiden letzten Glieder der rechten Seite 
unter der Bezeichnung -In Al zusammen (AI druckabhangige HENRYSche 
"Konstante"· bei beliebigem Druck p der kondensierten Phase), so geht diese 
G~eichung in die schon im vorigen Abschnitt (S. 363 f.) diskutierte formal ein
fachste Gestalt uber, und statt (II) findet man: 

(IIa) 

oder, wegen 

auch: 

(lIb) 

Weiche von diesen Beziehungen man an Stelle der ungenauen Gleichung (6a), 
§ 21, in Fallen, wo Druckeffekte in der kondensierten Phase eine Rolle spielen, 
benutzen will, hangt von der Art und Reihenfolge der Untersuchungen ab; 
die sauberste Trennung der verschiedenen Abhangigkeiten liefert jedenfalls 
Gieichung (II). 

Durch Gleichsetzung der beiden Gleichungen (9~) und (10~), d. i. also an den 
verschiedenen Fbrmen der Gleichung (II), kann man verfolgen, wie das fUr 
kleine Fremdkonzentrationen giiltige Gesetz der Gasabsorption oder des Partial-

drucks (!II ~ xi, al ::::: n(l~~ A ffir kleine Xl) mit wachsendem Xl schlieBlich in 
1 

das Gesetz der Dampfspannungserniedrigung (a l ::::: Xl' (h ~ Xl' n(ll. AI) uber-
geht. 1m ganzen spiegeln, wie schon im vorigen Paragraphen besprochen, die 
Dampfdruckkurvenden Gang der Aktivitaten a, oder ql' nur mit verschiedenen 
Konstanten, wider. 

Ffir den Stoff 2 ergeben sich, wie wohl kaum noch gesagt zu werden braucht, 
genau entsprechende Formeln (9~) und (10~) fUr die Dampfspannung. 

Dampfdrucke geordneter Mischphasen. Die bisher besprochenen Auf
teilungen der!l sind brauchbar in allen Fallen, wo entweder vollkommene Misch
barkeit in der kondensierten Phase vOrliegt oder die Dampfdrucke fUr solche 
Zusammensetzungen untersucht werden sollen, die von der reinen Phase des 
einen oder anderen Stoffes durch keine Mischungslucken getrennt sind. Tritt 
noch eine (oder mehrere) besondere, durch Mischungslucken von den reinen 
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Stoffen getrennte Mischphase auf, so wird es sich wohl immer urn kristallinische 
Phasen von der Art handeln, die wir im vorigen Paragraphen als geordnete 
Mischphasen bezeichneten. In diesem Falle wird man die Druck- und Konzen
trationsreste der fl in der festen Phase, wie im § 21 besprochen, zweckmaBig 
auf die "Ordnungskonzentration" dieser Mischphase beziehen, die durch das 
Aquivalentverhiiltnis "1: "2 der beiden Stoffe gegeben ist, das der betreffenden 
"chemischen Verbindung" entspricht, wahrend fUr die Dampfphase P' alle 
Festsetzungen ungeandert bleiben. Die auf die Ordnungskonzentrationen 

Xl = +Vl und x2 = _+Vs beztiglichen Gr6J3en fl, f usw. werden durch zwei 
•• VI Vs •• VI VI 

untergesetzte Punkte gekennzeiclmet. Sl'1 und 1'2 stellen dann die Arbeit 
beim Ubergang des Stoffes I bzw. 2 aus der Mischpha.se von Ordnungskon
zentration beim Normaldruck Po in die reine. idealisierte Gasphase vom 
Druck I dar. 

Aus (51) folgt dann fUr den totalen Gleichgewichtsdruck 11" 

f; + LI" p; = ~1 + LIn &h - Sl'1 . 

Gehcn wir zu den Aktivitaten tiber und bezeichnen wieder abgektirzt das 
Produkt a~ 11" mit 11"1 USW., gleichgiiltig, ob es sich urn den wirklichen oder den 
in der besprochenen Weise idealisierten Partialdruck handelt, so erhalten wir 
hieraus die Gleichung: 

tl'" 
In 11"1 = lnff! + R~I -In·:h 

mit R T In!1 = 1'1' entsprechend wie friiher. Es ist also 

tl"'t.h 
11"1 = 11 . eRT . 

•• 1 

(12) 

(I2a) 

"Der (eventuell idealisierte) Partialdrttck (jeder) der KClmponenten einer 
binaren geordneten Mischphase wachst, bei gegebener Temperatur, proportional 
mit der aUf den Ordnungszustand der M ischphase bezogenen A ktivitat bei 
dem betreffenden Gleichgewichtsdampfdruck 11"; auJ3erdem tritt aber noch ein 
druckabhangiges Glied auf, das von dem Druckunterschied der fUr die Ord
nungskonzentration gtiltigen fl (der I:!) bei dem Druck 11" und einem Normal
druck Po, auf den sich die Konstante ~1 bezieht, abhangt." Dieses druckabhangige 
Glied kann hier (ahnlich wie bei Fltissigkeiten oder Einstoffkristallen mit sehr 
geringer Aufnahmeneigung fUr Fremdstoffe, vgl. das Beispiel S. 385, Anm. I), 
insofern eine gr6J3ere Rolle spielen, als relativ kleine .t\.bweichungen von der 
Ordnungskonzentration schon zu ungeheuren Steigerungen des totalen Dampf
druckes fiihren k6nnen. 

Wendet man (I2a) auf die Ordnungskonzentration an und bezeichnet den 
(idealisierten) Gleichgewichtsdampfdruck des Stoffes I ftir diesen Zustand 
mit ITt, den wirklichen totalen Dampfdruck mit ~, so folgt, wegen ~l = I in 
diesem Falle, 

I ------
11" =_·e RT 
.. 1 A 

•• 1 

Bis auf die Druckglieder besteht also bei den geordneten Mischphasen 

Gleichheit von ~1 und 1-, was nattirlich darauf beruht, daJ3 hier kein anderer 
.. 1 

Konzentrationszustand als der der Ordnungskonzimtration als Normalzustand 
auftritt. 
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Substituiert man die letzte Gleichung in (12 a), so erhalt man: 

Ml(Jt) - Ml(~) 
R7' (I2b) 

Verzichten wir bei der weiteren Diskussion dieser Gleichung - und der 
ihr genau analogen fUr den Stoff 2 - auf die Berlicksichtigung der Druck
glieder, so haben wir die sehr cinfachen Beziehungen: 

Hier brauchen selbstverstandlich die beiden Konstanten der Gleichungen, 
die Normaldampfdruckc ~l und ~2' keineswegs gleich zu sein, sie k6nnen sich 
vielmehr urn viele Zehnerpotenzen unterscheiden (vgl. Salzhydrate). Es ist ja, 
bei Vernachlassigung des Druckgliedes, 

RTIn~l = -RTIn ~l = -nl, 

R TIn IT2 = - (n2 - n l) 
ITl 

bei Notmaldruck. Die in den n enthaltenen u-Werte hangen aber mit den 
Energien der beiden Stoffe im Kristallgitter der Ordnungsmischphase bei Ord
nungskonzentration zusammen, und diese k6nnen fUr die beiden Stoffe auBer
ordentlich verschieden sein. 

Anwendung auf Ordnungsphasen I: I. Ubernehmen wir fUr diesen Fall 
die Gleichungen (18) des § 21 fUr die !?t und !b so gelangen wir zu den Dampf

0,'1.95 

fL f,t7tm) 
8 

6 

o,soo 

druckformeln: 

(V -(a X)2 a Xl) I 7!" =7!" 1+ ~ + .. 
l .. 1 IX IX 

(V-'~({/ X)2 . a X2) . 
7!" = 7!" 1+-' + _.-2 .. 2 IX IX 

(14) 

Die beiden Partialdrucke zeigen also den in 
Abb.42, S.376, verzeichneten Gang mit der 

reduzierten Konzentration {/ Xl = _ Lx~ . 
IX IX 

DemgemaB liegt auch der Partialdampf
druck jedes Stoffes, wie natlirlich, in dem 
Gebiet oberhalb seiner Ordnungskonzen
tration liber seinem Normaldampfdruck!:l 
bzw. 7!"2' bei kleineren Konzentrationen 
darunter. 

Urn ein Bild von dem Verlauf 
des Totaldampfdruckes zu geben, 
der liber einer geordneten Mischo,sos-+x2 
phase variabler Zusammensetzung 

Abb. 43· Verlauf der Partial- und Totaldampfdrucke einer h h d" Abb 
Ordnungsphase I: I fUr 7.1 = 0,1 Atm., 7.2 = I Atm., IX = 10- '. errsc en wiir e, 1st III . 43 

fUr einen bestimmten Fall auI3er 
den Partialdampfdrucken auch der Totaldampfdruck 7!" eingezeichnet. Es ist an
genommen, fUr die betreffende Temperatur, ~l = T'o Atm., ~2 = I Atm., <X = ro- 3, 

also nach (22), § 21, die Fehlordnungsarbeit B = 2R TIn 2 . 103 = 15,2' R T. 
Dies ware fUr T = 1000° abs. eine Arbeit, die, in der iiblichen Umrechnung, 
1,32 Volt oder 30400 cal entsprache. Man sieht, daB unter dieser Voraussetzung 
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die Einzeldampfdrucke sich in dem kleinen Konzentrationsintervall von 
X2 = 49,2-50,8 Molprozent etwa verhundertfachen. Das Minimum des Dampf
druckes liegt unter den gemachten Annahmen bei einer UberschuBkonzentration 
des Stoffes I von etwa d x = Ibis 2 Tausendstel. Aus dem Diagramm kann 
man zugleich entnehme~, in we1chem VerhaItnis man die Dampfe der beiden 
Stoffe zu mischen hatte, urn durch Kondensation eine Mischphase von 
Ordnungskonzentration oder von in bestimmter Weise abweichender Konzen
tration zu erhalten. 

(p, x) -Kurven beim Gleichgewicht zweier nicht gasformiger Phasen. Auch 
wenn die Phase P' keine Dampfphase, sondern eine zweite kondensierte Phase 
ist, die mit der ersten Mischphase im Gleichgewicht steht, konnen die Glei
chungen (5), mit passender Wahl der Restarbeiten, ohne weiteres dazu verwendet 
werden, urn bei gegebener Temperatur die Veranderung des Druckes mit der 
Konzentration in einer der Phasen, oder umgekehrt, zu bestimmen. Der Unter
schied gegenuber den Dampfdruckgleichgewichten besteht darin, daB der Ein
fluB des Druckes jetzt auf be ide Phasen im allgemeinen sehr gering ist; es werden 
hier die Druckreste LJP{L der Mischphasen von Grundkonzentration sowie die 
Druckabhangigkeiten der f, also der Aktivitaten der kondensierten Phasen, 
maBgebend fUr die (P, x)-Kurven. Eben wegen der GeringfUgigkeit des Dr'uck
einflusses ist es jedoch im allgemeinen nicht moglich, bei einer konstanten Tem
peratur die Konzentrationen zweier koexistenter, nicht gasfOrmiger Phasen 
vermittels Druckanderungen iiber einen groBeren Bereich hin zu variieren 1. 

Man hat praktisch bei jeder Temperatur nur 'eine Gleichgewichtskonzentration 
alIer Bestandteile in den beiden koexistenten Phasen und erreicht einc groBere 
Variation der Konzentration nur durch Veranderung der Temperatur. Deshalb 
werden Druckeinfliisse, soweit sie iiberhaupt in Fragc kommen, nur in der Weise 
diskutiert, daB man die Variation der (T, x)-Kurven mit dem Druck unter
sucht, was auf eine Untersuchung der Druckabhangigkeit der in diesen Be
ziehungen auftretenden "Konstanten" hinauslauft. 

Temperaturabhangigkeit der allgemeinen (p, x}-Kurven. Der umgekehrte 
Fall, daB man in den (P, x)-Beziehungen (wo ihre Aufstellung lohnt) den Gang der 
auftretenden Parameter oder "Konstanten" mit der Temperatur zu untersuchen 
wiinscht, steht natiirlich mit dem Aufsuchen der (T, x)-Beziehungen bei diesen Sy
stemen in engstem Zusammenhang. Ganz allgemein liefern ja die Gleichungen (5) 
eine Beziehung zwischen einer unabhangigen Konzentration x, p und T, und 
es ist nur eine Frage der Auflosungsform dieser Gleichungen, ob man sie als 
(P, x)-Beziehungen bei konstantem T oder (T, x)-Beziehungen bei konstantem p 
auffassen will. Betrachtet man, wie bisher, die aufgestellten Gleichungen als 
(P, x)-Beziehungen, so ist die Abhangigkeit von Tin der Temperaturabhangig
keit der f oder a, dPfl und Sf enthalten, deren Temperaturgang und dessen Zu
sammenhang mit Warmetonungen und spezifischen Warmcn in Kapitel C und D 
so ausfUhrlich besprochen wurde, daB wir das hier nicht fUr die EinzelfalIe zu 
wiederholen brauchen. 

b) Die Abhangigkeit der Gleichgewichtstemperaturen von den 
Konzentrationen. 

Siedetemperaturen'von Mischphasen. Den Fall des Gleichgewichts mit einer 
gasformigen Phase, dcr hierbei zur Diskussion steht, konnen wir nach dem vor
hergehenden kurz abhandeln, da die Gleichungen ohne weiteres aus Abschnitt a) 

1 Dementsprechend enthalten die bekannten Tabellenwerke, z. B. LANDOLT-BoRN

STEIN, tiberhaupt keine Angaben tiber Variation der Gleichgewichtskonzentratiun von 
kondensierten Mischphasen mit dem aul3eren Druck. 
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iibernommen werden konnen. Da man unter Siedetemperatur diejenige Tempe
ratur versteht, bei der eine Phase einen Dampf von Normaldruck Po, meist 
Atmospharendruck, entsendet, konnen ffir die kondensierte Phase die Druck-
reste d P "" gleich 0 gesetzt werden, wahrend ffir die Gasphase, fUr die wir den 
Normaldruck I beibehalten, d P",,: = R TIn Po wird. Man erhalt aus Gleichung (61) 

st. 
'P -RT al 0 = al· e 

und aus (6:J 

[nach Gleichung (8a), § 2I, und der Definition der it]. Die Produkte a' Po sind 
bei idealen Gasen gleich den Partialdrucken Pox~ = PI und Pox~ = P2' im all
gemeinen Falle unterscheiden sie sich jedoch von diesen GroBen durch Betrage, 
die von den Konzentrationen x' und der Temperatur abhangen. Man wird dann 
die Beziehung zwischen den x und T nicht vhne kompliziertere Substitutions
verfahren aus den Gleichungen (IS) ermitteIn konnen. Wir beschranken uns auf 
den Fall der idealen Gase und erhalten dann durch Addition der beiden Glei
chungen (IS): 

(I6) 

Sind hier die a als Funktionen von x und T und die :T als Fu,nktionen 

von T bekannt, so stellt Gleichung (I6) den Zusammenhang zwischen Kon
zentration der kondensierten Phase und Siedepunkt fUr beliebige Mischungs
verhaltnisse dar. In den Grenzfallen XI = I und x2 = I hat man natiirlich die 
Siedepunkte der beiden reinen Stoffe. 

Wir wollen die Auswertung von Gleichung {I6) nur fUr den Fall kleiner 
X 2 durchfiiliren. unter der speziellen Annahme al = I - x: . q2 = xt. Entwickelt 
man ffir diesen Fall die rechte Seite von (I6) vom Siedepunkt T= .:J(1), X 2 = 0, 

des reinen Stoffes I aus nach .J .:J = [} - [}(l) und nach d x2 = x:, so erhalt man 
-~ R 

mit e Rt;(l) = Po und mit Einfiilirung der HENRYSchen Konstante In A2 = R~ 
und Unterdriickung der zweiten und hoheren Potenzen: 

51 P 0. *+ 1 * R (&(1») Bod if - Po x2 X; x2 = 0 . 

(Sl' die zu itl gehorige Warmetonung. ist gleich der Verdampfungswarme ./1(1) 

des reinen Stoffes r.) . Mithin ist: 
d{)- R&(l) ( r). 
{I(i) = A(l) I- A P X2· 

. 2 0 
(I7) 

Eine Siedepunktserhohung oder -emiedrigung findet also statt, je nachdem die 

durch ~I ausgedriickte Fliichtigkeit des zugesetzten Stoffes groBer oder kleiner 

als der Normaldruck ist, bei dem beobachtet wird. 1m iibrigen ist ffir die Siede
punktserhohung die Verdampfungswarme des reinen Stoffes maBgebend . 

. Die Zusammensetzung der Dampfphase ist unter unseren Annahmen gegeben 

durch x~: x~ = ~I : Po XI. Auch fUr die Frage der Anreicherung des Stoffes 2 

in der DampfphaS: ist also der Faktor A Ip maBgebend. Allgemein laBt sich 
2 0 
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nattirlich das Mischungsverhaltnis in der Dampfphase ebenfalls aus (IS) ent
nehmen. 

Die Ahanderung der Siedepunktsgleichungen durch Variation des Druckes 
laBt sich durch Einfiihrung der .1Pfl-Glieder, Gleichung (6), und Berucksichtigung 
der Druckabhangigkeit der Aktivitaten a l und a2 bestimmen. Bequemer ist 
jedoch dann der Ubergang zu den Dampfdruckkurven (P, x). 

Schmelz- und Umwandlungskurven. Hierunter versteht man (T, x)-Kurven, 
gewohnlich bei Atmospharendruck, die den Zusammenhang zwischen der 
Schmelztemperatur oder Umwandlungstempe-
ratur einer kristallinischen Mi~chphase P und 1100 

den Konzen trationen Xl oder X 2 dieser Phase t °C 

darstellen. Die Zusammensetzung der koexi- t 
stenten Phase P', die in den verschiedenen 1000 

Unterfallen als Schmelze, Losung oder allotrope 
kristallinische Mischphase bezeichnet wird, wird 900 

gleichzeitig durch entsprechende (T, x')-Kurven 
angegeben, aus denen sich die zu der jeweils 
untersuchten Temperatur T gehorigen Konzen
trationswerte x~ oder x~ dieser Phase ablesen 
lassen. Fur den reinen Stoff I oder 2, wo x~ 

Abb.44. Cu- Si·Schmelzkurven, nur 
teilweise realisierbar (schema tisch). 

und X 2 bzw. x~ und Xl gleich 0 ist, laufen die 
beiden Kurven in den Schmelzpunkten :1(1) und :1(2) der beiden reinen Substanzen 
zusammen; im Mischungsgebiet konnen sie einen sehr verschiedenartigen Verlauf 
haben und entweder ganz oder nur teilweise realisierbar sein. Wir kommen 
auf diese Fragen sowie auf die Methoden zur Entwicklung der Schmelz- und 
Umwandlungskurven in Kapitel Fund G zurllck und behandeln zunachst die 
beiden (T, x)- und (T, x')-Beziehungen mit unseren analytischen Hilfsmitteln. 

Schmelzkurven fast reiner Stoffe (Xl ~ I). Man bezeichnet den Umwand
lungspunkt (T, x, x') zweier Mischphasen dann als einen Schmelzpunkt (meist 
bei Atmospharendruck), wenn 1500 

dieser Punkt durch ununter- tOe 
brochene StUcke der (T, x)
und (T, x')-Kurven mit dem 
Schmelzpunkt eines der reinen 1300 

Stoffe verbunden ist, was ent
weder nur fUr ein begrenztes 1200 

Konzentrationsintervall der 1100 

Fall sein kann (Abb. 44, Bei
spiel der Cu - Si-Legierung, 100fl0!----+:----.f::---~-;:---+.--~ 

0,2 ql' 0,5 0,8 ~o 
wo bei etwa 8500 C eine neue -x"'n 
kristallinische Phase auftritt), 
oder auch, bei genugend ahn

Abbi 45. Ni-Mn-Schmelzkurven, vollkommen realisierbar. 

lichen Stoffen, im ganzen Konzentrationsgebiet (Abb. 45, Beispiel der Ni-Mn
Legierung). 

Wir beschaftigen uns zunachst mit den Verhaltnissen in unmittelbarer Nahe 
des reinen Schmelzpunktes des Stoffes I (im Fall Abb. 45 konnen wir hierbei wahl
weise Mn oder Ni als Stoff I wahlen); wir erhalten dann eine auf Loslichkeit des 
Fremdstoffes in der festen Phase verallgemeinerte Theorie der Schmelzp,mkts- oder 
GeJ'tierpunktserniedrigung. Wir bemerken noch, daB sich alle foJ~enden Be
trachtungen in gleicher Weise auf eine allotrope Umwandlung in eine andere 
Kristallphase beziehen, da von irgendwelchen spezifischen Eigenschaften kein 
Gebrauch gemacht wird. 
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Wir gehen auf die allgemeinen Gleichungen (5) zurfick und wahlen zweck
maBig als Grundkonzentrationen ffir den Stoff I in beiden Phasen je die reale 
reine Phase (1), ffir den Stoff 2 in beiden Phasen je die idealisierte Losung 2 in I 

von den Konzentrationen X 2 = I, x~ = I (punktierte GroBen), als Normaldruck 
ffir beide Phasen den gleichen Druck Po. 

Dann bedeutet al die Arbeit beim Ubergang des Stoffes I aus den reinen 
Kristallen I in die reine Schmelze I unter Normaldruck Po (Funktion nur von T), '2 die Arbeit beim Ubergang des Stoffes 2 aus seiner idealen GrundlOsung in 
Kristallen des Stoffes I in seine ideale Grundlosung in der Schmelze des Stoffes I 

bei Po (Funktion nur von T). 
Die Gleichungen (5) erhalten dann die Form: 

I~ + LIP tL~ = 11 + LIP tL1 -aI' 
f~ + LlP#!~ = f2 + LIP#! 2-~2. 

Die Bezugszustande sind so gehalten, daB sie, wenigstens in der Nahe des 
Schmelzpunktes I, wirklich realisierbar sindl, so daB die GroBen it nebst ihrem 
Temperaturgang (durch die!l9 und spezifischen Warmen), die LlPtL in Abhangig
keit von P und T; endlich die f oder a in Abhangigkeit von x bzw. x', P und T 
ffir das ganze Gebiet in der Nahe des Schmelzpunktes I entweder direkt ge
messen oder von einem Punkt aus, wo die betreffende Phase realisierbar ist, 
durch geringe Extrapolation der p-, T- oder x-Werte ermittelt werden konnen. 
Durch Konstantsetzen von P erhaIt man aus beiden Gleichungen den Zusammen
hang zwischen T und x sowie T und x'. 

Ffir den Fall P = Po' auf den wir uns beschranken, fallen die LIP tL fort, 
und Wir erhalten, mit Einfiihrung der Aktivitaten (indem wir die Gleichgewichts
temperatur wieder 3- schreiben): 

~. 
a' --'----
~ =e R:J. 
~2 

Wir behandeln zunachst den Fall der Gefrierpunktserniedrigung eines prak
tisch den Fremdstoff nicht aufnehmenden Kristalls I (al = I) bei kleinen Fremd
stoffzusatzen zu seiner Schmelze (a~ < I). Es ergibt sich: 

und daraus, zarfickgehend .auf f~: 

st, 
- R:J 

a~ =e 

:J :J , f ast1 JA(l) 
II(p.,:J) = -itt (It) = at (1t(1)) + aT d T = T dT 

:J(1) :J(1) 

(I9) 

[wegen at (~(1)) = 0]. 3-(1) bedeutet den Schmelzpunkt des reinen Stoffes bei Po 
und ..1(1) die Schmelzwarme des reinen Stoffes I bei Po' in Abhangigkeit von T. 
Damit ist die Identitat von (19) mit Gleichung (3), § 20, die als allgemeine Aus
gangsgleichung zur friiheren Bestimmung der Gefrierpunktserniedrigung diente, 
erwiesen. 

Untersuchen wir nun, welche Anderungen in Gleichung (19) durch die Mit
loslichkeitdes Fremdstoffes 2 in der Kristallphase eintreten. Wir beschranken 

1 An Stelle der idealen Grundlosungen treten natiirlich in Wirklichkeit die unendlich 
verdiinnten Losungen. . 
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uns dabei auf den Fall der ideal verdiinnten Losung und nehmen weder in der 
Schmelze noch im Kristall eint: Dissoziation des Stoffes 2 an. Dann wird 
a l = r - x:' und 

, '* a l _ 1- X 2 "....,." _ .' if. + II-- * = r X 2 x2 • 
a 1 1- X 2 

Statt x~* tritt also jetzt in der (entsprechend vereinfachten) Gleichung (r9) fur 
* die Gefrierpuriktsemiedrigung die Differenz x~* - x; auf, oder x~* (r - :~) . 

Hier la13t sich aber das Korrektionsglied ohne weiteres aus (r82) entnehmen, und 
indem wir auf die vereinfachte Gleichung (3a), § 20, fUr die Gefrierpunkts
emiedrigung d [f zuruckgreifen, erhalten wir jetzt: 

!i, 

A & _ ,* ( R'~(l») R & (1) 
----a) - x 2 r - e --(1)- • 

& A 
(20) 

Hier kann das Exponentialglied gro13er oder kleiner als r sein, je nachdem 
Odie Arbeit $'2' urn den Stoff 2 aus der GrundlOsung im Kristall in die in der 
Schmelze zu bringen, positiv oder negativ, d. h. die Affinitat des Kristalls oder 
der Schmelze zu dem Stoff 2 gro13er ist. 1st die des Kristalls gro13er, so kehrt, 
wie man sieht, d[f sein Vorzeichen urn; statt einer Schmelzpunktsern£edrigung 
haben wir eine Schmelzpunktserhohung durch den Fremdstoff. Das ist z. B. der 
Fall fur die Zn-Cu-Legierung mit geringem Cu-Zusatz, oder fUr eine Mischung 
von KOH und wenig RbOH oder umgekehrt. Naturlich kommt auch der Grenz
fall $'2 ~ 0 vor, in dem der Fremdstoff uberhaupt keinen merklichen Einflu13 
auf den Schmelzpunkt hat (z. B. In-Pb-Legierung mit wenig Pb). Der weitaus 
haufigste Fall ist aberder, da13 der Kristall sich infolge seiner Ordnungstendenz 
gegen die Aufnahme von Fremdmolekillen in weit hoherem Ma13e straubt als 
die Flussigkeit; dann ist $'2 n~gativ und gra13 gegen R[f(ll, das Exponentialglied 
in (20) tritt nur als kleines Korrekturglied auf. 

Durch xi ausgedruckt, wird die Gefrierpunkts- oder Schmelzpunktsemiedri
gung nach (r82): 

!to !t. 

A & _ *. - R~(l) ( _ R~(l») R &(1) (20 a) 
(1) - x2 ere (1) , 

& A 

also wird die Anfangsneigung A! der (T, x2)-Kurve bei dem ublichen Fall nega-
X 2 

tiver ~2-Werte grofJer als die der (T, x~)-Kurve, meist sagar au13erordentlich 
viel gro13er (praktisch senkrecht). Allgemein hat nach (20a) die Neigung der 
(T, x2)-Kurve immer dasselbe Vorzeichen wie die der (T, x~)-Kurve; ein fUr 
zusammengehorige (T, x2)- und (T, x~)-Werte ganz allgemein gilltiger Satz, 
der aus (r82) und der Tatsache folgt, da13 die Aktivitaten nicht mit wachsenden 
Konzentrationen abnehmen konnen (Kapitel F; vgl. femer § 3r). 

Die (T, x)-Kurven bezeichnet man ublicherweise als (s)-Kurven (solidus, 
fest; Zusammenhang zwischen den Konzentrationen der festen Phase und der 
Schmelztemperatur), die (T, x')-Kurven als (l)-Kurven (liquidus). Die (s)
und (l)-Kurven gehen also, yom Schmelzpunkt der reinen Substanz aus, ent
weder beirle nach oben oder beide nach unten; immer liegt aber die (1)-Kurve 
uber der (s)-Kurve, weil beim Durchgang von ~2 durch a gleichzeitig mit der 
Vorzeichenumkehr von d[f auch durch den EXPonentialfaktor von (20a) eine 

Umkehr in dem GroBenverhaltnis A ,9- und A & bewirkt wird. x2 x; 
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Die weitere Diskussion der (s)- und (l)-Kurven verschieben wir auf Kapitel G, 
wo die verschiedenen moglichen Typen auf Grund spater zu erorternden Zu
sammenhange (KapitelF) diskutiert werden sollen. 

Den EinfluB des Druckes auf die Gestalt der allgemeinen Schmelzkurven (18) 
sowie auf die Konstanten der Grenzgesetze (20) hat man dadurch zu beriick
sichtigen, daB man iiberall it + LIP 11: + LIP P, statt • einsetzt und die LIP p, durch 
die betreffenden Volum-Druck-Abhangigkeiten ausdriickt. 

Die Konstanten der Schmelzpunktsbeeinflussung. Sind die beiden Kon
stanten A(1) und 'z der Formeln (20) und (20a) nicht anderweitig bekannt, so 
kann man sie aus der Anfangsneigung der (s)- und (l)-Kurven nach diesen 
Gleichungen bestimmen. Die so. gewonnene Konstante 'Z(fj(1») hat nun Be
ziehungen zu Konstanten anderer Grenzgesetze. s.tz ist seiner Definition nach 
gleich der Differenz '"'~ - ,",z der beiden Grundlosungen (Kristall und Schmelze) 
unter Normaldruck. Nun ist p,(g.) (.u-Wert des Gases,2 unter idealisiertem Normal
druck) minus ,",Z fur jede Phase die in den Dampfdruckberechnungen dieses 
Paragraphen [Gleichung (62)] als ~z bezeichnete GroBe, also: 

(21) 

wo Aj und A~ die Konstanten des HENRYSchen Gesetzes fUr Normaldruck der 
kondensierten Phase bezeichnen. Fur ~Z(fj(l») sind speziell diese Konstanten bei 
der Temperatur ,9-(1) einzusetzen. In den Gleichungen (20) tritt dann statt der Ex-

ponentialglieder das Verhaltnis !: oder !~ auf. In dieser Form sind die Schmelz

punktsgleichungen (20) 18govon VAN'THoFF angegeben worden l . Die Beziehung 
(21) ist eine von jenen, die die Konstanten verschiedenartiger Untersuchungen 
miteinander in Beziehllng setzen oder auseinander zu berechnen gestatten. 

S!. , 
Weiterhin kann e-R' T = !2 auch direkt 3J.s Verteilungskoeffizient C des 

2 

Stoffes 2 zwischen der nahezu reinen fliissigen Phase und der nahezu reinen 
festen Phase des Stoffes I aufgefaBt werden. 

Loslichkeitskurven fast reiner' Stoffe. Der Unterschied zwischen dem 
Schmelzen einer kristallinischen Mischphase und dem "sich Auflosen" in einer 
solchen Phase ist thermodynamisch nicht streng zu fassen; man denkt zwar 
beim Schmelzen mehr an FaIle, in denen die flusslge Phase annahernd dieselbe 
Zusammensetzung besitzt wie die feste, bei Loslichkeit an Fane, in denen die 
fliissige Phase im wesentlichen aus dem anderen Stoff besteht, doch handelt 
es sich hier offenbar nur urn quantitative Unterschiede. Eine besser begrundete 
Unterscheidung wird sich auf Grund des oben fur die Schmelzkurve gegebenen 
Kriteriums geben lassen, indem man die (T, x)- und (T, x/)-Kurven, auf denen 
der untersuchte Punkt liegt, bis zu hoheren Temperaturen verfolgt; kommt man 
dabei, wie in Abb. 44 und 45, bis zu dem Schmelzpunkt des reinen Stoffes I oder 2, 
so wird man die Kurven als Schmelzkurven ansehen konnen. Dieser Fall braucht 
jedoch nicht immer vorzuliegen. Betrachtet man z. B. die (T, x)- und (T, x ' )
Kurven des Systems Kochsalz-wasserige Losung, so haben sie, in dem realisier
baren Bereich, etwa die in Abb. 46 dargestellte Form: (Phase P = wasserige 
Losung, Phase P' = Kristallphase; die Zuordnung P -~ solidus, P' -~ liquidus 
wird hier verlassen). Sie enden bei einer oberen Temperatur, wo sich das ganze 
Losungswasser in Dampf verwandelt, der nunmehr mit der kristallinischen Phase 
P' (die uberhaupt nicht merkliche Mengen Wasser aufnimmt) im Gleichgewicht 
-------

1 Z. f. physik. Chern. Bd. 5, S. 322, 1890. 
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ist. In solchen Fallen spricht man nicht vom Schmelzen, sondern vom sich Losen 
eines Stoffes; natlirlich ist auch diese Art der Definition keine absolute, insofern 
als das Auftreten anderer Phasen noch sehr vom Druck abhangen kann. 

Wir behandeln hier zunachst solche Falle, in denen bei jeder Temperatur 
links von dey linkeD. und rechts von der rechten Kurve untersattigte Gebiete 
liegen, so daB, wie etwa im Falle der Abb. 46, 
aile Zustande der wasserigen Losung mit 
kleinerem NaCl-Gehalt bis zum GehaIt 0 + 100 

und aile Zustande der NaCl-Phase mit 
kleineren als dem (hier an sich schon sehr 
kleinen) Gleichgewichts-H 20-Gehalt realisier-
bar sind. In solchen Fallen ergibt sich die 
Festsetzung der Konzentrationsbezugszu-
stande ganz zwanglaufig; man wird fUr die +50 

Phase, die das Konzentrationsgebiet X 2 von 
obis zur (T, x)-Kurve ausfiillt, den Zustand 
Xl = I, x2 unendlich verdiinnt (und auf 
X 2 = I normalisiert), als Bezugszustand 
wahlen, fUr die andere Phase den Zustand 
x~ = I, x~ unendlich verdiinnt. Wir haben 
dann: st1 = y~ - f.L1 ' st2 = f.L~ - Y2' Wir be
merken noch, daB die Losung (Phase P) 
auch hier keine flussige zu sein braucht, daB 
aber andererseits auch Falle vorkommen, in 

o 

(T,x)-Kurve 
riird.wassrige . 

Liisung (r,x'j-I(urve 
fiira. Krista/lplfas 

denen beide Phasen flussig sind. -¥oo!:-------.".o,'j .. ------} 
Statt (18) erhalten wir hier, wieder unter _ xNa.C'l ~o 

Fortlassung der Druckglieder, auf ganz dem
selben Wege die Gleichungen: 

st, 
a -
-f-=e RT , 
~l 

.!t, 
~2 = eRT . 
a~ 

Abb. 46. LOslichkeitskurve 
NaCl-H,O-LOsung. 

Hier mussen, urn die Kurven voraussagen zu konnen, die a als Funktionen 
von x bzw. x' und T, die st als Funktionen von T bekannt sein. Ein Unterschied 
gegenuber der Schmelzkurve besteht darin, daB die· Temperatur, von der aus 
man st und a mit Hilfe der Umsetzungs- und Verdiinnungswarmen sowie der 
spezifischen Warmen nach T entwickelt, nicht durch das Problem bestimmt, 
sondern belie big ist; bei Gleichgewichten, die sichin dieser Form bis zur Zimmer
temperatur erstrecken, wird man wohl immer diese als Ausgangstemperatur 
wahlen und auch fUr diese die a-Werte in Abhangigkeit von X bzw. x' zu be
stimmen suchen. 

Fur den schon in § 20 behandelten Grenzfall a~ = I oder ~~ = 0 [d. h. nach 
(222), st1 unendlich groB] erhalten wir aus (222) die einfache Loslichkeitsbeziehung: 

a, 
RT 

f!2 = e 

die bei Entwicklung von st2 nach T von To aus zu der dort angegebenen Gleichung 
(8) fiihrt und eine der wichtigsten Beziehungen zur Bestimmung von Aktivitaten 
aus Standardwerten Sl2(To) und Warmeeffekten (bei Losung des Stoffes 2 in d~r 
reinen Phase I) sowie Verdiinnungs- und spezifischen Warmen darstellt. Wir 
wollen jetzt sehen, wie unter denselben vereinfachenden Annaillnen, die wir bei 
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der Schmelzkurve gemacht hatten, die Loslichkeit des Stoffes I (etwa Wasser) 
in der Phase p' (etwa Ather) die obige Beziehung andert. Wir finden, auf ganz 
entsprechendem Wege, bei hinreichend geringer gegenseit!ger Loslichkeit [g Gleich
gewichtskonzentrationen (Loslichkeiten) bei gegebenen p und T, analog den 
Bezeichnungen 1C und :J gewahltJ aus (221) und (2221: 

Die durch . endliche Werte il2 bedingte Loslichkeit des Stoffes I (H20) in der 
Phase p' (.Ather) hat also den EinfluB, die Loslichkeit des Stoffes 2 (Ather) in 
der Phase P (H20-Losung) bei der betreffenden Temperatur herabzusetzen; 
dieser EinfluB sinkt, wie man sieht, unter IOfo, wenn ~l > 4,6R T wird. Gleich
zeitig sinkt die Konzentration des Stoffes I in der Phase p' unter IOfo. 

1st, wie haufig, nur die Aufnahmefahigkeit der einen (meist kristallinischen) 
Phase p' flir den anderen Stoff (I) sehr beschrankt, wahrend die Phase P, wie 
in unserem Beispiel, Abb. 46, relativ groBe Mengen des Stoffes 2 aufnehmen und 
demnach starke Abweichungen der Aktivitaten von den Grenzgesetzen zeigen 
kann, so gilt statt (23), wie man leicht ableitet, die allgemeinere Gleichung: 

(23 a ) 

Da sich al nach Gleichung (6), § 21, durch ff2 ausdriicken laBt, hat man hier 
eine verallgemeinerte Gleichung zur Bestimmung von Gleichgewichtskonzen
trationen - oder wenn diese bekannt sind, von Aktivitaten - vor sich, in denen 
der EinfluB der Aufnahme des Fremdstoffs durch das Losungsmittel ausreichend 
genau beriicksichtigt ist. 

Bezugskonzentrationen in allgemeinen Fallen. Der Fall, daB die betrachtete 
Phase bei der Untersuchungstemperatur durch eine ununterbrochene Mischreihe 
mit einer der reinen Phasen zusammenhangt, ist im Gesamtbild der binaren 
Zweiphasengleichgewichte nicht die Regel, sondern die Ausnahme. Schon in 
dem verhaltnismaBig noch sehr einfachen Fall der Abb. 45 ist fiir die Schmelze 
[oberhalb der (T, x')-KurveJ in der Nahe des Minimums nur ein kleines, mit 
steigender Temperatur allmahlich erweitertes Konzentrationsgebiet realisierbar; 
ganzlich unrealisierbar sind hier in der Nahe der Minimumstemperatur die 
Schme1zen der reinen Stoffe I und 2, da sie bei der betreffenden Temperatur 
weit unter den natiirlichen Schmelzpunkten lagen. Es sind also in so1chen Fallen 
auch die in den Gleichungen auftretenden st'-Werte nicht direkt meBbar, ebenso
wenig natiirlichdie a-Werte bis zu den Grenzkonzentrationen Xl = I oder x2 = I. 

In solchen Fallen bieten sich generell zwei Wege: entweder die Methode der 
Extrapolation aus dem der Messung zuganglichen in das nicht direkt realisierbare 
Gebiet oder die Wahl anderer Bezugszustande, die in der Nahe des Unter
suchungsgebietes liegen und vollstandig realisierbar sind. 

1m Falle der Abb. 45 ware wahrscheinlich die Extrapolationsmethode ohne 
allzu groBe Unsicherheit anwendbar. Es wiirde sich namlich z. B. bei der Be
stimmung von st'l CObergang fester Stoff I -~ reine Schmelze I) nur urn die 
Extrapolation der spezifischen Warme der unterkiihlten Schmelze I handeln, 
da st'l (= 0) und ~l (=A(l)) flir den Schmelzpunkt :J(1) und die spezifischen 
Warmen der reinen festen Phase flir beliebige T direkt meBbar sind. Die Aktivi
tiiten a; und ff~ der Schmelze waren bei :J(1) noch bis Xl = I realisierbar und aus 
Arbeiten oder Gleichgewichten bestimmbar und zu tieferen Temperaturen dann 
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aus den im zuganglichen Bereich gemessenen spezifischen und Ver~iinnungs
warmen extrapolierbar, ohne daB man den Bezugszustand wechseln miiBte. 

In mittleren Konzentrationsgebieten ist natiirlich in Fallen, wie Abb. 45, 
die Bezugnahme auf die reine Phase 2, also die Kombination a:, a~ oder ~:, a~ 
oder schlieBlich ~:, ~~ ganz gleichberechtigt. 

Andere Bezugszustiinde als die reinen Stoffe wird man dagegen in solchen 
Fallen wahlen, wo die Extrapolation bis zu realisierbaren reinen Phasen ent
weder unmoglich oder unsicher oder unbekannt ist. Das wird vor allem dann 
der Fall sein, wenn die betreffende Mischphase, bei der Untersuchungstempe
ratur oder fUr das ganze zusammenhangende Existenzgebiet, von den reinen 
Phasen beiderseitig durch MischungslUcken getrennt ist. Die Trennung eines 
ganzen Existenzgebietes von dem der reinen Phasen scheint allerdings bei 
Fliissigkeiten nicht vorzukommen, so daB man also hier prinzipiell stets die eine 
oder andere reine Phase, wenn auch nicht immer bei der Untersuchungstempe
ratur, als Bezugszustand wahlen konnte. Dagegen gibt es kristallinische Phasen, 
die in ihrem ganzen Existenzgebiet von den reinen Stoffen durch Mischungs
liicken getrennt sind, so etwa eine Cu-Zn-Legierung mit 36-55 Ofo Zn-Gehalt, 
die nur in dem Q.ngegebenen (mit der Temperaturvariabeln) Konzentrations
gebiet zwischen etwa 500 und 9000 C existenzfahig ist, wahrend sich bei Uber
schreiten dieses Gebietes entweder eine anders zusammengesetzte Schmelze oder 
ein Zn-armerer Mischkristall oder eine geordnete Mischphase CUaZn3 ausscheidet. 
In solchen, nicht selten vorkommenden Fallen wird man entweder auf eine 
Trennung der p. in nur temperaturabhangige Normalglieder und Restarbeiten 
iiberhaupt verzichten oder einen bequem realisierbaren Bezugszustand, von dem 
aus man etwa die st- und m -Werte zu bestimmen vermag, willkiirlich heraus
greifen. Fiir Phasen, die· in das Gebiet der Zimmertemperatur hineinreichen, 
wird man natiirlich die Bezugnahme auf einen bei Zimmertemperatur realisier
baren Zustand vorziehen. 

Geordnete Mischphasen. Wir wollen nicht behaupten, daB das Auf1;reten 
vollstandig abgeschlossener. Mischungsgebiete, das die kristallinischen Phasen 
von den fliissigen zu unterscheiden scheint, immer mit einer erheblichen Tendenz 
zur Molekiilbildung oder zu regelmaBiger Anordnung der beiden Atomarten 
im Gitter, also mit der Existenz weitgehend geordneter Mischphasen zusammen
hangt. (ImFalle der erwahntenCu-Zn-Legierung konnte man etwa an die beiden 
Mischphasen CuaZn und CuZn denken, die ineinander, aber nicht in die weiteren 
Zusammensetzungen kontinuierlich iiberzugehen vermogen.) Es scheint aber~ 
als ob doch in der iiberwiegenden Zahl der Falle, wo ein stetiger Obergang zur 
reinen Phase nicht moglich ist, ein kontinuierlicher Zusammenhang mit einer 
(oder eventuell mehreren?) geordneten ¥ischphasen bestande, wenn nicht gar, 
wie sehr haufig, dieser Zusammenhang s6 ausgesprochen ist, daB eine merkliche 
Abweichung von der Ordnungskonzentration der betreffenden Mischphase iiber
haupt nicht beobachtet wird. In·allen solchen Fallen bietet sich die Ordnungs
konzentration einer derartigen MischphaSe als der naturgegebene Konzentra
tionsbezugszustand dar, zumal dann, wenn die in § 2I vorgetragene Theorie 
der geordneten Mischphasen sich in groBeren Konzentrationsgebieten be
statigen und auf Mischphasen allgemeiner Zusammensetzung erweitern lassen 
soUte .. Werden wir dann, unter Zugrundelegung der Ordnungskonzentration 
als Bezugszustand, in den Grenzfallen verhaltnismaBig einfache GesetzmaBig
keiten zu erwarten haben, deren Konstanten wichtige Eigenschaften der Misch
phase charakterisieren und vondenen aus sich die komplizierten Falle vielleicht 
allmahlich aufschlieBen lassen? Als Beispiele dafiir; wie auf Grund der anzu
nehmenden Ordnungstendenz und in speziellen Fallen auf Grund der in § 2I 
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aufgestellten Aktivitatsbeziehungen (18) sich das Verhalten von Mischphasen 
im Gleichgewicht mit anderen Phasen angenahert voraussagen laBt, werden wir 
hier behandeln: die (1)-Schmelzkurve einer streng geordneten Mischphase, die 
(1)- und (s)-Kurve einer maBig geordneten Mischphase, die Umwandlungskurven 
von geordneten Mischphasen in fast reine kristallinische Phasen und in 
andere geordnete Mischphasen. 

Die (l)-Schmelzkurve einer streng geordneten Mischphase. Tritt eine ge
ordnete Mischphase bereits bei so hoher Temperatur auf, daB sie mit der Schme1ze 
koexistenzfahig ist, so ist die (1)-Schmelzkurve in einem mehr oder weniger groBen 
SHick realisierbar. Wir nehmen zunachst an, die Ordnungstendenz der Misch
phase sei so groB, daB bei allen mit ihr koexistenten Zusammensetzungen der 
Schme1ze die Abweichungen von der Ordnungskonzentration sehr klein, wenig
stens kl~iner als IOfo sind. Dann beschrankt sich das wesentliche Interesse auf 
die Form der (l)-Kurve, d. h. die Beziehung zwischen Gleichgewichtstemperatur T 
und Gleichgewichtskonzentration x' der ijussigen Phase P' bei einem bestimmten 
Druck, den wir hier zunachst als Normaldruck Po annehmen wollen. Wir ver
wenden als Konzentrationsbezugszustand der festen Phase P die Ordnungs-

konzentration Xl = _+vl ,x2 = _+vL- (die darauf bezuglichen GroBen sind - ~ ~ - ~ ~ 

y, L ~ usw.), als Grundkonzentration der flnssigen Phase P' die gleichen 
w , Vl I Va (,." ) d' d d' A- . 1 erte ~l = v+v' ~2 = v+v fJ, 1: ,~ usw. . "1 un "2 sm le qUlva ent-

1 a 1 z 
zahlen, mit denen die Stoffe lund 2 in der geordneten Mischphase vertreten 
sind. Dann ist it1 bzw. ·sts die Arbeit beim Ubergang. des Stoffes I bzw. 2 aus 
der geordneten Mischphase in die flnssige Phase von der Zusammensetzung "1 : "s' 
Der hier ffir die flnssige Phase neu eingefuhrte Bezugszustand mit dem Kon
zentrationsverhaltnis "1 : "s hat dann besondere Vorteile, wenn ein so1cher Zustand 
mit zu den realisierbaren Teilen der (l)-Kurve gehort, und speziell, wenn auch die 
flnssige Phase dieser Zusammensetzung infolge Molekillbildung die Eigenschaften 
einer teilweise geordneten Mischphase (Molekillphase) besitzt, dagegen den Nach
teil, daB er bei Temperaturen unterhalb dieser (x: = xl)-Gleichgewichtstemperatur 
nicht mehr direkt realisierbar, sondern nur noch durch Extrapolation theoretisch 
erreichbar ist. Die Formeln bei Zugrundelegung anderer Bezugszustande sind 
aber so einfach abzuleiten, daB wir uns mit dieser Wahl a1s Beispiel begniigen. 

Die Gleichgewichtsbedingungen lauten dann nach (5): 

I' = f -st } .. ~ .. 1 1. 

!2 = ~2 -st2 

Aus derBeziehung x1df1 + xsdfs = 0, (25), § II, folgt fUr die geordnete Misch
phase, deren Mischungsverhaltnis Xl: X2 praktisch konstant = VI :"2 gesetzt 
werden kann, durch· Integration von ! = 0 an: 

Vl~l + v2!l\ = O. 

Durch Einsetzen in die obigen Gleichungen erhalt man also: 

Vl!~ + "2!~ = -st, (25) 
wo auf der rechten Seite st die Bedeutung der Arbeit beim Ubergang der ge
ordneten Mischphase in die Schmt:lze von der Ordnungskonzentration (bei der 
jeweiligen Untersuchungstemperatur) hat: 

.=~~+~~. ~~ 
Um (25) zu einer angenaherten Darstellung der Schmelzkurven zu ver

wenden, entwickeln wir st, oder besser R"T' von der Temperatur {! aus,. die der 
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Schmelze von der Grundkonzentration ~~, ~; entspricht. Bei dieser Temperatur 
{t ist definitionsgemaB die Arbeit der einzelnen Stoffe und somit auch der 
gesamten Verbindung beim Ubergang in die kristalline Phase von der zu
gehorigen Konzentration gleich Null. Da nun die kristalline Phase wegen der 
Annahme der strengen Ordnung1 praktisch stets in Ordnungskonzentration sich 
befindet, ist mit der hier zu verfolgenden Annaherung Sf(~) = $tCI!) , also wegen 

Sf(fn = 0 auch it<tO = o. Indem wir von diesem Punkt aus : T nach -4 T = -4 ,[} 
= {t -,[} bis zur zweiten Potenz entwickeln, erhalten wir: 

,~ 

:T = - f R~2 d T = if! . ~;cr + { iff - c~2 R Cp } 14// . (25b) 
~ 

Hierbei bedeutet ~ die der Arbeit $t entsprechende irreversible Warmetonung 
pro Mol der geschmo1zenen "Verbindung", 4 die (reversible) Schmelzwarme im 
Schmelzpunkt {t, c~ und Cp sind die auf die molare Einheit der "Verbindung" 
bezogenen Warmekapazitaten der Schme1ze und der kristallinischen Phase; c~ 
muB aus dem Verhalten oberhalb des Schmelzpunktes extrapoliert werden, 
falls die unterkiihlte Schmelze nicht realisierbar ist. 

Zur Auswertung von (25 b) sind nunmehr noch die ~~ und ~~ durch die .1 x 

und T auszudriicken. Bei der Entwicklung von R~T beschranken wir uns 

auf die Entwicklung nach x, indem wir der Einfachheit halber annehmen, daB 
die Temperaturabhangigkeit dieser GroBe keine erhebliche Rolle spielt. Wir 
entwickeln : 

I'~' ~2' ("')2 --'.02. __ 1_0112 • .1x,+~_.C!l2 ~X2 
Rf}- R,9-0x~(x!) .. 2 R,9- OX~2(x,) '--2-' 

_2 _2 

Hierbei bedeutet -4 x~ die Differenz x~ - ~~ . Die Differentialquotienten der rechten 
Seite sind ebenfalls bei der Ordnungskonzentration zu nehmen, wie der tief~ 
gestellte Index (~~) andeutet. Wir schreiben zur Abkiirzung: 

(25 c) 

also: 

g = m Li x' + L (Li X')2. (25 d) R,9- 'Y.. 2 2 .. 2 

Wendet man hier die Beziehung (27) des § II zwischen den ~f zur Bestimmung 
von ~~ an, so erhlilt man2: Ox 

lL = _.!:'.2.. Li x' _ { (Vl + V2)2 + 1·2 } (4x ' )2 
R,9- V CJ!.. 2 CJ! V X l' 2' 

1 1 1 
(25e) 

wobei noch (4 X')2 statt (f! X~)2 gesetzt ist, da diese GroBe auch gleich (f! X~)2 ist. 

1 Von der Einschrankung, die in dieser Annahme liegt, werden wir uns spater be
freien kiinnen, indem wir als Bezugskonzentration nicht, wie hier, die Ordnungskonzen
tration wahlen, sondern diejenige, bei der die Konzentration von Kristall und Schmelze 
gleich ist und die zugleich nach den allgemeinen Regeln von Kap. F das Maximum oder 
Minimum zweier zugehiiriger Koexistenzkurven darstellt. Flir diese Bezugskonzentration 
existiert stets eine Temperatur, die zugehiirige Schmeiztemperatur, bei der it = se = 0 ist, 
so daB die Entwicklung (25 b) anwendbar wird. 

~~ ~~ ~~ 
2 , f c!~ , fx~ og, f x~ ., , Da II = 0' ¥, d(::!x2 ) = --,-~,- d(4 X 2) = -R8- -:;;r ['I' + X4 X 2] d (4x2), 

~2 Xl vX2 ~l 
o o o 

wobei 

Schottky, Thermodynamik. 26 
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Setzt man nun die heiden Ausdrficke (25d) und (25e) zusammen mit der 
Entwicklung (25 b) in· die durch R T dividierte Gleichung (25) ein, so ergibt sich: 

(VI + V2)2 (~X')2_~.~It+.{L_CP'-cp}(~1t)2 (26) 
VI P 2 - R ft {t R ft 2 R ft 2 • 

Hieraus folgt, daB die Beziehung zwischen 43- und 4 x~ in erster Annaherung 
(Vernachlassigung des zweiten Gliedes der rechten Seite) parabolischen Charakter 
hat; wegen p > 0 (Kapitel F) und 4> 0 liegen aIle Schmelzpunkte unterhalb !t, 
der Punkt (-!t, ~l' ~2) ist der Scheitel einer Parabel, deren Achse parallel zur 
T-Achse nach unten zeigt. 

Begnfigen wir uns flir die weitere Diskussion mit dem ersten Glied der 

rechten Seite, so erkennen wir, daB in der Parabel (~:, 4 x~) nur noch eine 

Konstante auftritt, weIche die Kombination .. 

.(.1 VI 2 

Rtf· (vI -t'- V2)2 'P 

enthalt. Je groBer diese Konstante ist, desto breiter ist die Parabel. Spitz
bogige Schmelzkurven werden wir also desto eher zu erwarten haben, je kleiner 

die relativen Schmelzwarmen R41t ' je kleiner der v-Bruch ist und vor allem, je 

groBer der in erster Naherung fiii- beide ~-Werte maBgebende Faktor p ist. 
Spezialfal1: auch die Schmelze ist eine, wenn auch weniger streng, geordnete 

Mischphase. Gleichung (26) ist ohne spezielle Annahmen fiber die Werte p und X , 
der ersten und zweiten Differentialquotienten der ;: It nach den Konzentra-

tionen x' der Schmelze abgeleitet. Wir wollen jetzt den Spezialfall betrachten, 
daB die Schmelze ebenfalls eine geordnete Mischphase im Sinne des § 2I, 
namlich eine geordnete Moleklilphase ist. Dann ist, in der Nahe der Ordnungs
konzentration, der Gang der /-l' mit den x' auch in zweiter Naherung durch den 
Dissoziationsgrad tX' (S. 375) festgelegt. Wir erhalten nach (20), § 2I, im Fall 
VI : V 2 = I : I flir die Summe der f den Ausdruck: 

!~ + f~ = - 4 R.9-· (VtX'2 + (4. X')2 - tX') . 

An Stelle von (26) erhalt man sodann, wobei das zweite Glied der rechten 
Seite sogleich weggelassen ist: 

4 (V~ + (:dx')2 - tX') = ±4 It. (26a) .. R{t2 

Dies ist die Gleichung einer Hyperbel. Die Asymptoten der Hyperbel haben 
dabei dieselbe Neigung, wie wenn ein beliebiger Fremdstoff den Schmelzpunkt 
erniedrigte. Ffir 4 x' ! ?> tX' kann man namlich naherungsweise setzen: 

Rlt2 
4.9- = 4 A . ( 14 x' 1 - tX' + ... ) . 

DieAsymptotenschneidensi~hineinemPunkte 4 x= ound 4.9- = -4tX'· Rjt . 
Dieser Punkt £alIt mit dem Schrnelzpunkt zusammen, wenn tX' = 0, also ··die 
Dissoziation der Verbindung in der Schmelze unendlich klein ist. Flir endliche 
Dissoziation tX' wird der Abstand des realen Schmelzpunktes vom Schnittpunkt 
der Asymptoten desto kleirter, je geringer der Dissoziationsgrad tX' ist, und die 
Kurve ahnelt dann immer mehr einer geknickten Geraden. Noch besonders 
sei darauf hingewiesen, daB unter den hier gemachten Voraussetzungen positive 
und negative Abweichungen 4 x vom idealen Mischungsverhaltnis gleiche Werte 
flir 4.9- ergeben. Die Hyperbelliegt symmetrisch zur .;13--Achse. 
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Vergleich mit der Erfahrung. Vergleichen wir die Beziehungen (26) mit der 
Erfahrung, so finden wir die Aussage, daB die (l)-Kurve einer geordneten Misch
phase eine mehr oder weniger spitzbogige Parabel bzw. Hyperbel ist, gut be
statigt. Abb.47 zeigt am Beispiel der Phosphor-Schwefel-Mischung einen Fall, 
in dem eine ganze Auswahl von verschieden spitzen Bogen anzutreffen .ist, die 
verschiedenen geordneten Mischphasen entsprechen 1; zu beiden Seiten eines 
Maximums herrscht jeweils Gleichgewicht der Schmelze mit der kristallinischen 
Mischphase, die der Zusammensetzung im Maximum entspricht2. 

DaB die (l)-Schmelzkurven kristallinischer "Verbindungen" in erster Nahe
rung einen parabolischen VerIauf haben, ist nun schon fruher erschlossen worden; 
H. A. LORENTZ und STORTENBECKER3 haben auf 

320 
ganz anderem Wege gezeigt, daB im Schmelz-
punkt !t, wo die Verbindung mit der Schmelze 300 

von Ordnungskonzentration im Gleichgewicht 280 

ist, eine kleine Anderung der Zusammensetzung 
der Schmelze die Arbeit beim Ubergang der 260 

ganzen Verbindung in die Schmelze in erster ZIf() 

Ordnung nicht beeinfluBt, woraus ein Gang 220 

der Schmelzpunkterniedrigung proportional 
(4 X)2 bereits folgt. . ~ 200 

Gleichung (26) geht aber uber diesen Satz .!i; 180 

von LORENTZ und STORTENBECKER hinaus, r.. 160 

indem sie gestattet, einen Zusammenhang ~ 
zwischen der Form der Parabel und der oben ~ 1110 

angegebenen kombinierten Konstanten anzu- ~ 120 
~ 

geben. In dieser Konstanten ist :/{} direkt 100 

meBbar (wenn auch leider erst in e'iner sehr· 80 

geringen Anzahl von Fallen bisher gemessen); 60 

der )I-Bruch ist durch die Zusammensetzung 
der "Verbindung" gegeben. Gleichung (26) kann 
also zu einer Bestimmung von ffJ dienen, was 20 

o fill die Kenntnis der in der flussigen Schmelze 
zwischen den Atomen oder resistenten Gruppen 
der beiden Stoffe 1 und 2 wirksamen Krafte -20 

!\ 

1/\ 
1 \ 

It \ 

V~ , 

J 

/ 
\ / 

20 110 60 80 100 
(lew. % Schwtifel 

von groBer Bedeutung ist. Wir Bnden auf -If(} 0 

diesem Wege in einigen Beispielen von Ver
bindungen, deren Schmelzwarmen und (l)-Kur Abb. 47. Schmelzkurven von geordneten 

Mischphasen Phosphor-Schwefel. 
ven bekannt sind, folgende ffJ-Werte : 

Mischphase: Jel': ffJ = 40 - 60 

H 2SO,· H 20: ffJ = 16 - 23 

NaPb: ffJ = 13,5 - 14,9· 

Wurde es sich in der Schme1ze urn eine ideale Mischung der betreffenden 
Stoffe handeln, so willde sich fUr das in diesen Fallen vorIiegende Mischungs
verhaItnis 1 : I, wie man leicht nach (25 c) ausrechnet, ffJ = 2 ergeben. Die ge-

1 Es sind auf der Abszisse nicht Molenbriiche, soildern Gewichtsprozente aufgetragen, 
die aber in anbetracht der eng beieinanderliegenden Atorngewichte (P: 31, S: 32) mit den 
Molenbruchprozenten fast iibereinstimrnen (x =·0,5 liegt etwa bei 51 % Schwefel). 

2 Wegen der vollstlindigen Diskussion derartiger Kurven vgl. Kap. G. 
3 Z. f. physik. Chern. Bd. 10, S. 183, 1892. 
4 Es handelt sich urn die stabile Modifikation. 

26* 
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fundenen p-Werte sind also 7-30mal "zu hoch". Diese Tatsache erweist sich bei 
naherer Priifung doch als sehr plausibel; sie laBt sich namlich (auBer durch die An
nahme von Wechselwirkungen zwischen den freien "tomen bzw. Atomgruppen) 
durch die bereits diskutierte Annahme einer weitgehenden Assoziation der in 
der Fliissigkeit vorhandenen Atome zu groBeren Komplexen, in erster Linie zu 
den der Verbindungsformel der kristallinischen Mischphase entsprechenden 
molekularen Verbindungen (JCl, H 2S04 ° H 20, NaPb) erklaren. 

In derartigen Fallen kann die Formel (26a), die wohl zuerst von J. J. VANLAAR 
angegeben wurde, angewandt und hieraus der Dissoziationsgrad ex' berechnet 
werden, sofern er sich klein gegen I ergibt, was die ausdriickliche Voraussetzung 
fiir die Ableitung der Formeln in § 21 warl. So findet man fiir JCl ex' '"" 0,022, 

was wenigstens der GroBenordnung nach richtig sein diirfte. Fiir H 2S04 , H 20 
liegen, infolge elektrolytischer Dissoziation der. Schmelze, die Verhaltnisse zu 
kompliziert, urn eine Rechnung nach dem Massenwirkungsgesetz durchfiihren zu 
konnen. Fiir NaPb wird ex' '"" 0,07, ein Wert, der kaum noch als klein gegen I 

zu bezeichnen ist. Fiir fliissige Mischphasen organischer Stoffe liegen analoge 
Berechnungen vor allem von R. KREMANN und Mitarbeitern VOT. 

Der Fall p < 2 kann natiirlich auch eintreten, z. B. bei Systemen, deren 
Aktivitatskurven zudem in Abb.33 (S.360) dargestellten Typus gehOren. Ein 
solcher Fall diirfte z. B. bei der Mischphase Naphthalin-m-Dinitrobenzol I: I 

vorliegen, wo die kristallinische Phase anscheinend streng geordnet ist, wahrend 
die (l)-Kurven praktisch horizontal verlaufen. 

Eine Nachpriifung der Gleichting (26) wiirde eine gesonderte Bestimmung 
der f.l-Werte oder Aktivitaten °derartiger, Schmelzen auf anderem Wege (durch 
Dampfdrucke, elektromotorische Krafte oder ahnlich) verlangen, die anscheinend 
fiir die Falle, in denen sowohl die Schmelzkurven wie die Schmelzwarme bekannt 
sind, noch nicht vorliegt. . . 

Druckabhangigkeit der (l)-Kurven. Weicht manbei der Untersuchung der 
(l)-Kurven von dem Normaldruck Po' fUr den Sl bestimmt ist, ab, so andert sich 
Gleichung (25) zunachst nur dadurch, daB zu $l ein Zusatzglied LiP fL' - LiP fL hin
zutritt, in dem die fL sich, ebenso wie die Sl, auf die Kombination Y1fLl + Y2fL2 

beziehen, also die chemischen Potentiale der gesamten "Verbindung" darstellen. 
Diese Druckreste werden dargestellt durch: 

P P 

f~~ dP-f~~dP~bJP, 
P. P. 

wobei n die Molenzahl der ganzen Verbindung, b die Volumanderung beim 
Schmelzen eines Moles der Verbindung in der Schmelzphase von Ordnungskon
zentration bedeutet. An der Entwicklung der linken Seite von (25) andert sich 

nichts, nur daB p in Gleichung (26) jetzt die Bedeutung Rift' ~ ;~ fiir die 

Werte (.{}o, p, ~i) statt (.{}o ,Po, ~~) hat. Vernachlassigen wir wieder die Temperatur
abhangigkeit von p (die sich in ahnlieher Weise wie hier die Druckabhangig
keit leicht beriicksichtigen lieBe) , so konnen wir schreiben: 

oq; 
p = P(p.l + 0 P L1 P , 

1 Durch Vergleich von (26) und (26a) sieht man, daB in diesem Falle gilt: IX =_1 ; 
q; 

vgl. auch (31). 
2 Bzw. _ 0.04. wenn man berUcksichtigt. daB dieser Dissoziationsvorgang nach der 

Formel 2 JCI ~ J 2 + CI2 verlauft und mit dem .. Dissoziationsgrad" den Anteil der zer
fallenen JCI-Molektile ausdrUcken will. 
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. fhp 1 ° (014) 1 0, (o.u~) 1 0 (0 V') 
wobel noch op = RfJ.Op ox~ = RfJ.ox~ ap = R§ox~ on~ au~ den Volum-
eigenschaften zu bestimmen ist. Durch Einsetzen in (25) ergibt sich: 

(VI + 1'2)2 ( + fJep Lip) (4X')2 __ 0_ LiP = L. 4fJ. 
VI p(P.) op 2 R!t R!t!t ' (27) 

eine Gleichung, welche die Schmelzpunktsanderung durch Konzentrations
abweichung und durch Druckanderung zusammenfaBt. Hier bedeutet :t. nach 
wie vor den Schmelzpunkt der Verbindung in der aquivalent zusammengesetzten 
Schmelze beim Druck Po' 4.:f die Schmelzpunktserniedrigung gegen diesen Punkt. 
Man sieht, daB auch bei abweichendem Druck der hochste Schmelzpunkt (kleinster 
positiver Wert von 4.:f) fUr 4x' = 0 erreicht wird; dies ist ein - schon oft 
hervorgehobenes - Kriterium dafiir, daB es sich wirklich urn den Schmelzpunkt 
einer "chemischen Verbindung" handelt. Wir wiirden sagen: urn den Schmelz
punkt einer Phase mit so starker Ordnungstendenz, daB in Gleichung (25) mit 
hinreichender Annaherung die "1 und "2 statt der Xl und X2 gesetzt werden konnen. 

1m iibrigen erkennt man aus (27) leicht die beiden wichtigsten Momente 
des Druckeinflusses: die Veranderung des Schmelzpunktes der Ordnungsphase 
in der Ordnungsschmelze, entsprechend wie bei einer reinen Substanz, weiter 
aber die Breitenvariation der 'Schmelzparabel, abhangig von dem Druck-

korrektionsglied ~: LIp. 
Die (s) -Kurven von Mischphasen groBer Ordnungstendenz (Gitterstorungen). 

Obgleich bei den bisherigen Bestimmungen der (l)-Kurven von geordneten 
Mischkristallen die Annahme gemacht wurde, daB die kristallinische Phase 
ihre Ordnungskonzentration praktisch beibehaIt, ist es doch von Interesse, 
eben unter diesen Annahmen die kleinen Abweichungen von' der Ordnungs
konzentration zu untersuchen, die der geordnete Mischkristall im ,Gleichgewicht 
mit Schmelzen nicht aquivalenten Mischungsverhaltnisses zeigt. Wenn narnlich 
die kleinen UberschuBmengen des einen oder anderen Stoffes bei weiterer Ab
kiihlung der Mischkristallphase nicht ausgeschieden werden 1, so bleiben sie in 
der kristallinischen Mischphase als Ursache von Gitterstorungen bestehen, und 
da bekannt ist, daB schon Gitterstorungen von 1 : 10' Atomen die mechanischen 
Eigenschaften eines Kristalls erheblich beeinflussen, liegt hier wahrscheinlich 
ein mehr oder weniger groBes mechanisch-technisches Interesse vor2. 

Wir gehen auf die noch ganz allgemein giiltigen Formeln (24), S. 400, zuriick. 

Die Entwicklungen (2Sd) und (2se) fiir ~~ und :~ ergeben, indem wir uns 

mit den in 4 X' linearen Gliedern begnugen: 

1 (I' I' , R fJ. "2 .. 2 - "l .. J = 2 "2 P 4 X2 • 

Durch Einsetzen in die Formeln (24) erhalten wir dann: 

1 ( f ' 1 RfJ. "2 .. 2 -"1 ~1) = z"2P4 X2- RfJ. ("2~2 - "1~1) . (z8) 

Hier ist das ~-Glied der rechten Seite fUr den Schmelzpunkt {!' bei der Ordnungs-

1 Entweder weil kein stabilerer Zustand existiert oder weil der etwa stabilste Zu
stand, in dem die Zusatzmengen in einer anderen Phase ausgeschieden werden, wegen 
Hemmungswiderstanden nicht erreicht wird. 

2 Man darf hierbei allerdings nicht das durch die UberschuBmengen gestorte Gitter 
mit einem vollstandig ungestOrten Gitter vergleichen, da ja nach, § 21, SchluB, auch ein 
ganz fremdstofffreies Gitter spontane Fehler, entsprechend seiner Fehlordnungskonstante IX, 

enthalt. 
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'konzentration 1 = 0; bei der Entwicklung nach T treten Glieder proportional {/: 

auf, die wegen 4S", (4 X')2 [nach (26)J von hOherer Ordnung klein sind und 'In 
erster Naherung vernachlassigt werden konnen. FUr!2 und !1 konnen wir aber ganz 
die analoge Entwicklung ansetzen wie fUr die r; bezeichnen wir den Ausdruck 

. B ~2' (;~) fUr die Ordnungskonzentration ~2 = VI ~ V2 mit l/J, so wird 

~='/'L1x R[J. 'f' .. 2 

und 
lL= -~l/JL1x 
R[J. VI" 2 

In erster Naherung. Es folgt also aus (28): 

l/J 4 X2 = g; 4 x~, (29) 

d.h. die (s)-Kurve bildet ebenfalls in erster Niiherung cine Parabel, mit demselben 
Scheitelpunkt und derselben Achse wie die (l)-Kurve, jedoch mit seitlichen Ab-

messungen, die im Verhiiltnis : kleiner sind. Zugleich sehen wir, daB als Bedingung 

dafUr, daB die kristallinische Phase in weit starkerem MaBe als die Schmelze 
ihre Ordnung beibehalt, die Forderung l/J ~ g; zu stellen ist. Setzen wir (29) 

. in (26) ein (welche Gleichung unter der Annahme l/J ~ g; nach wie vor gilltig 
ist), so erhalten wir direkt die Gleichung der (s)-Parabel: 

(VI '~I V~~ • -~ • (4:)2 = R 1t . ~{} . (30) 

Vergleich mit der Erfahrung. (s)-Kurven von Mischkristallen mit starker 
Ordnungstendenz sind leider bis jetzt kaum gemessen worden; man hat in solchen 
Fallen auf die etwa auftretenden Konzentrationsabweichungen der Festphase 

-zo 

-'10 

~2 -xHt'lo". 0,3 

Abb.48. (1)- und (s)-Kurven zweier Hydtate der Oberchlorsaure. 

kein Gewicht gelegt und einfach strenge Ordnung angenommen. Wir mussen 
deshalb als Beispiel fur den parabolischen Charakter der (s)-Kurven Falle nehmen, 
in denen immerhin die OHnung der (s)-Parabel von derselben GroBenordnung 
ist wie die der (l)-Parabel. In Abb.48 sind die (1)- und (s)-Kurven von zwei 

I Nach. der (S. 401) gemachten Bemerkung ist diese Angabe nur fiir streng geord
nete kristallinische Mischphasen richtig, aber nicht absolut genau. AlIe hier anschlieBen
den Folgerungen lassen sich aber, wie unter dem Titel "WeitereBemerkungen zum Problem 
der Mischkristallschmelzkurven" (S. 407) erortert werden wird, als erste Naherungen' auf 
beliebig ungeordnete Mischphasen iibertragen, 'wenn, entsprechend Anm. I, S. 407, der 
Schmelzpunkt der ·fiir beide Phasen gleichen Konzentration, die mit der Ordnungs
konzentration nicht zusammenzufallen braucht, als Ausgangspunkt gewahlt wird. 
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Hydraten der Oberchlorsaure HClO, dargestellt, von denen das eine einen 
Wassergehalt von etwa 5,5 Mol H 20 pro Mol HeIO, besitzt, wahrend das andere 
(mit 3,5 aq) bei der Ordnungskonzentration die Bestandteile HClO, und H 20 
im Verhaltnis 2: 7 vereinigt. Man liest fUr die beiden Kurven etwa ein Ver-

haltnis 1;, =! ab, so daB Formel (29) nicht mehr ganz ausreicht. Immer

hin werden wir annahernd annehmen konnen 1/J = 2 p. Leider sind die Schmelz
warmen der beiden Hydrate anscheinend nicht bekannt, so daB eine Absolut
bestimmung von p und 1/J nicht moglich ist. Die Abweichung von der Ordnungs-

konzentration geht hier bis zu maximalen Ll x = etwa ~ . .. 25 

Weitere Beispiele, die insofern noch fibersichtlicher sind, als keine elektro
lytische Dissoziation in der Schmelze auf tritt, sind z. B. die Schmelzdiagramme 
von Bi-TI (LANDOLT-BoRNSTEIN S.549) und Au-Zn (LANDOLT-BoRNSTEIN, I, Er
ganzungsband S.230). . 

Weitere Bemerkungen zum Problem der Mischkristallschmelzkurven. Zur 
weiteren Verfolgungder sich anschlieBenden Fragen sei hier zunachst nur kurz 
bemerkt, daB man beim Aufgeben der Annahme 1/J ~ p findet, daB die (1)-

und (s)-P'arabeln gegenfiber (26) und (30) im Verhiiltnis I: V I : auseinander

gezogen werden. Der Fall g; = 1/J ist ein Grenzfall, in dem beide Kurven in 
horizontale Geraden ausarten. Jedoch auch der Fall p > 1/J ist moglich und kann 
in genau der gleichen Weise wie der Fall p < 1/J behandelt werden. Es zeigt 
sich, daB dann 4.{) negativwird, d. h. an Stelle einer Schmelzpunktserniedrigung 
haben wir jetzt zu beiden Seiten der Konzentration. fUr die der Schmelzpunk~ 
einen Extremwert hat, eine Schmelzpunktserhohung; die (l)-Parabel "ist jetzt 
nach oben gerichtet und enger als die eben falls nach oben gerichtete (s)-Parabel, 
so daB, wie es sein muB, auch hier die (l)-Kurve fiber der (s)-Kurve liegt. So1che 
Fane sind zwar bedeutend seltener, aber anscheinend nicht an die Existenz einer 
u mnterbrochenen Mischkristallreihe gebunden (Typus III nach ROOZEBOOM); 
z. B. kommt bei Co/Fe auch ein Fall mit unterbrochener Mischkristallreihe 
vor. p und 1/J lassen sich hierbei aus der Breite der Parabeln und den Schmelz
warmen 4 in genau derselben Weise wie frfiher berechnen. 

Bei dieser erweiterten Anwendung unserer Formeln fUr die (l)-und (s)-Kurven 
geordneter Mischphasen ist von den speziellen Beziehungen des § 21, die fUr ge
ordnete Molekiilphasen und Gitterphasen aufgestellt wurden, nichts benutzt, so 
daB der Obergang von streng geordneten zu vollkommen ungeordneten Misch
kristallphasen ganz verwischt wird. In der Tat ergibt eine Revision unserer 
Voraussetzungen, daB keine anderespezielle Annahme mehr vorliegt, als die, 
we1che in Formel (28) die Vernachlassigung der temperaturabhangigen $t-Glieder 
erlaubte. Diese Annahme, die sich dort in der Weise auswirkte, daB Ll.{) 

proportional (4 X/)2 ~ngenommen wurde, lautet verallgemeinert: ::, an cler 

Stelle !t der Schmelzkurve gleich 0, d. h. es liegt ein Extremwert des Schmelz
punktes mit der Konzentration x' vor. Da unsere Formeln an keine weitere 

Anna~Ill:_~:bunden sind 1, enthalten sie somit (in ihrer durch den Faktor V 1- : 

I Die Annahme, daB auch die (T, x)-Kurve an derselben Stelle !'t einen Extremwert 
hat und daB dies zugleich der Wert ist, fiir den im Gleichgewicht Xl und XI gleich Xl' und XI' 

d& 
wird, braucht nicht besonders eingefiihrt zu werden, sondern folgt schon aus dx' = 0 und 

den Gleichgewichtsbedingungen. Wir werden diese VerhlUtnisse spl!.ter (§ 31) noch besser 
fibersehen, wenn wir die Differentialgleichungen der (s)- und (l)-Kurven diskutieren. 
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bzw. V: - I verallgemeinerte Form) zugleieh eine Theorie beliebiger Misch

phasengleichgewichte, deren (T, x')-Kurven [und damit (T, x)-Kurven] einen 

Extremwert besitzen; p und 1/J bedeuten allgemeinerdie Werte R1.ft ~~: fiir diesen 

Extrempunkt. Sehr wiehtig ist es hierbei, zu bemerken, daB dieser Extrem
punkt im allgemeinen, d. h. bei nieht streng geordneten Mischphasen sowie erst 
recht bei ungeordneten kristallinischen Mischphasen, keineswegs an der Stelle einer 
{bzw. der) Ordnungskonzentration einer Gitter- bzw. Molekillphase zu liegen 
brauchtl, und zwar-werden, wie man leicht einsieht, bei geordneten Mischphasen 
die Abweichungen des Extrempunktes von der Ordnungskonzentration im all
gemeinen desto groBer sein, je geringer die Ordnungstendenz, d. h. je kleiner 
1/J ist. Diese Verschiebung des Extrempunktes gegen die Ordnungskonzentration 
erklart vielleicht in manchen Fillen die Schwierigkeit, zu einem· gefundenen 
Extremwert eine "Verbindung" von einfachem Mischungsverhaltnis anzugeben. 
Da jedoch andererseits bei Mischphasen mit starker Ordnungstendenzder M.axi
malwert des Schmelzpunktes nur fiir den (nieht realisierbaren) F.all unendlich 
groBer 1/J-Werte streng mit der Ordnungskonzentration zusammenfillt, besteht 
auch hierbei kein prinzipieller, .sondern nur ein gradueller Unterschied zwischen 
den sog. "chemischen Verbindungen" und den beliebig. mischbaren Misch
kristallen, bei denen ein Extremwert des Schmelzpunktes auftritt. Ganz das 
gleiehe gilt flir die Druckabhiingigkeit des maximalen Schmelzpunktes, die ge
legentlich2 als ausschlaggebendes Kriterium flir die Niehtexistenz oder Existenz 
einer "chemischen Verbindung" eingefiihrt worden ist; auc.h hier gibt es nur 
graduelle Unterschiede. 

Ganz anders liegt die Frage, wenn man Falle betrachtet, in denen die den 
geordneten Mischkristall aufbauende "Verbindung" resistent ist; im Gleiehgewicht 
beider Phasen muB sie das natiirlich in beiden Phasen sein, falls sie es iiberhaupt 
sein solI. Dann liegt sowohl in der kristallinischen wie in der fliissigen Phase 
ein Dreistoffsystem vor: die beiden Komponenten und, als dritte unabhangige 
Stoffvariable, die resistente Verbindung. Fiigt man zu einer Schmelze der reinen 
resistenten Verbindung die Komponente I oder 2 im DberschuB zu, so hat man 
natiirlich eine Gefrierpunldserniedrigung wie bei einem reinen Stoff, d. h. mit 
endlicher Anfangssteigung zu erwarten; statt der Schmelzparabeln erhalt man 
dann zwei ineinandergeschobene, eventuell unsymmetrische Spitzen. Zwei 
(symmetrische) Spitzen wiirden allerdings auch dann auftreten, wenn die Ver
bindung in der Schmelze nieht resistent, aber vollkommen undissoziierl ware 
(p == (0)3; dies ist aber ein Grenzfall, der unendlich groBe Bildungsenergien 
der Verbindung verlangen wiirde und deshalb ebepsowenig streng realisiert sein 
kann wie der Fall 1/J = 00. 

Noch ziemlieh ungeklart scheinen die. Verhaltnisse in den nieht gerade 
seltenen Fallen, wo die (s)-Schmelzkurve derart unsymmetrisch ist, daB der 
betreffende Kristall Z. B. nach der Seite der kleineren Konzentration des Stoffes 2 

den Eindruck einer vollkommen geordneten Mischphase macht, wahrend nach 
groBeren Konzentrationen ziemlich erhebliche Konzentrationsabweichungen vor
kommen (TICa; MgAu; AlNi; PbJ2' PbBr2 usw. 4). Ein solches Verhalten wird 

1 Die Theorie dieser Verschiebungen gegen die Ordnungskonzentration mul3 natiirlich 
auf, Ausgangsgleich1!ngen aufgebaut werden, bei denen der Bezugspunkt der Konzentration 
nicht von vornherein in dem Extrempunkt gelegt wird. 

2 Vgl. z.E. R.RUER: Physik.Ztschr. Bd.21, 5.79, 1920. 
3 Vgl. hierzu auch die instruktiv.e Diskussion bei VAN DER WAALS-KoHNSTAMM: Lehr

buch, Bd.2, 5.624. 
4 Vgl. LANDOLT-BoRNSTEIN: Abschnitt 1I4 u. 1I8. 
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durch unsere Annaherungsbetrachtungen,. die nur die ersten Ableitungen der f.l 
beriicksichtigen, nicht erfaBt; wir kommen gleich hierauf zilriick. 

Wir gehen zuvor noch auf den Zusammenhang zwischen der allgemeinen 
GroBe 1/J und der nur bei weitgehend geordneten Mischphasen definierbaren 
GroBe <X ein, die, beim Mischungsverhaltnis I: I, in Gleichung (IS) und (22) 

des §21 eingefiihrt wurde. Differentiiert man hier die GroBe 1~ nach x2 , so er-

halt man fUr die Ordnungskonzentration, wo d .. x = 0 ist, den Wert _1_ ,Ol2 
RTox2 <X' 

so daB nach (~2), § 21 B 
1 --

1/J = -- = 2e 2RT (31) 
IX 

wird. Die Bestimmung der (s)-Schmelzkurve [und in Fallen, wo 1/J nicht sehr 
groB gegen cp ist, der (s)- und (l)-Kurven zusammen], gestattet also, die Fehl
ordnungsarbeit B in der kristallinischen Ordnungsphase anzugeben. Nimmt 
man an, daB in den Fallen, wo die (s)-Kurve wegen zu geringer Konzentrations
abweichungen nicht bestimmt wurde, 1/J > IOcp ist, und nimmt man die friiher 
empirisch gefundenen cp-Werte (10-60) hinzu, so erkennt man, daB fiir die 

betreffenden Mischphasen ::T groBer als 2' II' So bis 2' In 300, d. h.' groBer 

als S bis 12 sein mun, was bei 3000 abs. Arbeiten von 6000 cal oder 0,25 V, bei 
600 0 abs. 12000 cal oder 0,5 V entsprechen wiirde usw. Sehr wahrscheinlich 
ist, daB in den meisten Fallen die Fehlordnungsarbeiten sogar noch erheblich 
groBer sind. 

Urn das Verhalten der (s)- und (l)-Kurven in nachst hoherer Ordnung zu 
untersuchen und dadurch auch der obigen Frage der Unsymmetrie naherzu
kommen, behandeln wi~ den Spezialfall, daB sowohl der feste Kristall wie die 
Schmelze eine geordnete Mischphase im Sinne von § 21 darstellen, so daB die 
Ansatze von § 21, Gieichungen (II) bis (22), fiir beide Phasen beriutzt werden 
konnen. Hier sei nur das Ergebnis dieser etwas verwickelteri Rechnungen, und 
zwar lediglich fUr den Fall ')11 : ')12 = I: I, mitgeteilt. Sowohl die l-Kurve ais auch 
die s-Kurve sind Hyperbeln, deren vier Asymptoten sich in einem Punkte 
schnei4en. Dieser Punkt entspricht dem Schmelzpunkt der undissoziierbaren 
(also als resistent zu denkenden) Verbindung AB; der zugehorige Wert von 
4 x ist somit gieich o. Aber im Gegensatz zu der frwer unter der Annahnie' 
<XKristallphase = 0 abgeleiteten Gleichung liegen jetzt die Hyperbeln nicht mehr sym
metrisch zur ..'}o-Achse. Den Bedingungen fiir die Asymmetrie kann man in folgen
der Weise nachgehen. Das Verhaltnis der Molenbruchkonzentration an freien 
Teilchen der ersten Komponente.in der fliissigen Phase, zu derjenigen in der 
festen Phase l kann als Verteilungskoeffizient der freien T~ilchen der ersten 
Komponente betrachtet werden. Ebenso laBt sich ein entsprechender Vertei
lungskoeffizient fUr die zweite Komponente definieren. Wenn beide Verteilungs
koeffizienten gleich sind, was jedoch als Ausnahinefall betrachtet werden muG, 
dann liegen die Hyperbeln symmetrisch zur ..'}o-Achse und beriihren einander 
in ihren Scheitelpunkten, die zugleich Maximalpunkte mit 4 x = 0 sind. ' Fiir 
verschiedene Verteilungskoeffizienten Iiegen die Hyperbeln asymmetrisch zur 
..'}o-Achse. Die Beriihrung erfolgt jetzt nicht mehr im Scheitelpunkt, und es gilt 
fUr den Bertlhrungspunkt24 x =1= o. Solange jedoch der Dissoziations- bzw. 
Fehlordnungsgrad <X in der festen Phase gering ist; wird auch die Abwekhung 

1 Wobei in beiden Fallen, die undissoziierten bzw. wohlgeordneten Molektile A B als 
Losungsmittel betrachtet werden. ' 

2 Wo nach den allgemeinen Satzen in § 31 beide Kurventeile horizontal verlau'fen 
mussen. 
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des Beriihrungs- und Maximalpunktes von der idealen Zusammensetzung gering 
seinl. Wenn ein Verteilungskoeffizient sehr groB gegen den anderen ist, wiirden 
die erwahnten einseitig schiefen Kurven entstehen, bei we1chen der eine Ast 
(Hyperbelasymptote) der s-Kurve praktisch eine senkrechte Gerade mit der 
Gleichung -4 x = 0 (also parallel zur ..'t-Achse) darstellt. 

Beispiele, die fUr eine genauere Durchrechnung geeignet waren, scheinen 
bisher nicht bekannt zu sein. Fiir eine derartige Rechnung sind die gewohnlich 
aufgenommenen Schmelzdiagramme im allgemeinen zu ungenau. AuBerdem 
diirfte aber auch sehr selten (nur bei ganz ausgesprochenen Molekiilphasen) der 
Fall realisiert sein, daB'ein nennenswerter Dissoziationsgrad bzw. Fehlordnungs
grad des Kristalls vorhanden ist, daB aber ebenso auch in der Schmelze der Dis
soziationsgrad klein gegen I ist, was beides gleichzeitig erfiillt sein miiBte. 

(s)- und (s')-Umwandlungskurven beliebiger binarer kristalliner Phasen. 
Wir betrachten zum SchluB den Zusammenhang zwischen Temperatur und 
Konzentration, wenn statt einer fliissigen und einer kristallinischen Phase zwei 
kristallinische Phasen miteinander im Gleichgewicht stehen. Fane dieser Art 
erfordern keine besonderen Betrachtungen, wenn es sich urn Phasen handelt, 
die von den ganz reinen Stoffen nicht durch Mischungsliicken getrennt sind; 
wir k6nnen sie dann in jeder Beziehung eben so behandeln wie fliissige Losungen 
und auf diese Weise z. B. den EinfluB eines Fremdstoffzusatzes 2 auf die Um
wandlungstemperatur zweier allotroper kristalliner Modifikationen des Stoffes I 

mit Hilfe der Gleichungen (IS) bis (21) darstellen oder die gegenseitige Loslieh
keit zweier kristalliner Phasen, die mit den reinen Stoffen I und 2 kontinuierlich 
zusammenhangen, mittels der Gleichungen (22) und (23). Statt der (s)- und (l)~ 
Kurven haben wir hier je eine (s)- und (s')-Kurve. 

Ein weiterer Fall, in dem sich die fUr Schmelzen gewonnenen Resultate ohne 
weiteres auf zwei kristallinische Phasen iibertragen lassen, ist der, wo eine ge
ordnete Mischkristallphase mit .einer anderen, weniger geordneten, kristallinen 
Phase im Gleichgewicht steht und ein Extremwert der (s)- [und (s')]- Kurve 
im realisierbaren Gebiet auftritt. Dieser allerdlngs seltene Fall ist z. B. bei 
Legierungen Mg-Cd I: I realisiert ({! = 245,5 0 C); er laBt sich mit Hilfe der 
Gleichungen (24) bis (31) behandeln. 

Einige Bemerkungen miissen wir jedoch noch dem Gleichgewicht geordneter 
Mischphasen untereinander und mit an die reine Phase angrenzenden Misch
kristallen widmen in den Fallen, wo der Extremwert {! mit der geschilderten 
Doppelparabel nicht realisierbar ist, sondern die Existenzgebiete beider Kristalle 
durch eine Mischungsliicke getrennt sind. Besonders einfach liegen hier die 
Verhaltnisse beim Gleichgewicht zweier Mischkristalle von versc-hiedener Ord
nungskonzentration mit beiderseits starker Ordnungstendenz, wo die Abwei
chungen von der Ordnungskonzentration in allen Fallen nur gering sind. Man 
wird hier selbstverstandlich fUr die geordneten Mischphasen ihre Ordnungs
konzentration, fiirdie an die reinen Phasen angrenzenden Mischkristalle die 
reine· Phase als Bezugskonzentration wahlen; dagegen existiert kein ausge-

1 Diese Annahme ist es, die der auf (S. 407) durchgefilhrten Annaherungsrechnung 
zunachst zugrunde gelegt wurde. Hier ist ilbrigens wahl der Ort, darauf hinzuweisen, 
daB die (l)-Kurve [und ebenso die (s)-Kurve] sich unter denallgemeinsten Annahmen 
tiber das Verhalten zweier in einem Maximum sich berilhrender (1)- und (s)-Kurven stets 
in erster Naherung als zur T-Achse symmetrische Parabeln darstellen werden, wenn man 
Tund x von den Koordinaten ~max und x 2max aus entwickelt. Das folgt allgemein aus 
den Eigenschaften eines Kurven-Maximums (oder -Minimums). DaB wir hier Unsymmetrie 
zur T-Achse und Hyperbeln erhalten, rill).rt von der Verschiebung unseres Bezugspunktes 
(:!2' !'t) gegen (X2max, ~max) sowie von der Einfilhrung einer zweiten (speziellen) Niiherung 
filr unsern Spezial£all her. 
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zeichneter T-Wert, und die Normalarbeiten st1 , st2 oder Slwerden nirgends gleich o. 
Das Interesse an den einfach zu behandelnden Fallen geringer Konzentrations
abweichungen liegt wohl wieder wesentlich auf dem Gebiet der GitterstOrungen, 
die sich in den im Gleichgewicht mit der einen oder anderen Phase entstandenen 
Kristallen oder geordneten Mischphasen ausbilden. 

Gleichgewicht zweier stark geordneter Mischphasen. Ein solches Gleich
gewicht haben wir schon S. 407 f. unter der Annahme behandelt, daB die 
Ordnungskonzentrationen der einen (festen) und der andern (fliissigen) geord
neten Mischphase einander gleich sind. Das Folgende ist auf den Fall zuge
schnitten, wo diese Ordnungskonzentrationen verschieden sind. Fur be ide Phasen P 
und p' wahlen wir den gleichen Normaldruck Po und als Grundkonzentrationen 

J' v v' 
die Ordnungskonzentrationen Xl = ----I--' x 2 = ~+2 bzw. x~ = ,_1_, , 

v' .. j'l I j'2 .. j'l ~~ .. VI + V 2 

~~ = T+2 j" • Dann stellt st1 bzw. st2 die Arbeit beim Ubergang des Stoffes I 
12 

bzw. 2 aus der Phase P von Ordnungskonzentration in die Phase p' von Ordnungs-
konzentration dar. 

Aus (5) folgt allgerr.ein: 

!~ = ~l - stl , 

~~ = ~2 - Sl2' 

Bedingung der stark geordneten Mischphasen ist nach (25): 

VI~l +V2~2 = 0, 

<f~ + v~~~ = o. 

f V~ ill + V~il2 f 
'1'1 .. 1 = +, ,= - '1'2 .. 2' 

VI V 2 
---
VI 1.'2 

Hier sind die von t und v abhiingigen Mittelglieder als Funktionen von T bekannt, 
wenn st1 und st2 einzeln in Abhangigkeit von T bekannt sind; wir bezeichnen 
diese Ausdrucke, unter Abspaltung des Vorzeichens, zur Abkiirzung mit K' und 
K. Durch Division mit R T erhalten wir: 

v' I' V'!' K' l 1 .. ( _ 2 .. 2 _ 
-RT - - RT - - RT 

!~?- = + ~~ = + :T . 
Will man diese Gleichungen zur Bestimmung der Zusammenhange zwischen 

den Konzentrationsabweichungen 4 x' bzw. 4 X und T auswerten, so muB, wie 

man sieht, der Zusammenhang zwischen den 1-T und 4 x bis zu Werten der 

11'TI bekannt sein, die groB gegen I sind, da die I:T\ in der Regel groB gegen I 

sein werden. Die Benutzung des ersten Differentialquotienten ~ fl wird also im 
v x • 

Gegensatz zu den fruheren Fallen (wo {T in erster Naherung = 0 war) nicht 
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mehr geniigen. Hier konnen jedoch unsere ~-Berechnungen geordneter Misch
phasen [aus (IS), § 21] weiterhelfen, welche zeigen, daB bei hinreichend streng 

geordneten Mischphasen (R1T' ~ I'- = 1/1 = ~ hinreichend groB) , die R·~T -Werte 
v X(s =~) IX 

ffir 1/1. -4 x;> I groBenordnungsmaBig durch In 11/1.dxl (vgl. S. 376) gegeben sind; 
diese GroBenordnungsbeziehung wird auch ffir 111: lIS =1= I gelten. Bezieht sich 1/1 

auf ~ 1'-. , so wiirde somit aus (32) folgen: 
vx. 

- In 1/1' f! x~ - In 1/1' f! x~ '""' v '~'T I 
2 (32 a) 
-K 

-In 1/1.dxl -In 1/1.dX2- --•• •. va RT 

Lost man diese Gleichungen unter Benutzung von (31) nach den 4 x auf, 
so erhalt man Gleichungen von der Form: 

B K 
In4 x - - 2RT± vRT' 

B 
Man sieht hieraus, daB eine Ordnungstendenz, die durch das Glied - 2 R T 

gegeben ist, durch das v: T -Glied, das das Gleichgewicht mit der andern Phase 

herstellt, entweder unterstiitzt oder gestort werden kann. Es bedarf also noch 
einer naheren Diskussion, um zu entscheiden, ob die Fehlkonzentration .d x beim 
absoiuten Nullpunkt verschwindet. .. 

Eine stark . geordnete Mischphase und eine fast reine Kristallphase. Als 
Grundkonzentrationen wahlen wir hier fUr P, die geordnete Mischphase, die 

Ordnungskonzentrationen Xl = +Vl , ~ = ~, fUr P', die fast reine 
•• VI v. .. VI + V2 

Kristallphase des Stoffes I, hinsiGhtli~h des Stoffes I die reine Kristallphase 
dieses Stoffes, hinsichtlich des Stoffes 2 die extrapolierte ideale Losung 2 in I 

(PunktgroBen). Dann ist 
stl die Arbeit beirn tibergang des Stoffes I aus der Phase P von Ordnungs

konzentration in die reine Phase P', 
sts die Arbeit beirn tibergang des Stoffes 2 aus der Phase P von Ordnungs

konzentration in die ideale Losung des Stoffes 2 in der Kristallphase I von Ein
heitskonzentration. 

Starke Ordnung der Mischphase ergibt [nach (25)]: 

lIl~l + 112~2 = o. 

Aus dieser GleiChung; zusamrnen mit den allgerneinen Ausgangsgleichungen 
(5), folgt zunachst ffir die Phase pI: 

mit K = 1I1ftl + 1I2~2. Gleichung (33) zeigt, daB die Verunteinigung der reinen 
Kristallphase unter ·unseren Annahrnen von dem Grade der Ordnungstendenz 
der Mischphase P unabhangig istl; die (T, x')-Kurve ergibt sich ohne weitere 
Einschrankungen, wenn man die Abhangigkeit der Normalarbeit K von T und 
die Aktivitaten a~ und a~ der Kristallphase P' keimt. Beschranken wir uns 

1 D,as gleiche gilt nach (32), wie man sieht. fUr das Gleichgewicht der geordneten 
Mischphasen untereinander. 
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auf den Fall der idealen verdiinnten Losungen, wo x~ klein 1st (K> R T!) 
und keine Dissoziation des Stoffes 2 in I stattfindet, so ist {l~ = x2', das f~-Glied 
(RUckwirkung des Fremdstoffes auf das chemische Potential fl.! in der fast 
reinen Phase I) kann vernachlassigt werden 1, und es ergibt sich: 

K 
x' - e- l·,RT 
2- (33 a) 

Auch hier nimmt also mit abnehmender Temperatur im stabilsten Gleich
gewicht die Verunreinigung rapide mit der Temperatur ab; ein solcher Effekt 
ist z. B. fUr die mit der Temperatur abnehmende Loslichkeit des Kohlenstoffs 
in Eisen im Ferrit-Cementit-Gleichgewicht verantwortlich. NatUrlich steht nichts 

im Wege, ::T von irgendeiner Normaltemperatur To aus nach T - To zu 

entwickeln; die dabei auftretende Warmetonung $ ist die beim Losen der Phase·P 
von Ordnungskonzentration in der reinen Phase P' auftretende. 

FUr die geordnete Mischphase P findet man, wiederum unter Vernach
lassigung des f l ' -Gliedes in den allgemeinen Ausgangsgleichungen: 

Hier ist bemerkenswert, daB die bei hoher Reinheit der Phase P' (~~ ~ x~, f~ ::::: 0) 
auftretenden Abweichungen der Mischphase P von der Ordnungskonzentration 
nur von der Arbeit Sl! abhangen, die notwendig ist, urn den Stoff I aus der Phase P 
von Ordnungskonzentration zu entfernen und in den reinen Zustand P' zu bringen. 
Allerdings bestehen keine zwingenden Griinde, anzunehmen, daB diese Arbeit 
immer positiv sein wird und daB infolgedessen der Mischkristall eine Konzen
trationsabweichung immer in Richtung des Dberschusses an demjenigen Stoff 
hat, mit dessen fast reiner Phase er im Gleichgewicht ist. 

In Analogie zu (32 a) bestimmt auch hier wieder der Absolutbetrag und 
Temperaturgang von 1fJ im wesentlichen die GroBenordnung der zu erwartenden 
Konzentra tionsabweichungen. 

Eine genauere Verfolgung der Gleichgewichtsbedingungen (34), unter Be
nutzung der genaueren f.-Werte geordneter Mischphasen nach (18), § 21, soli 
an anderer Stelle gegeben werden. 

§ 23. Wechsdwirkung geloster Stoffe. 

EinfUhrung. In der Chemie wasseriger Losungen, der Metalichemie und 
Silikatchemie finden wir eine FUlle von auBerordentlich wichtigen Problemen, 
bei denen mehr als zwei (wirklich oder fiktiv) unabhangige Bestandteile in einer 
Phase auftreten. In diesem Paragraphen wollen wir von den thermodynamischen 
Eigenschaften derartiger Phasen wesentlich die behandeln, die sich als einfache Ge
setzmaBigkeiten theoretisch verstehen oder'ableiten lassen, wahrend das ungeheuere 
rein empirische Material, das in der Form von Druck- oder Temperatur-Gleich
gewichtskurven terniirer und hoherer Systeme aufgespeichert ist, erst spater 
(§§ 27 und 30) an der Hand der geeigneten graphischen Darstellungsarten in 
Typenfiillen erortert werden soli. 

1 Beides gilt auch bei Mischungen heteropolarer Salze mit einem gemeinsamen Ion 
(vgl. §§ 2I und 23). 
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Wenn wir uns hier auf die theoretisch einigermaBen zugang1ichen Falle von 
Mehrstoffsystemen beschranken, bei denen also tiber die Abhangigkeit der Energie, 
der Freien Energie ode): der chemischen Potentiale der einzelnen Stoffe von der 
Konzentration gesetzmaBige Beziehungen angebbar sein sollen, so befinden wir 
uns hier gewissermaBen am Rande eines Ozeans, dessen Weiten dem Senkblei bis
her noch unergrtindbar geblieben sind. Die Ktiste, der Rand. von dem aus die 
Erforschung begonnen worden ist, wird durch die Spezialfalle gebildet, in denen 
die miteinander gemischten Stoffe einander in den wichtigsten thermodynamischen 
Eigenschaften nicht beeinflussen oder sich wenigstens nur so beeinflussen, daB ein 
im groBen UberschuB vorhandenes "L6sungsmittel" mit jedem der ge16sten 
Stoffe in Wechselwirkung tritt, aber nicht die gel6sten Stoffe untereinander. Indem 
man von diesen Grenzfallen ausgeht und das Gebiet der beginnenden Wechsel
wirkung mehrerer Mischstoffe miteinander, speziell der "ge16sten" Stoffe unter
einander, der Betrachtung unterzieht, gelangt man dazu, das ganze Problem der 
mehr als binaren Phasen als ein Problem der "Wechselwirkung ge16ster Stoffe" 
zu betrachten. 

Unter diesem Gesichtspunkt werden wir hier das Thema jm wesentlichen 
behandeln. Wir gehen von Fallen praktisch fehlender Wechselwirkung (additiven 
Verhaltens) aus, urn sodann zunachst solche Wechselwirkungen zu studieren, die 
zur Einstellung eines (vorher wirklich oder fiktiv gehemmten) Reaktionsgleich
gewichts zwischen einander nicht beeinflussenden Stoffen innerhalb der Misch
phase fUhren (Dissoziation und sonstige Umsetzungen im Sinne des klassischen 
Massenwirkungsgesetzes). Sodann behandeln wir das moderne Gegenbeispiel der 
rein polaren elektrischen \Vechselwirkung ohne Assoziationseffekte (Theorie der 
starken Elektrolyte). SchlieBlich werden einige Arten von Wechselwirkungen 
auBerhalb dieser typischen FaIle besprochen. 

Urn jedoch bei den Mehrstoffproblemen den AnschluB an die bisher benutzten 
Methoden (Ausbau und Zerlegung der Sf und f-l) nicht zu verlieren, wollen wir 
vorher (S. 414-417) noch einige Betrachtungen einschalten, die sich mit der 
allgemeinen Behandlung mehr als binarer Phasen beschaftigen. 

Aufbauthermodynamik hoherer Mischphasen. SoH die Thermodynamik einer 
hoheren Mischphase fUr sich (U, S, F, G, f-l) oder in ihrer Reaktion mit einer 
anderen Phase (Sf, B, 7$) untersucht werden, so steht natiirlich nichts im Wege, 
die betreffenden thermodynamischen Gr6Ben, besonders die f-l und Sf, in der in 
§ II, 14 und IS besprochenen Weise aus Grundeffekten und Resteffekten zu
sammenzusetzen und jeden dieser Effekte aus Standardwerten bei bestimmten 
p und T sowie gegebenen spezifischen Warmen und Volumeffekten aufzubauen 

(Gleichungen des § 10 und II ftir ~, ~ und ~). Jedoch begegnet ein solcher 

Versuch verschiedenen Schwierigkeiten: Es ist auBerhalb gewisser Grenzgebiete 
und Spezialfalle meist nicht moglich, irgendeinen Mischungszustand von drei und 
mehr Stoffen als den Zustand der Normalkonzentration herauszuheben, ohne der 
ganzen Untersuchung dadurch eine unn6tige rein methodisch bedingte Un
symmetrie zu geben. Ferner ist die Bestimmung der Rest-f oder Aktivitaten 
h6herer Mischungen, die in dem Schema wenigstens fUr eine Normaltemperatur 
und einen Normaldruck gebraucht werden, vielfach sehr schwierig, weil die Gleich
gewichte, die zu dem Zweck zur Verftigung stehen, sich nicht tiber groBe 
Temperaturgebiete erstrecken (Ausnahmen sind Bestimmungen der Aktivitaten 
aus Partialdruckmessungen oder elektromotorischen Kraften). Endlich erschwert 
schon die bloBe Zahl der unabhangigen Variabeln und der zur Darstellung der 
beobachteten Abhangigkeiten notwendigen Tabellen oder Funktionen die ana
lytische Darstellung, so daB man in den meisten Fallen die Benutzung graphischer 
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Hilfsmittel vorziehen wird. Immerhin gibt es SpeziaWille, in denen die .Methoden 
der Aufbauthermodynamik ohne weiteres anwendbar sind. Ein solcher Fall ist 
der folgende: 

Geringer Zusatz eines dritten Stoffes. Man geht hier von einem festen 
Misehungsverhaltnis der Stoffe lund 2, in fltissiger oder kristallisierter Phase, 
aus und denkt sieh zu dieser binaren Misehphase variable kleine Mengen eines 
3. Stoffes hinzugefUgt. Der gegebene Grundzustand fiiI die thermodynamisehe 
Untersuehung ist hier nattirlieh die "reine Misehung" (I, 2), deren III und 112 sieh 
aus StandardgroBen III (a) und (12 (a) [fUr irgendeinen gege benen Ausgangszustand (a) 
von p und TJ und Grundwerten der spezifisehen Warmen und Volumeffekte auf
bauen lassen. Das thermodynamisehe und ehemisehe Verhalten des Zusatzstoffes 3 
lailt sieh dann naeh denselben Methoden behandeln und untersuehen, wie wenn 
es sieh urn Losung in einer reinen Phase handelte (§ IS). Insbesondere gelten fUr 
l1-a bei unendlieher Verdtinnung dieselben Grenzgesetze wie fUr die Losung in 
einem reinen Losungsmittel: wenn der Stoff 3 in Form einer oder mehrerer 
resistenter Gruppen auf tritt, die in dem Losungsmittel (I, 2) noeh nicht vorhanden 

sind, wird l1-a fUr kleine xi = + n:f * negativ unendlieh wie R TIn xt bzw . 
.. n 1 n 2+ n~ 

bei Unterteilung in je v Aquivalente versehiedener resistenter Gruppen wie 
RT~vilnvix: [vgl. (7b), § ISJ. Hierauf grtindet sieh, eben so wie bei reinen 
Losungsmitteln, eine Zerlegung von l1-a in ~a + h, wobei das Grund-11- sieh auf 
den Zustand der idealen extrapolierten Losung [3 in (I, 2)J von Einheits
konzentration bezieht und der Aufbau von ~a aus Standardwerten ~3(a) und 
'l!'3(a) , Volumbeitragen ~a und spezifisehen Warmen ~pa in unendlieher Ver
diinnung in derselben Weise erfolgt wie im Falle reiner Losungsmittel. Die Unter
suehung der fa aus dem Gang mit xa bei einer Tcmperatur, den Verdtinnungs
volumen ~a und Verdtinnungswarmen l).1a erfolgt eben falls naeh genauer Analogie 
mit den reinen Losimgsmitteln. 

Neue Beziehungen kommen dagegen ins Spiel, wenn man den EinfluB des 
Zusatzes 3 auf die 11-1 und 11-2 untersueht. Die Anderung dieser 11- mit xaist nieht, 
wie bei binaren Phasen, dureh den Gang von l1-a mit xa allein gegeben, sondern es 
besteht nur die allgemeine Beziehung [§ 10, Gleiehung (24)J: 

(I) 

wobei die Anderungen mit Xa hier so zu verstehen sind, daB das Verhaltnis der 
Stoffe lund 2 dabei konstant gehalten wird. In den wiehtigsten Fallen wird der 
Stoff 3 sieh nur als eine dem System (I, 2) fremde resistente Atomgruppe in der 
Losung befinden, so daB zu setzen ist: 

und folglieh 
l1-a = ~3 + R T In xi (2) 

wodureh (I) tibergeht in 

C 111 -L 0 tlz + R T _ 
X1-~- ~ x2 -~.- - o. 

LXa OX3 

Diese Gleichung sagt jedoeh nieht einmal tiber das Vorzeiehen von ~111~ und 
0112 OX3 
ex etwas aus; im Gegensatz zu der vollstandigen Determiniertheit des ent-

3 

spreehenden Ausdruekes fUr Losungen in einheitliehen Losungsmitteln [vgl. § IO 

Gleiehung (24a)J. Das ist allerdings naeh unseren allgemeinen Uberlegungen in 
§ 10 verstandlich, naeh denen bei einem Dreikomponentensystem drei unabhangige 
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::. existieren, von denen hier durch (3) erst eins bestimmt ist. Es ist aber 1eicht 

einzusehen, daB in unserem Spezialfall qer kleinen xa in Wirklichkeit nur zwei un

abhangige ~Il existieren, da die ~1l1 bis ~1l1 von den %a praktisch unabhangig sind 
vX . VX1 vx. 

und infolgedessen zwischen ihnen noch die spezielleren Beziehungen (24 a), § 10 eines 

Zweikomponentensystems bestehen. Es miissen sich also alle ~ Il , speziell die : III 

und :Ilz, durch eine weitere ~ Il - GroBe ausdriicken lassen. ~iese Rechnung ist 
von C.\VAGNER durchgefiihrt w~rdenl; WAGNER fiihrt die GroBen ~1l1 und ~IlB 

VXs VXs 

auf die durch eine zusatzliche Gleichgewichtsmessung (s. w. u.) bestimmbare 

GroBe :"'s zuriick; er erhalt unter der Annahme %a<I und Giiltigkeit von (2) 
,XI 

die Beziehungen: 
Olll = _ R T. (I -->-- X • _~_. Of!a ) 
oXs 2 RT OXI ' 

(i!J (X,) 
(5) 

(; 112 R ( I .fJ/!s ) -- = - T· I + Xl • -- • -- • 
O~ RT o~ 

(i!) (x.) 

(6) 

['!s bedeutet hierbei, wie in (2), das von der Konzentration X3 unabhangige 
Glied von .u3'] 

Die in diesen Ausdriicken auftretende charakteristische GroBe RIT • :~: 
hangt nun mit der Loslichkeitsbeeinflussung des reinen Stoffes 3 in (I, 2) durch 
Zusatz von I aufs engste zusammen; ist also diese Loslichkeitsbeeinflussung noch 

bekannt, so sind nach (5) und (6) ·die ~1l1 und ~1l2 nach Vorzeichen und GroBe 
VXa VXa 

vollstandig bestimmt. 1st ga die Loslichkeit (Gleichgewichtskonzentration) des 
reinen (festen oder mit bestimmtem Partialdruck im Gasraum vorhandenen) 
Stoffes 3 in (I, 2), so gilt nach der a. a.O. gegebenen Entwieklung: 

Hieraus ergibt sieh, daB das chemische Potential des Stoffes I in der Mischung 
von konstantem Verhaltnis der Stoffe lund 2 durch Zusatz von 3 desto starker 
herabgesetzt wird, je groBer die Z:unahme der Loslichkeit von 3 bei Zugabe von I 
ist. Nimmt andererseits die Loslichkeit von 3 bei Zugabe von I ab, so kann sogar 
durch Zusatz von 3 das chemische Potential von I vergroBert werden. Ent
sprechende Ubedegungen gelten fiir den zweiten Stoff. 

Mit Hilfe der so gewonnenen Beziehungen lassen sieh die Beeinflussungen der 
Gleiehgewichte, ffir welche die.ul und.u2 maBgebend sind, durch den Stoff 3 ohne 
weiteres behandeln, also z. B. die Dampfdruckanderung von I und 2 durch 3 
oder die Anderung der Gleiehgewichtstemperatur (Kristallisationspunkt) mit einer 
der beiden festen Phasen (I bzw. 2) bei Zusatz von 3. Ebenso bietet die Be
rechnung der Temperatur, bei der die Summe der Partialdrucke gleich einem 
gegebenen auBeren Druck ist (Siedetemperatur), keine besonderen Schwierig
keiten. In allen diesen Fallen kann sowohl eine Erhohung als auch eine Er-

1 WAGNER, C.: Z. f. physik. Chem. Bd. II9. S. 53. I926.Die dort gegebene Darstellung 
ist infolge einer etwas anderen Definition der Molenbriiche ein wenig abweichend. Fur kleine 
Werte von xa. fur welche allein diese 'ObeJ'legungen mit Rucksicht auf (2) gelten. sind die 
Unterschiede praktisch belanglos. 
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niedrigung des Parlialdrucks, Gefrierpunktes oder Siedepuriktes durch 3 statt

finden entsprechend dem Einflu.B des Gliedes R1T' :~:. Uber den Zusammen

hang dieser Fragen mit den Molekulargewichtsbestimmungen des Stoffes 3 in 
(1,2) vgl. C. WAGNER, a. a. 0., sowie die unten angegebenen Literaturstellenl. 

Wird nicht das Mischungsverhaltnis I und 2, sondern etwa 1-'2 selbst durch 
Gleichgewicht mit einer reinen kristallinen Phase des Stoffes 2 konstant ge
halten, wahrend xa sich andert, so tritt an Stelle von (I) die Gleichung 

Xldl-'l + xsdl-'a = 0, 

und wenn f8 unabhangig von der Zusammensetzung des Losungsmittels (1,2) 
durch R TIn x; gegeben ist, folgt hieraus: 

1 
RT Xldl-'l = - dxa · (8) 

G. N. LEWIS, der diese Gleichung aufstellte 2, macht aufihre vollige Analogie 
mit der Beeinflussung des I-' eines reinen Losungsmittels durch einen Fremdstoff 

aufmerksam. Da dXa = dna ist, ist die Anderung des 1-'1 und damit der Aktivitat. 
Xl n1 

aI' des idealisierten Dampfdrucks PI usw. inder Tat die gleiche wie in einem 

reinen Losungsmittel I, dem die gleichen relativen Mengen dna des Fremdstoffs 
n l 

zugefiihrt werden (Beispiel: Anderung des Dampfdrucks des Wassers in einer 
dauernd gesattigten SalzlOsung bei Zusatz von Zucker). 

Mehrstoffmischungen ohne Wechselwirkung. Indem wir, nach diesen etwas 
allgemeineren Vorbemerkungen, im folgenden unserer Untersuchung den Wechsel
wirkungsbegriff zugrunde legen, erweist sich als der gegebene Ausgangspunkt der 
Fall, wo die miteinander gemischten Stoffe iiberhaupt keine merkliche Wechsel
wirkung aufeinander ausiiben. Nach den Ausfiihrungen des § 15 ist dieser Fall, 
abgesehen von idealen Gasmischungen, namentlich in verdiinnten Losungen reali~ 
siert, wenn die Teilchen der gelOsten Stoffe 2, 3 ... keine Fernwirkungen ausiiben 
und chemische Reaktionen, die zwischen Ihnen moglich sind, durch Hemmungen 
unterbunden werdens. In solchen Fallen ist der konzentrationsabhangige An
teil des chemischen Potentials der gelosten Stoffe 2, 3 ... i durch R T In x, 
gegeben, wenn so vorgegangen wird, daB jeder Molekiilart der ge10sten Stoffe ein 
besonderes chemisches Potential und eine besondere Molenzahl zugeschrieben 
wird (die Unterbestandteile einer Molekiilart, die bei Aufhebung der angenom
menen Dissoziationshemmung aus dieser entstehen konnten, gelten dabei natiir
lich als besondere Molekiilarten). Wahlen wir als Grundzustand der Konzentra
tion speziell die auf Einheitskonzentration extrapolierte verdiinnte Losung der 
betreffenden Molekiilart, so ist das I-' eines gelOsten Stoffes, falls alle Wechsel
wirkungen zwischen den gelOsten Teilchen fehlen, gegeben durch 

I-'i = t!i + RTln Xi· (9 a ) 

Ferner sahen wir in § 15, daB Mischungen fliissiger oder fester Korper existieren, 
die im gesamten Mischungsbereich diesen idealen Fall angenahert verwirklichen, 

I Experlmentelle Untersuchungen bei C. DRUCKER U. H. WEISSBACH: Z. f. physik. 
Chem. Bd. II7, S.209, 1925. Weitere Untersuchungen fiber Anderung der gegenseitigen 
Loslichkeit zweier Flfissigkeiten sowie der krltischen Mischungstemperatur bei C. WAGNER: 
Z. f. physik. Chein. Bd. 132, S. 273, 1928. 

B Z. f. physik. Chern. Bd.61, S.129, 1907; LEWIS u. RANDALL a. a. O. Kap.20. 
8 Das Losungsmittel I braucht hierbei kein reiner Stoff zu sein, sondern kann selbst 

eine beliebige Mischung sein, die jedoch in ihrer Zusammensetzung konstant sein muB und 
keine der gelosten resistenten Gruppen berliits enthalten darf. 

Schottky, Thermodynamik. 27 
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die "idealen" oder "vollkommenen" Mischungen. Zwar kann hier von einem 
Fehlen der Wechselwirkungen zwischen den Komponenten im eigentlichen Sinne 
nicht die Rede sein. Doch geniigt, wie in § 15 gezeigt wurde, die Bedingung, daB 
die molekularen Krafte zwischen den Teilchen der gemischten Stoffe untereinander 
praktisch die gleichen sind wie zwischen den Teilchen der reinen Komponenten, 
urn hinsichtlich des konzentrationsabhangigen Gliedes der fli zu denselben Folge
rungen zu kommen wie beim Fehlen jeder Wechselwirkung. Fill derartige ideale 
Mischungen gilt also 

fli = [.li + RTln Xi, (g b) 

wenn als Grundzustand der reale Zustand der reinen Komponente i eingefiihrf 
wird ([.li = fl{il) . 

Reaktionen von sonst nicht in Wechselwirkung stehenden Bestandteilen einer 
Mischurig. Massenwirkungsgesetz. Heben wir die wirklichen oder fiktiven Hem
mungen auf, die zwischen verschiedenen, miteinander reaktionsfahigen, aber sonst 
nicht in Wechselwirkung stehenden Komp'onenten einer Mischung oder verdiinnten 
Losung vorliegen, so wird sich die anfanglich vorhandene Konzentration der 
reagierenden Stoffe und Reaktionsprodukte so lange andern, bis die Bedingung 
Sl = 0 fUr die betreffende Homogenreaktion erfi.illt ist. Gehorchen die Stoffe den 
Gleichungen (ga) oder (gb), so besteht im Gleichgewicht zwischen den Konzen
trationen die Bedingung: 

RT .Ivdnxi = -.IYir!i (IOa) 

bzw. RT .IYiInxi = -.IYi[.li, (IOb) 

wobei die rechten Seiten in ihrer p- und T-Abhangigkeit durch Messung von 
VolumgroBen und spezifischen Warmen der reinen Stoffe bzw. der unendlich ver
diinnten Partiallosungen bestiJI.lmt werden konnen. Das sind ganz die Verhalt
nisse, die wir bei den Reaktionen in idealen Gasgemischen (§ 17) vorfanden. Die 

GroBe - .I~ii oder - .I~i"i werden wir wieder als In K, Gleichungen (IO) 

als Ausdruck des Massenwirkungsgesetzes und K als Gleichgewichtskonstante 
(in Molenbriichen) bezeichnen: 

.IYi In Xi = In K. (II) 

Mit dieser Ableitung von (II) sind zugleich die Bedingungen fill die Giiltigkeit 
des Massenwirkungsgesetzes in nicht gasformigen Mischungen genau umschrieben. 
Es geniigt nicht die Annahme der fehlenden Wechselwirkung, sondern die reagie
renden Stoffe miissen wirklich in dem durch die ni bezeichneten Molekularzu
stand vorhanci.en sein, und die fli diirfen nicht anders als nach (ga) oder (gb) von 
den Einzelkonzentrationen abhangen. 

Ein Beispiel fill eine konzentrierte Mischung, in der nach Ablauf der Reaktion 
das Massenwirkungsgesetz in der Form (II) und demnach die Beziehung (g) recht 
gut erfi.illt ist, ist schon sehr froo von BERTHELOT und PEAN DE ST. GI.~LES unter
sucht worden; es i'st die Reaktion von Essigsaure und Alkohol zu Athylacet~t 
und Wasser. Hier ist K praktisch konstant bei Konzentrationen der Stoffe, dIe 
von beliebigen Anfangszustanden aus erreicht werden!. 

Bei Abweichung der Reaktionsteilnehmer vom idealen Verhalten tritt natiir
lich, genau wie in § 17 schon besprochen wurde, an Stelle von (II) die Gieichung 

.IYi In t!i bzw. .Ivi In ai = In K. (n') 

1 Wegen weiterer Diskussion und Literaturangaben sei auf R. LORENZ: Das Gesetz 
der chemischen Massenwirkung, Leipzig 1927, verwiesen. 
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Assoziation und Dissoziation verdiinnter Fremdstoffe in Losungen. Mit der 
Besprechung der Gleichung (loa) oder des Massenwirkungsgesetzes (rr) fiir reak
tionsfahige Fremdstoffe, die in groBer Verdunnung in einem Losungsmittel gelost 
sind, kommen wir in das·Gebiet derjenigen Betrachtungen, die Wher bei der Be
urteilung des chemischen und elektrischen Verhaltens der ElektrolytlOsungen eine 
groBe Rolle spielten (OSTWALDSches Verdiinnungsgesetz) und diese Bedeutung fiir 
schwache Elektrolyte und neutrale zersetzbare Stoffe auch heute noch ungeschma
lert behalten haben. Soweit es sich dabei urn Stoffe handelt, deren assoziierter 
oder dissoziierter Zustand entweder (infolge geniigender Reaktionshemmungen) 
durch chemische Analyse festgestellt oder qurch Leitfahigkeitsmessungen elek
trisch ermittelt oder durch typische optische, katalytische und andere Eigen
schaften bestimmt werden kann, verfahrt man bei der Bestimmung der GleiCh
gewichtskonstanten des Massenwirkungsgesetzes·etwa in der Weise, daB man je
weils das Produkt H (x(".) der bei der angenommenen Reaktion entstehenden und 
verschwindenden Molekiilarten bildet und feststellt, ob es bei kleinen Konzen
trationen hinreichend konstant ist. 1st das der Fall, so hat man damit die Kon
stante K des Massenwirkungsgesetzes der betreffenden Reaktion gefunden. Auf 
diese Weise sind z. B. die Dissoziationskonstanten schwacher Elektrolyte in 
wasserigen Losungen in einem groBen ·Umfange bestimmt und tabelliert worden 
(vgl. etwa LANDOLT-BoRNSTEINS Tabellen), aber es sind auch Dissoziations
konstanten und Gleichgewichtskonstanten etlicher neutralerzerfallender Stoffe 
in verschiedenen Losungsmitteln bekannt. 

Fiir die Anwendung der tabellierten Angaben mag hierbei noch bemerkt 
werden, daB in Losungen das Massenwirkungsgesetz meist fiir die molaren Kon
zentrationen in I I LOsungsmittel aufgestellt und die Massenwirkungskonstante 

fiir diesen Fall gegeben wird. Bezeichnet c, das Verhaltnis ~' , wobei V das 

in Litem gemessene Volum der LOsung bedeutet, so wird gewohnlich als Gleich
gewichtskonstante die GroBe 

(rra) 

angegeben, die, der Definition von c zufolge, mit der Molenbruchkonstanten K 
in der Beziehung steht (n = Summe aller Molenzahlen in der Losung) : 

K.,= H (c,v.) = H (xl')· (;)l:V = K· (Molenzahl proVolumeinheit)l:v. 

Fiir etwas groBere Konzentrationen ist hiemach K., schon wegen seiner Abweichung 
von der wirklichen Gleichgewichtskonstanten K keine strenge Konstante. Fiir 
hinreichende Verdiinnungen kann man jedoch n gleich der Zahl der Mole Losungs
mittel in I Liter, d. h. gleich dem tausendfachen reziproken Molvolum des Losungs
mittels bei der betreffenden Temperatur setzen. Hiemach ist z. B. fiir wasserige 
LOsung und 25 0 c: 

K = K. ( 1000. 1 )l:V = K. ( )l:v 
c 18,016 1,00294 55,343· 

Fiir Essigsaure in Wasser ist K., = 1,84.10-5 bei 25 0 (s. Kapitel H, 15. Beispiel), 
"2 fiir die Essigsauremolekiile (im Sinne der Dissoziation) = - I, fiir die ent-

C • C . 
stehenden lonen "3 und "" je = + I, also nach (rr a) ...!....--! = 1,84 . 10-5 . 1st 

. ~ 
keins der lonen im UberschuB vorhanden (ca = c,,) und fiihrt man den Dissoziations-
gradlXein, so daB ca = c,,= IX· co' c2= (I-IX) Co wird (co = gelOste Gesamtmenge), 

. d 01: 1 Kc AI t f·· I I L·· 01:2 8 II so Wlr -- = - so e wa ur co= -- mo are osung: -- =1, 4.10- • 
1-01: Co 1000 1-01: 

IX = .1268 oder 12,68 11/ 0 • Umgekehrt: Bildet man aus einem (durch Leitfahigkeits-
27* 
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messungen direkt, wenn auch nicht ganz hypothesenfrei bestimmten) (X-Wert 
. I 

und der zugehorigen Konzentration Co den Ausdruck -"'- Co' so gelangt man fUr 1-'" 
ein gewisses Bereich kleiner Konzentration zu einem konstanten Wert K", der fur 
250 C (und Atmospharendruck) eben = 1,84 . 10-5 ist. 

Die Anwendungen der Gleichungen (II) und (II a) sind besonders auf dem 
Gebiet der verdunnten wasserigen Losungen- auBerordentlich zahlreich; wenn 
auch ihre Anwendung auf dem Gebiet der "starken" Elektrolyte sich nicht als 
streng zulassig erwiesen hat, so ist doch dem Massenwirkungsgesetz in seiner ein
fachen Form (II) bzw. (IIa) auf dem Gebiet der schwachen Sauren und Basen 
noch ein hinreic.hend weites Anwendungsgebiet gesichert. AuBer so1chen Fragen 
wie nachder Dissoziation eines einzelnen Elektrolyten konnen durch mehrfache 
Anwendung des Massenwirkungsgesetzes1 Fragen der Einwirkung zweier Sauren 
oder Basen mit gleichen oder ungleichen Ionenarten aufeinander, Fragen der Ver
teilung eines Basenradikals auf zwei Saureradikale und ahnliche auf dieser Grund
lage heantwortet werden (ARRHENIUS, OSTWALD, NERNST u. a.). Bezuglich der 
Berechnung wichtigster Typenfalle verweisen wir auf NERNST2• 

Aktivitaten verdunnter Losungen nach dem Massenwirkungsgesetz. In 
Strenge ist die Nachprufung der erwahnten Anwendungen des Massenwirkungs
gesetzes nur moglich, wenn die Konzentration jeder der reagierenden Tei1chen
arten getrennt in der Losung bestimmt werden kann, was, bei cheniisch-analy
tischen Methoden, eine Resistenz ailer reagierenden Atomgruppen wahrend der 
Manipulationen einer so1chen Analyse voraussetzen wurde. Haufig finden jedoch 
die partieilen Zersetzungen eines in eine Losung gebrachten komplexen Fremd
stoffes oder seine Assoziation mit anderen Fremdstoffmolekiilen oder so1chen 
der eigenen Art mit auBerordentlich groBer Geschwindigkeit statt. Dann ist eine 
Bestimmung seines molekularen Zustandes durch direkte chemische Analyse nicht 
moglich, es bleiben zur direkten Feststeilung der Zahlen der dissoziierten und 
assoziierten Moiekiile nur physikalische Methoden ubrig, die nicht immerein
deutige Resultate liefem. Doch gibt es indirekte Wirkungert des Molekular
zustandes gelOster Stoffe, die auch dann der chemisch-thermodynamischen Unter
suchung zuganglich sind und die deshalb zur Prufung dienen konnen, ob sich in 
einem gelOsten Stoff ein Umsatz nach dem Massenwirkungsgesetz abspielt und wie 
gegebenenfal1s die Konstante dieser Umsetzung ist. Es handelt sich hierbei um 
Schlusse, die aus dem Konzentrationsgang des chemischen Potentials oder der 
Aktivitat des betreffenden- Fremdstoffs (als Ganzem) gezogen werden; die Ein
stellung eines Reaktionsgleichgewiehts zwischen den Komponenten eines hin
reichend verdunnten Fremdstoffs nach dem Massenwirkungsgesetz bedingt einen 
ganz bestimmten Gang der Aktivitat des Fremdstoffs und auch des Losungs
mittels mit der Konzentiation des Fremdstoffs. 

Am wichtigsten sind wieder die Faile, in denen entweder nur die Beeinflussung 
der Aktivitat des Losungsmittels in die Messung eingeht (Dampfdruckemiedrigung, 
Siedepunktserhohung, Gefrierpunktsemiedrigung des Losungsmittels) oder nur 
die des gelosten Stoffes (Loslichkeit schwer loslicher Verbindungen, Verteilung 
eines Fremdstoffes zwischen zwei Losungsmitteln, u. U. Partialdampfdrucke disso
ziierender Fremdstoffe). Die Berechnung der Aktivitaten ist in heiden Fallen 
einfach. Die Aktivitat des LOsungsmittels ist bei groBen Verdiinnungen eines 
in Molekiilarten X; zerfallenden Fremdstoffs durch a1 = I -.I Xi gegeben (vgl. 
§ IS, S. 290) ; es genugt also, nach dem Massenwirkungsgesetz fUr die angenommene 

1 Fur die Massenwirkungskonstanten von Reaktionen. die sich aus anderen zusammen
setzen lassen. gelten genau die in § 16 fUr Gase besprochenen Gesetzmll.Bigkeiten. 

I Theoretische Chemie. Buch 3. Abschnitt Salzlosungen. 
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Reaktion die Gesamtsumme der jeweils vorhandenen Fremdstoffmolekiile (ent
sprechend dem Dissoziationsgrad) zu berechnen, urn aus der Massenwirkungs
konstanten der Reaktion fiir jede (hinreichend kleine) Konzentration die Aktivitii.t 
al des Losungsmittels ~nd damit z. B. dessen Gefrierpunktsemiedrigung voraus
sagen zu konnen. Die Ubereinstimmung der so gefundenen Daten mit den direkt 
beobachteten liefert ein neues wichtiges Kriteriurn fiir die Giiltigkeit des Massen~ 
wirkungsgesetzes in dem betreffenden Fall. 

Vielleicht von noch groBerem Interesse, weil neue Konzentrationsabhangig~ 
keiten auftreten, ist die Bereehnung der Aktivitat des Fremdstoffs selbst. Disso
ziiert z. B. der Stoff 2 in je 'Vi Bruchstiicke seiner Komponenten a, b ... i, so 
konnen wir nach § 15 (7b) sein chemisches Potential fiir hinreichende Verdiinnung 
darsteIlen in der Form: 

!is = t!2 + R Tin q 2 = fh + R T .I 'Vj In 'Vi xi • (12) 

Die Xi und damit die Aktivitat f!-2lassen sich aber mit Hilfe des Massenwirkungs
gesetzes in Abhangigkeit von der Gesamtkonzentration Xs (herechnet, als ob der 
gesamte Stoff 2 in undissoziierter Form vorlage) ausdriicken. Die Aussagen iiber 
den Konzentrationsgang der Aktivitat des Stoffes 2, die man so erhalt, kann man 
durch geeignete Messungen (z. B. iiber die Konzentrationsabhangigkeit des Ver
teilungskoeffizienten, wenn das Verhalten im anderen Losungsmittel bekannt ist) 
direkt nachpriifen. Fiir die Dissoziation eines Fremdstoffs in zwei Bruchstiicke a 
und b erhalt man so (bei kleinen x 2): 

f!-2 = Xa 'Xb = IX2 '. x2S , (12 a) 

wenn IX der Dissoziationsgrad ist. Fiir gioBe Dissoziationsgrade (K > x.) 

liefert da'5 Massenwirkungsgesetz ~ = ~ den Ausdruck IX ~ I --it. Also 
wird in I. Naherung I - IX X 2 

(I2b) 

Auf derselben Grundlage laBt sich, immer unter der Voraussetzung, daB 
zwischen den Komponenten der gelOsten Stoffe keine andere Wechselwirkungen 
als eben die Reaktionen nach dem Massenwirkungsgesetz au ftreten , auch der 
etwas kompliziertere Fall behandeln, wo zwei oder mehrere verschiedene Fremd:' 
stoffe (in kleiner Menge) gelOst sind, deren Dissoziationsprodukte zum Tei! iden
tisch sind (zwei schwach dissoziierende Salze mit einem gemeinsameq Kation 
oder Anion). In ~olchen Fallen muB fiir die Dissoziation jedes der gelOsten 
Fremdstoffe Gleichgewieht herrschen, es treten also, unter unseren Annahmen, 
ebenso viele Massenwirkungskonstanten wie unabhangige Fremdstoffe auf,' 
und die Aktivitat jedes Fremdstoffes laBt sieh, falls 'die verschiedenen Gleich
gewichtskonstanten bekannt sind, in Abhangigkeit von der Konzentration aller 
Fremdstoffe berechnen. 

Gleichgewicht mit einer festen Fremdphase. Das Loslichkeitsprodukt. 1st 
speziell die verdiinnte Losung im Gleichgewicht mit einem der "reinen" (disso
ziatio~fahigen) Fremdstoffe als Bodenkorper,' etwa einer schwerloslichen Saure, 
so ist dadurch fiir diesen Fremdstoff (2) sein gesamtes chemisches Potential ft. 
oder auch das mit ft2 numerisch gleiche 1 chemische Potential /lab seines undisso
ziierten Anteils, d. h. die Konzentration Xab (im aIlg~meineren FaIle: die 
Aktivitat ~ab oder auch aab) dieses Anteils gegeben. Die Dissoziationsprodukte, 
mit den Konzentrationen Xa und Xb, konnen gleichwohl durch Zusatz anderer 

1 Wegen der inneren Gleichgewichtsbf'dingung. 
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Stoffe mit partiell gleichen Komponenten (z. B. anderer Sauren) verandert 
werden; diese Veranderungen mussen jedoch immer der Bedingung genugen: 

Xa' Xb = K· Xab = Const. (13) 

In dem speziellen Fall,· wo es sich urn elektrolytische Dissoziation von 
Salzen (SaUTen, Basen) handelt, die in entgegengesetzt geladene lonen a und b 
aufspalten, bezeichnet man die in Gleichung (13) auftretende, nur noch von 
der Temperatur (und in geringem MaBe vom Druck) abhangige Konstante als 
l.Oslichkeitsprodukt P der betreffenden lonen; natiirlich tritt im allgemeineren 
Falle das Produkt x;·. Xb"6 aufl. Die tabellierten Angaben fiir wasserige 
LOsungen (z. B. LANDOLT-BoRNSTEIN Bd. 5, S.224) sind, entsprechend wie bei 
den Dissoziationskonstanten, meist fUr die Molarkonzentrationen c~+, C:.:- in 
Molen pro Liter gegeben: 

P= <". c:...-= K.,. Cab. (I3a) 

Gewohnlich schreibt man fur einen Stoff Am B", der in m Teile A und n Teile B 
dissoziiert; Gleichung (I3a) in der Form: 

P = [AJm. [BJ" = Ke' [Am B,,] . (13 b) 

Die Beziehungen (13) gewinnen dann eine Bedeutung, wenn weitere Fremd
stoffe mit den Di!;soziationsprodukten A oder B zugefUgt werden. Die erst
malige Bestimmung von P wird jedoch naturlich ohne Gegenwart anderer Fremd
stoffe erfolgen, indem z. B. die Gesamtmenge C2 des gelOsten Stoffes 2 ana
lytisch bestimmt und daraus, mit Hilfe des anderweitig gemessenen K." aus (II a) 
die Konzentration Cab und somit Ke' Cab ermittelt wird. Noch haufiger ist die 
Hinzuziehung direkter Bestimmungen von c+ und c_ aus LeiWihigkeiten oder 
Poten tialmessungen. 

Verwendung finden die so bestimmten GraBen P vor allem zu Voraussagen 
uber die Zuruckdrangung der Dissoziation eines Stoffes durch andere Stoffe 
mit gleichen Dissoziationsprodukten. 1st P fUr ein schwer lasliches Salz AmB" 
bekannt und wird der gesattigten Losung diesesSalzes ein anderes partiell 
dissoziiertes Salz Am' e", hinzugefUgt, so wird, durch Vermehrung von [AJ, 
die Konzentration [BJ zuruckgedrangt, so d3J3 [AJm. [BJ" unverandert bleibt. 
Fane so1cher gegenseitiger Beeinflussung der Loslichkeit von Salzen (bei An
wesenheit eines oder mehrerer fester Bodenkarper) sind besonders eingehend 
von W. NERNST studiert, auf dessen Darstellung hier verwiesen werden kann 2• 

Tetnperatur- und Druckabhangigkeit der Gleichgewichtskonstanten. In K 
steht mit den Grundarbeiten it = .Ivit-'i bzw . .Ivil!i der betreffenden Reaktion 
nach (!o) und (II) in dem Zusammenhang: 

it 
InK=-RT' 

Es gelten also nach § II die zu dem Fall der Gasreaktionen [§ 17, (8) und (9)J 
ganz analogen Beziehungen: 

oInK m 
BT= RT" 
oInK !S 
ap-=- RT' 

(14) 

(IS) 

1 DaB in allen Fl!.llen, wo das Massenwirkungsgesetz auf Ionendissoziation angewandt 
wird, die elektrischen KrMte eine hll.ufig sehr erhebliche Aktivitl!.tskorrektur bedingen, 
wird weiter unten be!lprochen werden. Nur in sehr ionenarmen Losungen konnen, wie es 
hier geschieht, die Ionenkonzentrationen an Stelle der Aktivitl!.ten gesetzt werden. 

a Theoretische Chemie, 3. Buch, Abschnitt SaIzIosungen .. 



Dissoziation des Losungsmittels. 423 

wobei ~ und ~ im Faile idealer Losungen, eben so wie bei idealen Gasen, auch 
mit der nicht normalisierten Warmetonung und Volumanderung m.! und ~ der 

Reaktion identisch sind, da ~v;fi weder von p noch von T abhangig ist. 

Die Beziehungen (14) und (IS) steilen ailerdings gerade im Fane der ver
dtinnten Losungen meist keine Bereicherungen der thermodynamischen Daten 
dar, weil die GroBen m.! und ~ wegen der hemmungslosen Einstellung der be
treffenden Gleichgewichte in der Regel keiner direkten Prtifung zuganglich sind. 
So erscheint z. B. die Warmetonung m.! einer Dissoziation meist als reine Rechen
groBe. Ahnliches gilt vom Temperatur- und Druckgang des L6slichkeitspro
duktes P, den man durch die Summe der Warme- und Volumeffekte bei Losung 
des undissoziierten Stoffes und nachfolgender vollstandiger Dissoziation in 
einer zu (14) und (IS) vollig analogen Weise ausdrticken kann. 

Dissoziation des Losungsmittels. Ehe wir den Voraussetzungs-und Vorstel
lungskreis des Massenwirkungsgesetzes verlassen, haben wir noch der zunachst 
paradoxen, jedoch in gewissen Fallen durch den Erfolg durchaus gerechtfertigten 
Anwendung dieser Vorstellungen auf "Reaktionen des Losungsmittels mit sich 
selbst" zu gedenken, einer Anwendung, die tibrigens schon bei Berechnung 
der Dissoziation in geordneten Molekiilphasen, § 21, eine Rolle gespielt hat. 
In der Theorie der wasserigen Losungen scheint es vor allem moglich, die sehr 
geringe spontane Dissoziation des reinen Wassers in H+ und OH--Ionen unter 
diesem Gesichtspunkt zu behandeln. Diese beiden Ionenarten (2 und 3) werden 
dabei als Fremdstoffe in dem aus undissoziierten (oder auch beliebig assoziierten) 
Wassermolekiilen gebildeten Losungsmittel (I) betrachtet; ihre Aktivitat kann 
wegen der hohen Verdtinnung (wenn nicht reichliche Anwesenheit von anderen 
Fremdstoffionen zu erheblicheren elektrischen Aktivitatskorrekturen AnlaB gibt) 
gleich der Konzentration gesetzt werden: 

.U2 = y.,2 + R TIn X 2 , 

.U3 = 1!3 + R TIn X3 • 

Endlich wird fUr das Losungsmittel selbst, unabhanlSig von semem etwaigen 
Assoziationszustand, 

PI = (J-I , 

da die \Virkung der kleinen Fremdstoffbeimischungenauf seine Aktivitat zu ver
nachlassigen ist. Aus der Gleichgewichtsbedingung P2 + Pa - PI = 0 folgt, 
wenn noch (bei AusschluB fremder H+- und OH--Ionen) X 2 = X3 gesetzt wird: 

l ' ) 1 2 f.J2 + Us - P1 Sl In K n \X2 • X3 = n x2 = - R T = - RT = w, (16) 

wenn St die Normalarbeit der Dissoziation und Kw die Dissoziationskonstante 
des reinen Wassers bedeutet. Bestimmungen von Kw nach verschiedenen Me
tho den liegen in groDer Zahl vor; bezogen auf Mole/Liter ergibt sich Kto tiber
einstimmend gleich etwa 1,0' 10-14 bei 20° C, mit einer starken Temperatur~ 
abhangigkeit,· die nach (14) auf hohe Dissoziationswarme deutet. Da sich der 
Ansatz (16) auch bei HinzufUgung fremder H+- und OH--Ionen (geringe Kon
zentration vorausgesetzt) praktisch stets bewahrt hat, so wird man auf die Zu~ 
lassigkeit seiner theoretischen Grundlage schlieBen konnen, d. h. man wird an
nehmen, daB sich in reinem Wasser ein Teil der H+- und OH--Gruppen der 
einzelnen Wassermolekiile in der Tat als "verdtinnter Fremdstoff" in der Lo~ 
sung befindet, d. h. in einem Zustand, der von dem Zustand der zum Molekiil 
vereinigten H-OH-Gruppen vollstandig abweicht. Denn die obigen Ansatze 
fUr y.,2 und y.,a waren in dieser Form unmoglich, wenn zwischen den "freien" 
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und den zu Wasser verbundenen H+ und OH- alle Ubergangsstufen in merk
licher Menge vorhanden Waren. Beispiele, in denen diese Ansatzt und damit 
die &lziehung (16) fUr die Dissoziation nicht zutreffen, sind denn auch in an
deren Farren reichlich vorhanden; viele geschmolzene Salze konnen als "voll
standig" oder weitgehend dissoziiert betrachtet werden, ohne prinzipielle Unter
scheidbarkeit des gebundenen und freien Zustandes der lonen. Atomtheoretisch 
wird man mit BJERRUM1 die saubere Unterscheidbarkeit dissoziierter und t:n
dissoziierter Bestandteile in einer reinen Losung an die Bedingung gekniipft 
denken, daB zwischen zwei einander stark genaherten Komponenten so starke 
(insbesondere die Elektronenhiillen deformierende) gegenseitige Einwirkungen 
stattfinden, daB ein so verbundenes Paar auf weitere dissoziierte Teile in voll
kommen anderer Weise einwirkt, als es jeder der Partner ffir sich tun wiirde. 
Nur dadurch wird iiberhaupt die Bildung in sich hinreichend abgeschlossener 
Atomgruppen (Molekiile) in einem dissoziationsfahigen (fliissigen oder festen) 
Stoff ermoglicht. (Vollkommene Molekiilbildung, vgl. unsere schwach dissoziierten 
Molekiilphasen in §§ 21 und 22, fUr die Entsprechendes vorauszusehen ist.) Auf 
derartige Gesichtspunkte scheint sich denn auch das abweichende Verhalten des 
Wassers gegeniiber echten Salzschmelzen in der Tat zuriickfiihren zu lassen. 

Der Neutralisationsvorgang. Reaktionen verdiinnter Fremdstoffe; an denen 
ein Partner teilnimmt, der seinerseits als 'Dissoziationsprodukt des Losungs
mittels auftritt, konnen unter dem Gesichtspunkt des Massenwirkungsgesetzes 
betrachtet werden, wenn die Dissoziationsprodukte (des Losungsmittels) selbst 
als Fremdstoffe im Losungsmittel gelten konnen und wenn im iibrigen andere 
Wechselwirkungen ?:wischen den Reaktionsteilnehmem als die durch die be
treffende Umsetzung charakterisierten nicht bestehen oder auBer Betracht 
bleiben konnen. Das wichtigste Beispiel solcher Reaktionensind gewisse 
lonenreaktionen in wasserigen Losungen, die in der Vereinigung eines Salzions 
mit dem .entgegengesetzt geladenen Wasserion bestehen; sofem dabei das 
Molekiil einer "schwachen" Saure oder Base entsteht, also (im Sinne der 
spateren Diskussion) ein Gebilde, fUr dessen Dissoziationsprodukte die chemische 
Wechselwirkung weit wichtiger ist als die elektrische Femwirkung, kann man 
auf das betrachtete System das Massenwirkungsgesetz anwenden. Man kommt 
so zur Aufstellung von eoensoviel Massenwirkungsgleichungen, wie dissoziations
fahige Fremdstoffmolekiile (einschlieBlich des Losungsmittelmolekiils, unab
hangig von dessen Assoziationszustand) vorhanden sind, und kann', wenn diese 
Konstanten bekannt sind, die Konzentration jeder. Molekiilart bei gegebener 
Menge der Gesamtstoffe voraussagen. 

Ohne auf diese im Prinzip einfache Berechnung im einzelnen einzugehenS, 

wollen wir auf. einige wichtige Erscheinungen hinweisen, die sich unter diesem 
Gesichtspunkt behandeln lassen. Es ist hier zunachst zu nennen der Neutrali
sationsvorgang, der in der Herabdriickung der. H+- und OH--Konzentration 
einer wasserigen Losung bis·. auf den durch (16) gegebenen natiirlichen Disso
ziationswert bernht. Es sei anfanglich in der Losung eine starke Saure vorhanden, 
deren H+-Konzentration (x2) die natiirliche des Wassers urn viele GroBenord
nungen iibersteigt. Dann werden zwar auch OH--lonen in der Losung sein (x3 ), 

aber nur in dem MaBe, daB das Produkt Xs' X3 gleich der Dissoziationskon
stante Kv, des reinen Wassers ist. Durch HinzufUgung einer Base wird X3 ver
groBert, x2 verringert; bei fortgesetztem, allmahlichem HiilzufUgen von Base 
(Titration) durchschreitet man den Neuttalitatspunkt, ffir den X 2 = Xa = VK .. 

1 Ergebnisse d. exakten Naturwiss. Bd. 5, S. 125. 1926 . 
. 1 Vgl. auch hierzu ·NERNST: a. a. O. 
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ist. Das Erreichen gerade dieses Punktes kann man mit Hilfe gewisser MeB
verfahren (Indikatoren, Potentialmessung u. a.) kenntlich machen. 

1st in diesem Zustand die Gesamtkonzentration Xs der Saure (ohne Riick
sicht auf ihren Dissoziationszustand) gleich der Gesamtkonzentration XB der Base? 
Sicher dann, wenn die Saure und Base in der Losung praktisch vollkommen 
dissoziiert sind, denn dann stehen alle H+- und OH--Gruppen der Saure und 
Base entweder als freie lonen oder fiir Wassermolekiilbildung zur Verfiigung, 
und da im Wasser stets gleiche Mengen H+ und OH- gebunden sind, ist die 
Gleichheit von X2 und X3 zugleich das Kriterium der Gleichheit von Xs und XB. 

(Die Frage etwaiger Salzmolekiilbildung spielt hierbei keine Rolle.) Anders liegen 
dagegen die Verhaltnisse, wenn es sich urn schwache Sauren oder Basen oder 
beide zugleich handelt, deren Dissoziationskonstanten klein sind. Es treten dann 
die Erscheinungen hervor, die unter den Namen Hydrolyse bekannt sind. 

Hydrolyse. Solvolyse. Die Wirkung der Eigendissoziation des Losungs
mittels auf die Dissoziationsverhaltnisse macht sich bei schwachen und sehr ver
dunnten Elektrolyten bereits dann bemerkbar, wenn es sich urn die Aufiosung 
einer ~'einen Saure oder Basis handelt. Es kann dann namlich nicht mehr 
z. B. die Konzentration der H+-Ionen und des Saureradikals einander gleich 
gesetzt werden, sondern es ist nur (aus Elektroneutralitatsgriinden) die Kon
zentration der H+-Ionen gleich der Summe aus den Konzentrationen der nega
tiven Saureradikale und der freien, infolge der Eigendissoziation des LOsungs
mittels vorhandenen OH--lonen. Zur richtigen Berechnung des Dissoziations
grades muB man also die eigene Dissoziationskonstante des Wassers noch mit 
heranziehen; der Effekt liegt in der Richtung, daB die Dissoziation der schwachen 
Saure oder Basis durch die Eigendissoziation des Wassers etwas zuriickgedrangt 
wird. Praktisch kommt dies allerdings nur selten in Frage; die aus dem Wasser 
schwer ganz zu entfernenden Verunreinigungen, vor allem CO2 , das sich selbst 
als Saure betatigt, haben in so1chen Fallen meist einen weit grofieren EinfiuB. 

Fiir Losungen von Salzen schwacher Sauren bzw. schwacher Basen spielt 
jedoch die Eigendissoziation des Wassers eine wesentliche Rolle. Gehen wir von 
einem fingierten Anfangszustand aus, indem wir in theoretisch reines Wasser 
([H+] = [OR-] = -yK:) aquivalente Mengen von Kation B+ und Anion A
in Losung gebracht denken. 1m Fall einer endlichen Sauredissoziationskonstante 
(z. B. Essigsaure) wird sich dann ein gewisser Teil der Saureanioaen mit den 
vorhandenen Wasserstoffi<men zu undissoziierter Siiure (HA) umsetzen, wobei. 
die hierbei verschwinaenden Wa..'isersioffionen durch weitere Dissoziation von 
Wassermolekiilen in H+ und OR-- nachgeliefert werden. -- Der- Gesamtvorgan~ 
der bezuglich. des Anions durch die Gleichung: 

A- + H20 = HA+ Orr-

ausgedruckt werden kann, wird H ydrol yse genann t. Analoges gilt a uch fUr das Kation. 
Zur quantitativen Berechnung ist folgC'ndC'r WC'g einzuschlagen. Wir be

schranken uns dabei auf die Behandlung yon Fallen, in denen praktisch keine 
Molekiile des undissoziierten Salzes in der Lasung auftreten. Fur die einzelnen 
Dissoziationsgleichgewichte gelten folgcnde Massenwirkungsformeln 1: 

[H+]. [A--] ~ 
A- + H+ .=HA: - -- --- = Ks 

[HAJ ' 

B+ + OR- ~ BOH: [B+] '[OH-] = I4 
[BOH] , 

H+ + OH-~ H20: [H+]. [OH-] = Kw. 
1 Es werden Bedingungen vorausgesetzt. unter denen die interionischen Krafte ver

nachlassigt werden diirfen. 
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Ferner seien·die Bruttokonzentration von Saureanion + undissoziierte Saure 
c, = [A-] + [HA] und entsprechend ffir den basischen Bestandtell: Cb = [B+] 
+ [BOH] gegeben (sie lassen sich aus den dem Wasser zugeftigten Substanz
mengen berecbnen). Dabei wollen wir im allgemeinen Falle c. =+= Cb annehmen 
("OberschuB an Saure oder Base). Die Konzentrationen an [OH-], [A -], [HA], 
[B+] und [BOH] konnen dann in folgender Weise durch die gegebenen Brutto
konzentrationen und die noch zu berechnende Wasserstoffionkonzentration 
ausgedriickt werden. 

H KID 
[0 -] = [H+] , 

[A-] = c~H~]' 
1+-K, 

[HA] _ c, 
- K, ' 

1 + [H+]-

[B+] = .. ~~H-] 
I,-~ 

Cb 

1+ KID 
[H+]· Kb 

[BOH] = 
Cb Cb -Kb [H+]·Kb· 

~+ [OH-] I+K~ 

Zur Berechnung von [H+] ist sodann die Elektroneutralitatsbedingung: 
Summe der Kationaquivalente = Summe der Anionaquivalente zu verwenden. 

[H+] + [B+] = [O~] + [A-]. 

Unter Benutzung der oben abgeleiteten Ausdrucke ergibt sich: 

[H+] + Cb _ KID + C, • 
K", - [H+] [H+] 

1 + [H+].~b 1 + K;-

Falls ein Gemisch verschiedencr Sauren und Basen vorliegt, sind in der 
letzten Gleichung ffir [B+] und [A-] die entsprechenden Summen einzl1fiihrenl. 
Bei der Auflosung nach der Unbekannten [H+] kann man im allgemeinen ge
wisse Vernachl-assigungen vornehmen, wodurch die Aufgabe wesentlich er
leichtert wird2• Durch Einsetzen in die oben gegebenen Formeln ffir [OH-], 
[A-], [HA] , [B+] und [BOH] als Funktion der bekannten Bruttozusammen
setzung und der soeben. berechneten GroBe [H+] erhalt man sodann die voll
standige LOsung der vorgelegten Aufgabe. Auf die ein,:"elnen Spezialfalle und 
Folgerungen sei jedoch nicht. naher eingegangen und hierffir auf die Lehrbiicher 
der. physikalischen Chemie verwiesen3• 

Da die GroBe [H+], also die Wasserf.toffion-Konzentration bzw. -aktivitat, 
der Messung verhaltnismaBig leicht zuganglich ist, spielt die Umkehr der Rechnung, 
bei der beispielsweise aus c" Cb, K"" K" und [H+] mit Hille obiger Gleichungen 
K, ermittelt wird, eine wichtige Rolle. 

1 Vgl. hierzu z. B. die Darstellung von K. TXUFEL u. C. WAGNER: Z. f. angew.·Chem. 
Bd. 40. S. 133. 1927. 

I Gegebenenfalls kann die Losung mit Hille des NEWToNschen NlI.herungsverfahrens 
oder auf graphischem Wege erledigt werden. 

8 Vgl. hierzu auch besonders L. MICHAELIS: Die Wasserstoffionenkonzentration I. 
3. Aufl. Berlin 19%7. 
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1st die gebildete Saure oder Base fiiichtig oder sehr schwer loslich, so wird 
natiirlich die Hydrolyse AnlaB zu einem fortschreitenden Zersetzungsv:organg in 
der Losung (Veranderung -bei wahrendem Gleichgewicht). Die Selbstansauerung 
von Aluminiumacetatlosung (essigsaure Tonerde) unter Ausfallung eines ba
sjschen Produktes ist hierfiir ein bekanntes Beispiel. 

1st nicht Wasser, sondem ein anderer Stoff das H+- oder OH--Ionen ab
spaltende LOsuI).gsmittel (Alkohol, Eisessig), so bezeichnet man den mit der 
Anlagerung dieser Gruppen an Saure- und Basenradikale verbundenen Vorgang 
allgemeiner als Solvolyse. Es liegt auf der Hand, daB der allgemeine Vorgang: 
Reaktion eines Fremdstoffes mit Selbstdissoziationsprodukten des Losungsmittels 
nicht an die Mitwirkmig von H+- und OH--Gruppen gebunden ist, sofem nur 
die Bedingung, daB sich die Dissoziationsprodukte als verdiinnter Fremdstoff 
in der Losung des undissozionierten Losungsmittels verhalten, erfiillt ist. 

Einen anderen, ebenfalls in diesem Zusammenhange betrachteten Vorgang, 
die Dissoziation eines in einem nichtwasserigen Losungsmittel ge16sten Salzes 
in seine saure und basische Komponente (Beispiel: Methylammoniumchlorid in 
CHaNH2 und HCI), mochten wir dagegen bei der hier gebrauchten Systematik 
nicht zu den solvolytischen Vorgangen rechnen, da er sich unter die Rubrik 
der einfachen Fremdstoffdissoziation in neutrale Komponenten einreihen laBt 
und nur die Massenwirkungskonstante dieses Vorganges f<.iT ihn maBgebend ist. 

Elektrische Wechselwirkung der lonen verdiinnter starker Elektrolyte (DEBYE

HOCKEL-Theorie). Wahrend bei allen bisherigen Betrachtungen eine Wechsel
wirkung der gelosten Teilchen nur- bei ihrer unmittelbaren Beriihrung und nur 
in dem Falle beriicksichtigt zu werden brauchte, wo diese Beriihrung zur Bil
dung eines neuen (nun wieder von Einwirkungen auf andere, etwas entfemte 
ge16ste Teilchen freien) Molekiils fiihrte, betrachten wir jetzt, einer anderen 
Entwicklung unseres Gebietes folgend, den entgegengesetzten Grenzfall, in 
dem iiberhaupt keine molekularen Umlagerungen stattfinden, wohl aber Wechsel
wirkungen der verschiedenen freien gelosten Teilchen aufeinander. Hierbei 
kann es sich natiirlich nur urn Femwirkung der gelosten Teilchen aufeinander, 
also urn polare elektrische Wirkungen handeln; unsere Betrachtungen be
schranken sich also auf das Gebiet der Wechselwirkung elektrisch geladener 
Teilchen und, indem wir Molekiilbildungen zunachst ausschlieBen oder wenigstens 
hinter den Effekten der elektrischen Wechselwirkung zuriicktreten lassen, auf 
das Gebiet der sog. "starken Elektrolyte", die nach den Untersuchungen von 
B]ERRUM, VAN LAAR, GHOSH u. a. (urn nur diejenigen der zeitlich vorangehenden 
Autoren zu nennen, die das Problem in groBerem Umfang erfaBt haben1) als 
vollig dissoziiert angenommen werden konnen. 

Da bei unendlicher Verdiinnung die fraglichen Wechselwirkungen fort
fallen, sind die Wechselwirkungsglieder in den chemischen Potentialen oder 
Aktivitaten derartiger lonen vollstandig bestimmt, wenn es gelingt, die auf 
den Wechselwirkungen beruhcnde Anderung von F, G oder den fl der einzelnen 
lonenarten anzugeben, die mit der Verdichtung der lonen von unendlicher Ver
diinnung bis z~ dem in Wirklichkeit vorhandenen Konzentrationswert verbunden 
ist. Der Umstand, daB hier nur Femwirkungen der lonen aufeinander in Frage 
kommen, die einfachen GesetzmaBigkeiten gehorchen, hat es ermoglicht,eine 
fiir groBere Vetdiinnungen genaue Berechnung dieser Wechselwirkungsglieder zu 
geben; wir verdanlen die Theorie in der vQrliegenden Form DEBYE und HUCKEL, 
nach vorangehenden unvollkommeneren Rechnungen von MILNER, P. HERTZ 
und GHOSH. 

1 Literatur z. B. bei BRc5NSTED: Trans. Faraday Soc. 1927, S. 416. 
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Die Berechnung des Wechselwirkungsbeitrages zu den !Ji der verschiedenen 
lonen erfolgt in zwei Stufen. Zunachst wird das mittlere elektrische Potential t{Ji 
festgestellt, das von samtlichen lonen der Losung im Mittel an der Stelle hervor
gerufen wird, wo sich das hervorgehobene Ion der Sorte i gerade befindet. Dieses 
Potential ist nicht im Mittel = 0, sondem, da jedes Ion eines Vorzeichens die 
Ansammlung von lonen des entgegengesetzten Vorzeichens in seiner Nahe be
giinstigt, von entgegengesetztem Vorzeichen wie die Ladung des Ions i. Man 
findet auf Grund des BOLTZMANNschen Verteilungsgesetzes und der POISSON
schen Gleichungl: 

t{J, = _ Ezpe , 
D 

wo 8 die Elemcntarladung eines einwertigen Ions, z, die Wertigkeit des betreffen
. den Ions, D die Dielektrizitatskonstante des Losungsmittels und 

2_ 47rEB ~ 2 
X - DkT-*-UjZj 

ist (k BOLTZMANNsche Konstante). Die in diesem Ausdruck iiber aIle lonensorten 2 

zu summierende Zahl .Iuizi, in der u; die (atomistische) Volumkonzentration 
(lanen/cmS), Z; die Wertigkeit jeder lonensorte bedeutet, wird als "ionale Kon
zentration"3 der Losung bezeichnet. Sie stellt, wie man sieht, die einzige Funk
tion dar, in der die KOl1zentration der lonen in die Berechnung von t{J, eingeht. 

Die zweite Stufe ist die Berechnung des elektrischen Anteils des chemischen 
Potentials des i ten Ions aus dem angegebenen Wert von t{J,. Die am einfachsten 
zu berechnende GroBe' ist der elektrische Anteil f~ der Arbeit bei der Uberfiihrung 
eines Ions (bzw; eines Mols lonen) der Sorte i aus der unendlich verdiinnten 
Losung (t{J, = 0) ill die Losung mit den ionalen Konzentrationen uf. Man kann 
diese elektrische Arbeit in der Weise aufgewandt denken, daB man die einzelnen 
lonenin der unendlich verdiinnten .Losung allmahlich "entladt" und in der 
konzentrierteren Losung a11m3.hlich "aufiadt". Die dabei erforderliche Arbeit 

EZj 

ist J t{Ji de = E' Zi' "1', , da t{J, selbst linear mit der Ladung anwachst (mit e ist 
o 2 

die jeweilige Ladung des Ions bezeichnet). Bezogen auf ein Mol (Y statt 8) erM1t 
man also: 

te: = _ ,FEZlx = _ ~.t~~~. z~ V.Iu.z~ 
• 2D DYDkT' 1 , 

(17) 

1 DEBYE U. HUCKEL: Physik. Ztschr. Bd. 24, S. 193, 1923. Siehe auch die zusammen
fassende Darstellung von E. HUCKEL in: Ergebn. d. exakten Naturw., Bd. 3, S. 199. 1924. 

I Wir benutzen hier als Index den Buchstaben i. um moglichst deutlich hervortreten 
zu lassen. daB hier aIle. iiberhaupt in der Losung vorhandenen Ionensorten zu beriick
sichtigen sind. wllhrend der Index i nur eine einzige, beliebig herauszugreifende Ionenart 
bezeichnet. 

8 In der Praxis wird die "ionale Konzentration" durch die gewohnlich Init Tbezeichnete 
molare GroBe .I c, z,~ gemessen. wo c1 die molare ~onzentration der betreffenden Ionenart 
in 1 I Losung bedeutet, oder durch .I m, zl, wo m, die Kilogrammolaritllt (Mole pro· 1000 g 
LosungsInittel) angibt. -~ r wird als "Ionenstarke" (ionic strength) bezeichnet; diese 
GrOBe ist ffir vollstandig dissoziierte einwertige Elektrolyte der Bruttokonzentration gleich 
und daher in der Anwendung besonders bequem. 

" Vgl. BRONSTED: a. a. 0., nach GUNTELBERG. 
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Aus dieser wichtigen, allerdings fUr nur recht groBe Verdiinnungen exakt 
giiltigen Formel liest man samtliche GesetzmaBigkeiten, die die elektrischen 
Zusatzanteile der fl. und dam it der Aktivitaten und Aktivitatskoeffizienten be
treffen, ohne weiteres abo Die elektrisch bedingte Zusatzarbeit fUr eine Ionen
sorte i ist proportional: 

1. der reziproken i ten Potenz der Dielektrizitatskonstante des MedIUms 
(elektrischer EinfluB desto groBer, je kleiner die Dielektrizitatskonstante!); 

2. der reziproken Wurzel der absoluten Temperatur (Abnahme des Effektes 
bei hoheren Temperaturen, soweit nicht die Abnahme der Dielektrizitatskon
stante mit der Temperatur diesen Effekt kompensiert); 

3. dem Quadrat der Wertigkeit der betreffenden Ionenart (sehr starker 
Effekt bei 2- und 3wertigen Ionen); 

4. der Wurzel aus der ionalen Konzentration.der Losung (Gegenwart vieler 
und stark geladener weiterer Ionen vergro13ert den Effekt). 

Jeder andere spezifische EinfluB der verschiedenen Ionenarten wird bei 
dieser Annaherungsrechnung von der Theorie zunachst vernachlassigt in Uber
einstimmung mit schon vorher gemachten Erfahrungen und Annaherungs
ansatzen 1 . \Vird die Gesamtkonzentration, ohne Anderung der Art der Ionen, 
geandert, so wachst die Ionenstarke proportional mit der Konzentration; man 
erhalt also das fUr dieses ganze Gebiet fundamentale und den Beobachtungen 
in der Tat entsprechende Ergebnis, daB bei hinreichenden Verdunnungen aile 
Wechselwirkungseffekte proportional mit der Wurzel aus der Konzentration 
anwachsen. 

Die experimentelle Prufung dieser fur die Wechselwirkung der Ionen ab
geleiteten Gesetze wird naturlich, zufolge der Neutralitatsbedingung, immer 
nur an neutralen Kombinationen von Ionen, also an gelOsten Elektrolyten im 
ganzen, vorgenommen werden konnen. Wir berechn.en zunachst das chemische 
Potential eines verdiinnten ein-einwertigen vollkommen dissoziierten Elektro
lyten (NaCI), wobei wir gleich zulassen wollen, daB die eine Ionenart (z. B. Cl-) 
infolge Gegenwart anderer Elektrolyte eine groBere Konzentration hat als die 
andere. Bezeichnen wir das chemische Potential des neutralen Stoffes (NaCl) 
mit fl2' das der Ionen mit fl+ und fl- und machen wir fill die Ionen, unter Ver
nachlassjgung der elektrischen Wechselwirkung, zunachst den Ansatz flir ideal 
verdiinnte Losungen(Index *), so erhalten wir (5. § 15 "Dissoziierende Stoffe"): 

fl: = fl~ + fl~ = t!+ + t!_ + R Tlnx~ + RTlnx~. (18) 
Wegen des Verschwindens von (17) bei verschwindender Ionenkonzentration Cj 

aller Ionen gibt diese Gleichung zugleich den Wert des gesamten fl2 fUr ver
schwindende x+ und x_· sowie bei Abwesenheit sonstiger Ionenarten an. Fur 
endliche x und Cj ist dagegen: 

fl2 = fl: + f~ + f~, 
also nach (17) und (18) (mit t!+ + t!- = t!2): . 

ZP{iiE 1'--
fl2 = t!2 + R TIn (x+ . x_) - -YJ' }.I ci z; . 

D DRT· 1000 
(19) 

Definiert man den Aktivitatskoeffizienten 12 des ein-einwertigen Elektro~ 
lyten (vgL § 20, S.354) durch f!2 = 12x+ x_, so daB fUr unendliche Verdiinnung 
12 = I wird, so kann man aus (19) und der Definition der Aktivitat f!2 (fl2 = t!2 
+ R TIn f!2) ablesen: 

RTI ! -_ z.F2 V7fE l~ 
n 2 - f'" C; z; 

D¥DRT'1000 1 1 ' 
(20) 

1 Vgl. BRONSTED: a. a. O. 
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eine Formel, die, wie man ohne wei teres sieht, ein Spezial£all der ganz allgemein 
giiltigen Beziehung: 

(21) 

ist, in der 'II, die Zahl der lonen der betreffenden Sorte i angibt, in die der unter
suchte Elektrolyte zerfiillt. Fiihrt man statt 12 den mittleren lonenaktivitats
koeffizienten I± eiri, so ist in unserem Falle ein-einwertiger Elektrolyte nach § IS, 
S. 2g8, und § 20, S. 354: -

I±= ~± ~ = YTs, r X+ • x_ f x+ • x_ 

.PynE V 2 
In 1+ = - Y i .Icizi · 

- 1000' (DR T) 
also (20a) 

1st nur der untersuchte ein-einwertige Elektrolyt in der Losung, so ist 
r = .ICjzJ = 2C2 • 

Durch (20) oder (20a) ist die Aufgabe der experimentellen Priifung der 
DEBYE-HtiCKEL-Theorie auf die Aufgabe der Messung von Aktivitatskoeffi
zienten starker Elektrolyte zuriickgefiihrt. Hierzu kann jedes Verfahren dienen, 
in denen die Aktivitaten oder Aktivitatskoeffizienten eines solchen gelOsten 
Stoffes eine Rolle spielen, also ungefahr alle in §§ 20-22 besprochenen Effekte. 
Man wird hierbei unterscheiden zwischen Fallen, in denen nur der untersuchte 
Elektrolyt in der Losung vorhanden ist (sofern die elektrische Eigendissoziation 
des Losungsmittels vernachlassigt werden kann), und den Fiillen, in denen Bei
mischungen anderer starker Elektrolyte auftreten. Verfahren der erstgenannten 
Art sind1 : Bestimmung der Partialdampfdrucke fliichtiger Elektrolyte (Halogen
wasserstoffsauren), Bestimmung von Verteilungskoeffizienten, falls die Aktivitat 
im anderen Losungsmittel bekannt ist, Dampfdruckerniedrigung des Losungs
mittels, Untersuchung elektromotorischer Krafte in Zellen mit ElektrolytlOsungen 
verschiedener Konzentration [vgl. § 20, Gleichung (I3a) und das dort be
sprochene Beispiel der HCI-Losung]. Zur Untersuchung des Einflusses zugefiihrter 
fremder Elektrolyte konnen ebenfalls Messungen elektromotorischer Krafte dienen 
(Wasserstoff-Elektrode gegen Kalomel-Elektrode mit wasseriger HCI-Losung va
riabler Konzentration, unter Beimengung variabler Mengen LiCl, NaCl USW.2); 

ein noch reicheres Material jedoch ergeben die Untersuchungen der Loslichkeit 
eines Elektrolyten, der als fester (praktisch reiner) Bodenkorper anwesend ist. 
Da hier ~2 oder ~± durch den Bodenkorper vorgeschrieben ist, kann die Be
stimmung der in Losung gegangenen Mengen des Elektrolyten, unter Beriick
sichtigung der Anwesenheit anderer lonen gleicher Art, nach der Beziehung: 

In q2 = .I 'IIi lnx. + In 12 
zur Ermittlung des unbekannten 12 aus dem bekannten In ~2 (bei sehr schwer 
lOslichen Salzen einfach =.I 'IIi In Xi bei lehlenden Fremdelektrolyten) und den 
gemessenen Xi dienen 3. 

Uber das Ergebnis dieser experimentellen Priifungen sei hier nur so viel 
gesagt, daB in einem Konzentrationsgebiet, das bei ein-einwertigen wasserigen 
Losungen starker' Elektrolyte bis rund 1/100 Mol/Liter reicht, nicht nur das 
V-c-Gesetz, sondern auch der Absolut.we~t der in (20) auftretenden Konstante 
der Theorie entsprechend gefunden wurde. Bei mehrwertigen lonen ist an-

1 Beispiele zu allen hier angegebenen Bestimmungsmethoden findet man ausfiihrlich 
er5rtert in LEWIS u., RANDALL a:a.O.: Kap. 26. 

2 LEWIS U. RANDALL: Kap. 28. 3 LEWIS U. RANDALL: Kap. 28. 
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scheinend das Geltungsgebiet der Theorie bedeutend enger, doch konnte z. B. der 
EinfluB der Ladungszah1 z, und der Gesamtionenstarke sowie die GroBe des 
numerischen Faktors entsprechend Gleichungen (17) und (20) experimentell be
statigt werden fiir Losungen eines drei-dreiwertigen Salzes bis etwazur ionalen 
Konzentration 0,005 (das entspricht im vorliegenden Fall einem Zusatz von 
NaCI im Betrag von etwa 0,002 Mol/Liter) I. Auch Beispiel 15, 16 und 17 des 
Kapitels H zeigen, wie sich das DEBYE-HucKELsche Grenzgesetz in verschie
denen Fallen bewahrt. Uber die bei hoheren Konzentrationen auftretenden 
Abweichungen vgl. weiter unten2• 

Die Verdunnungswarmen starker Elektrolyte3• Das nach der DEBYE-HuCKEL
Theorie zu erwartende Gesetz fUr die Verdunnungswarmen hinreichend ver
diinnter starker Elektrolyte leiten wir aus der Beziehung (23) des § II, zwischen 
Restarbeiten fund Restwarmen Ip (bei konstantem Druck) in einfacher Weise 
abo Hiernach ist: 

o f to=_T2_--,--. 
. oT T 

Berucksichtigt man hier, daB die R T In x- Glieder in f zu 1!' keinen Beitrag 
liefern, daB also nur die ff -Glieder ubrigbleiben, so erhalten wir: 

to2= _ p~{.IVil:}. 
. oT T (21) 

Die Differentiation nach der Temperatur ist bei konstantem p und kon
stanter Zusammensetzung der Phasen, d. h. konstantem Molenbruch, durchzu
fiihren. Vernachlassigt man jedoch die geringfugige Temperaturausdehnung der 
Losung, so kann man die Volumkonzentration c; in (17) bei der Differentiation 

als konstantbetrachten und kann aus den ; - Gliedern [nach (17)] die GroBe 

rr~T-~ als einzige temperaturabhangige GroBe heraussetzen. Deren Diffe
rentiation nach T ergibt ergibt folgenden temperaturabhangigen Faktor: 

_lD-~T-;; OD _lD-iT-~= _l(DT)-~{~ ~D + ~}. 
2 oT 2 2 D-oT T 

Folglich wird fur einen in je .".-Ionen der Sorten i zerfallenden 

to2=l.I"'it{I+~~D } 

Elektrolyten: 

• 2 • D oT 
(22 a) 

oder, mit Einfiihrung von 12 nach (21): 

(22 b) 

Die (molare) integrale Verdiinnungswarme tP, die man beobachtet, wenn 
man eine Losung, die nil Mol gelOsten Stoff in n l Mol Losungsmittel enthalt, 
auf unendliche Verdiinnung bringt, ist nun nach § 15, S. 293, gegeben durch 

tP = - 1 X X2 tol - ~2' Nach (27), § II, berechnet man tol aus ~2 mittels der 
2 

1 Literatur bei BRONSTED: a. a. O. 
2 Einen zusammenfassenden Dberblick iiber den neuesten Stand der DEBYE-HiicKEL

Theorie und ihrer experimentellen Priifung geben ULICH u. BIRR: Z. f. angew. Chem. Bd. 41, 
S·443. 467. 1075 U. II41. 1928. 

B Vgl. hierzu die instruktive ausfiihrliche Diskussion bei N. BJERRUM: Z. f. physik. 
Chem. Bd. II9. S. 145. 1926. 
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x. 
Be . h f XI a IV. d Zle ung tv! = - -~ X 2 • 

Xl vX2 
Mit c = 55,5' x2 erhalten wir dann, da 

o 
l!'2 proportional cl i~t: 55,5 tv! = - t C l!'2. Also wird 

55.5 (I ) ( T 0 D ) rP= - -c- tv1 - l!'2= -\P2. I -"3 = - 1+ D BY RTln/2 • , (22 c) 

Da In/2 im Bereich der DEBYE-HuCKELschen Formeln stets negativ ist, 
wird das Vorzeichen von rP durch dasjenige des Klammerausdrucks bestimmt. 
I W . t T aD kl . 1 al uB b . d Vi d" . .. . n asser IS DoT emer a s - I, so m el ,er er unnung emer wassengen 

Losung eines starken ElektrolYten Warme abgegeben werden. Und zWar solI 
diese Verdunnungswarme nach (20) einen Gang proportional der 'Wurzel aus 
der Konzentration des Elektrolyten besitzen. Fur ein Dielektrikum mit starren 

Dipolmolekillen 1 (D ""'~) wurde dagegen das zweite Summenglied gleich -I, 

also der Gesamtfaktor = 0 werden. 
Die bisherigen experimentellen Untersuchungen haben mit Sicherheit er

geben, daB auch bei ein-einwertigen Elektrolyten die erwarteten GesetzmaBig
keiten oberhalb etwa, 0,01-0,1 molar (in wasseriger Losung) nicht mehr zu
treffen. Fur kleinere Konzentrationen sind die direkten Messungen sehr diffizil; 
neuere . Untersuchungen von NERNsTund seinen Schillern 2 und E. LANGE3 

und Mitarbeitern scheinen jedoch im Gebiet hinreichend groBer Verdunnungen, 
wo die Effekte aIlerdingssehr klein werden, fiir die Gilltigkeit dieser Beziehungen 

zu sprechen (die Unsicherheit unserer Kenntnis von : ~ HiBt eine sehr genaue 

Voraussage des Proportionalitatsfaktors im Vc-Ausdruck nicht zu). 
Kompliziertere Ionenwechselwirkungen in Elektrolytlosungen. Durch das 

Massenwirkungsgesetz einerseits, die Theorie der eleklrischen lonenwechsel
wirkung andererseits ist, wie wir ofters betonten, nur ein kleinster Schritt von 
der Theorie der unendlich verdunnten Losungen aus in das weite Gebiet der 
Wechselwirkungen getan. Der nachste nunmehr mogliche Schritt wurde darin 
bestehen, daB man die DEBYE-HuCKEL-Theorie auf die Wechselwirkungen der 
lonen von so1chen Elektrolyten anwendet, die notorisch nur zu einem groBeren 
oder kleineren Bruchteil dissoziied sind. Man hat dann fUr die Restarbeits
koeffizienten f. der betreffenden lonenarten nicht einfach den Ausdruck RT In x., 
sondern den urn r: nach (17) vermehrten Betrag einzusetzen, so daB ~ = Xi" 

wird, wobei die" durch R TInt: nach (17) gegeben sind. Man erbalt auf diese 
Weise verbesserte Massenwirkungsgesetze, die sich nicht auf die x, sondern auf 
die q beziehen und deren Konstanten K sich von den (in Wirklichkeit nur bei 
unendlichen Verdiinnungen konstanten) GroBen K des Konzentrationsmassen-
wirkungsgesetzes urn Produkte H (Ii') uber aIle an der Reaktion beteiligten lonen
arten (lIi positiv oder negativ) unterscheiden. Auch auf diesem Gebiet hat die 
DEBYE-HucKEL-Theorie nach den Untersuchungen BRONSTEDS und seiner 
Schiller und anderen' unleugbare Erfolge aufzuweisen, natiirlich immer nur 
bei lonenstarken unter 0,01-0,1. Der wichtigste Effekt ist hier die VergroBerung 

I DEBYE. P.: Physik. Ztschr. Bd. 13. S.97. 1912. 
2 NERNST: Ztschr. f. Elektrochernie Bd.33. S.428. 1927; NAUDE: Ztschr. f. Elektro

chernie Bd. 33, S. 532. 1927; NERNST u. ORTHMANN: Z. f. physik. Chern. Bd. 135. S. 199. 
1928. 

8 LANGE. E.: Fortschr. d. Chern .• Physik u. physik. Chern. Bd. 19. H. 6. 1928. 
, Literatur bei BRONSTED: a. a. O. 
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der Dissoziation eines schwachen Elektrolyten durch Hinzufiigung ionenfremder 
starker Elektrolyte, welche nach (17) die Aktivitat der dissoziierten Teilchen 
des schwachen Elektrolyten vermindern, eine seit langem empirisch bekannte 
Erscheinung ("NeutralsalzwirkungH

). Anwendungen dieser und verwandter Art 
werden in Beispiel 15 und 16 des Kapitels H gegeben. 

Physikalisch von groBtem Interesse ist die Frage, welche Wirkungen zu
nachst weiter zu berticksichtigen sind, wenn die Ionenkonzentrationen die 
angegebenen Grenzen tiberschreiten1. Der DEBYE-HuCKEL-Effekt besteht, 
wegen der negativ~n If -Werte, in einer Verminderung der Aktivitat der ein
zelnen Ionenarten, und infolgedessen auch eines ganzen gelOsten Elektrolyten, 
gegentiber dem Faile fehlender Wechselwirkung. Was man bei hoheren Elektro
lytkonzentrationen beobachtet, ist bei typischen starken Elektrolyten in wasse
riger Losung vielfach eine Abschwachung dieses negativen Effektes, dem schlieB
lich sogar ein positiver Effekt, also eine Vermehrung der Aktivitat oft bis weit 
tiber den Normalwert '!- = x hinaus, folgen kann (vgl. z. B. das tiber Hel in § 20, 
S.354, Gesagte). In nichtwasserigen Losungen tritt dagegen eine Verstarkung 
des negativen Effektes in den Vordergrund, die aber auch in wasserigen Losungen 
gelegentlich zu beobachten ist. Man kann auf verschiedene Weise versuchen, 
diese Erscheinungen physikalisch zu deuten. Zunachst liefern schon die ur
spriinglichen Grundlagen der DEBYE-HuCKEL-Theorie einige Ansatze zu solchen 
Versuchen. Die Formel flir 1/J., S. 428, setzt voraus, daB im tiberwiegenden Teile 
des Gebietes, das ffir die Ansammlung des entgegengesetzten Ladungstiberschusses 
urn ein Ion herum in Frage kommt, das von dem primaren Ion und der entgegen
gesetzt geladenen Ionenatmosphare. herriihrende Potential 1/1 der Bedingung 
geniigt e1/J < k T. Trifft dies nicht mehr zu, soist der Ausdruck flir 1/1. schon durch 
Korrekturglieder zu erganzen, die eine starkere Verminderung der Aktivitat 
als das ffir sehr groBe Verdtinnung gtiltig bleibende DEBYE-HuCKELsche Grenz
gesetz bedingen2• Wir bezeichnen diesen (verstarkenden) Effekt als ,,1/1- oder 
Assoziationselfekt" . 

Von R. H. FOWLER, der die statistische Theorie des Effektes von gewissen 
bei DEBYE und HUCKEL gemachten "Verwischungsannahmen" befreit hatS! 
wird ferner gezeigt, daB die korpuskulare Natur der Ladungen innerhalb der 
Ionenatmosphare bei etwas groBeren Konzentrationen Abweichungen von 
der DEBYE-HuCKELschen Bestimmungsgleichung und demnach etwas andere 
Werte ffir 1/1. bedingt. DEBYE und HUCKEL selbst behandeln als ersten weiteren 
Korrektureffekt die Tatsache, daB die Ionenansammlungen in der Ionen
atmosphare nicht, wie in den Voraussetzungen der Ableitung von 1/1. angenom
men, den ganzen Raum bis zum Mittelpunkt des anziehenden Ions ungehindert 
erftillen konnen, sondern nur bis zu einem durch die GroBe des Ions und even
tuel1 seiner Wasserhtille bestimmten Ionenradius r vordringen konnen ("Radius
effekt"). Sie leiten unter dieser Annahme flir 1/1. den korrigierten Ausdruck ab': 

EZ.~ 1 

1/1. = -----n . 1 + U ' 

I der merklich von dem friiheren abweicht, sob aId r nicht mehr klein gegen -
~ 

ist; ~ hat, wie die Analyse ergibt, die Bedeutung der maBgebenden Dimension 
~ 

1 VgI. hierzu ULICH u. BIRR: a. a. O. 
I MULLER. H.: Physik. Ztschr. Bd.28. S.324. 1927. Bd.29. S.78. 1928; GRONWALL: 

Proc. Nat. Acad. Sci. Bd. 13. S. 198. 1927; GRONWALL. T. H .• LA MER. V. K .• u. K. LAND
VED: Physik. Ztschr. Bd. 29. S. 353. 1928. In anderer Weise wurde der gleiche Korrektur
effekt schon fmher von BIERRUM behandelt (Kg. Danske Vid. Selsk. mat. fys. Medd. Bd. 7. 
S.9. 1926). der ihm den Namen .. Ionenassoziation" beilegte. 

8 Trans. Faraday Soc. Bd. 23. S. 434. 1927. ' Physik. Ztschr. Bd. 24. S. 192. 1923. 
Schottky. Tbermodynamik. 28 
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fiir den "Durchmesser der lonenatmosphare". Durch Vergleich der beobachteten 
Aktivitatskoeffizienten mit den nach der einfachen Theorie zu erwartenden 
kann man die Werte r dieser lonenradien (in einer gewissen Kombination) zu 
bestimmen suchen. Man findet bei hoheren Konzentrationen mitunter unmog
liche Werte, nur in verhaltnismaBig wenigen, anscheinend auf wasserige 
Losungen beschrankten Fallen scheint der "Radi.useffekt" der allein ausschlag
gebende zu sein. Jedenfalls liegt er in der Linie einer Verkleinerung der 
DEBYE-HUCKEL-Effekte; der Aktivitatskoeffizient nimmt mit wachsender Kon
zentration langsamer ab als nach der einfachsten Theorie, entsprechend dem 
experimentellen Befund. 

Um die mitunter beobachtete Umkehr im Gang des Aktivitatskoeffizienten 
der Elektrolyte, die VergriJ!Jerung mit wachsender Konzentration, zu erklaren, 
reichen jedoch diese Arten von Korrekturen nicht aus. Zur Erklarung dieses 
Effektes zieht HUCKEL! gewisse elektrische Wirkungen der Ionen aut das LiJsungs~ 
mittel heran, im wesentlichen folgender. Art: erstens eine fiir alle lonenarten 
gleichartige allgemeine AbstoBung der einzelnen lonen, die darauf beruhen solI, 
daB die lonen als Korper kleiner Dielektrizitatskon~tante in einem Medium 
von meist groBerer Dielektrizitatskonstante (DK) .eingebettet, durch lnfluenz 
seitens des primaren Ions eine abstoBende Wirkung erfahren (im Gegensatz zu der 
gewohnlichen anziehenden lnfluenzwirkung auf Korper hoherer DK); zweitens 
eine Vermic.: Ie rung und lokale Variation der DK des Losungsmittels, indem in 
unmittelbarer Nahe aller lonen infolge der dort herrschenden sehr groBen Krafte 
eine Art elektrischer Sattigung in der Orientierung der Dipolmolekiile des Wassers 
(und der sonstigen Dipolfliissigkeiten) auftritt. Formal werden beide Effekte 
in dem phanomenologischen Ansatz einer linearen Abnahme der DK des Losungs
mittels mit der lonenkonzentration zusammengefiigtll. Diese HUCKELSche Kor
rektur ("DK-Eltekt'·) diirfte in einigen Fallen wiewasserigen HCI- und Alkali
chloridlosungen eine wesentliche Rolle spielen, wahrend sie in nbch zahlreicheren 
Fallen durch andere Effekte, vor allem den an erster Stelle genannten Assozi
ationseffekt, ganzlich verdeckt wird. 

Abgesehen von den bisher ausschlieBlich besprochenen elektrischen Wir
kungen der lonen 'a,ufeinander und auf das Losungsmittel wird fiir die bei hohen 
Konzeptrationen beobachteten VergroBerungen des Aktivitatskoeffizienten ein 
rein chemischer (d. h. nach dem Massenwirkungsgesetz zu behandelnder) Effekt 
verantwortlich gemacht, der Eltekt der H ydratation der lonen. Dieser experi
mentell sehr vielseitig gestfitzte Effekt3 hat in wasserigen Losungen bei hoheren 
Konzentrationen sicherlich eine Bedeut~ng;er bewirkt durch die chemische 
Bindung von Wasse:r- (allgemeiner: Losungsmittel-) Molekiilen an den gelOsten 
Stoff eine Verringerung des freien Wassergehaltes und damiteine VergroBerung des 
Verhaltnisses der FremOstoffmolekiile zu den Losungsmittelmolekiilen bzw. der 
Molenbriiche x. Das bedeutet in. der Tat eine VergroBerung der Aktivitat bei 
hoheren Konzentrationen fiber den ohne Hydration berechneten Wert hinaus. 
Da es sich hierbei um einen Effekt handelt, der leicht in erster Annaherung zu 
bestimmen ist und der auch ffir Nichtelektrolyte in Frage kommt, wollen wir 
ihn hier etwas ausfiihrlicher und in allgemeinerem Zusammenhang behandeln; 

1 Physik. Ztschr. Bd.26. S.93. 1925. 
8 Eine solche Abnahme ist in der von HiicKEL erwarteten GroBenordnung durch neuere 

Messungen von WALDEN. UUCH und WERNER: Z. f. physik. Chern. Bd. 115. 116. 124 u·. 129. 
spa.ter auch von FURTH. SACK. PECHHOLD u. a. festgestellt worden. Von anderer Seite wurden 
dagegen weit geringere Abnahmen gefunden. Die Ursache dieser Diskrepanz ist noch nicht 
aufgekll1rt. 

a Vgl. z. B. NERNST: Theoretische Chemie. 11.-15. Aufl .• S.447. 
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der Vergleich mit der Erfahrung wird uns dann allerdings zeigen, daB er bei 
verdiinnten wasserigen Salzlosungen nur eine geringe Rolle spielt, wodurch 
aber der EinfluB der soeben erorterten elektrischen Korrekturen zahlenmaBig 
besser hervortreten wird. 

Chemise he Weehselwirkung mit dem Losungsmittel: Hydratation, Solvatation. 
Rier mtissen wir auf eine Frage zurtickkommen, die bei Besprechung der ideal 
verdtinnten Losungen (§ IS) bereits Gegenstand der Behandlung war, die Frage 
nach dem EinfluB des Molekularzustandes des Losungsmittels auf die chemischen 
Potentiale oder Aktivitaten gelOster Stoffe. Erinnern wir uns, daB wir den be
treffenden Zustand der Losung von einem gasfOrmigen Zustand aus durch 
Anderung von p und T ohne Phasenwechsel erreicht dachten und daB z. B. 
flir einen Fremdstoff 2 in einem Losungsmittel I die Konzentrationsabhangigkeit 

des chemischen Potentials im Gaszustand durch ein Glied f2 = R TIn x2 , x2 = ~2_ , 
n 

n = n l + n2, gegeben war. Solange nun n2 gegen n l vernachlassigt werden 
konnte, hatte eine veranderte Annahme tiber den Molekularzustand des Losungs~ 
mittels I im Gaszustand (Assoziation oder Anlagerung an die Fremdstoffmole
kille) nur die Wirkung, f2 urn den konstanten Betrag - R TIn a zu verandern, 
wenn durch die veranderte Annahme tiber den Molekularzustand von I die Zahl 
der freien Gasmolekille I im Verhaltnis a: I geandert wurde. Es handelt sich 
also urn ein von der Zahl der Fremdstoffteilchen unabhangiges Zusatzglied, das 
bei "Ubertragung des betreffenden f2-Gliedes auf den fltissigen Zustand nur auf 
die Wahl des Bezugszustandes (Bedeutung der idealisierten Molenbruchkonzen
tration I, Wert von 112) einen EinfluB hatte, dagegen die Gtiltigkeit des f2-Aus
drucks selbst nicht bertihrt. 

Geht man jedoch zu hoheren Konzentrationen n2 tiber, so ist n nicht mehr 
n 

~ n l , und eine im Gaszustand auftretende molekulare Umgruppierung, welche 
der Umwandlung von n l in anI freie Losungsmittelmolekille entspricht, ver-

wandelt den Ausdruck n 2 in _~+2 , so daB als Zusatzglied in f2 ein Ausdruck 
, n anI n2 

_ R TIn anI T n 2 , auf tritt, der mit Einflihrung der auf den ursprtinglichen 
n 

Molekularzustand bezogenen Molenbrtiche X 2 = n2 und Xl = 1- x2 den Wert 
n 

- R TIn [a + (I - a) x:J erhalt. Entsprechend der Abweichung des a von I 
wird also die Abhangigkeit des f2 von x 2 durch diese Anderung der Annahme 
tiber den Molekularzustand des Losungsmittels im Gaszustand bei hohere~ 
Konzentrationen x2 wesentlich beeinfluBt. 

Nun ist allerdings zu bemerken, daB bei hoheren Fremdstoffkonzentrationen 
die Annahmentiber die Molekularzustande des Ausgangsgases im allgemeinen. 
tiberhaupt nicht mehr flir das im fltissigen Zustand auftretende kGlied maB
gebend sind, da die w2 und v2 , welche den "Ubergang yom Gaszustand zum 
fltissigen Zustand vermitteln, dann im allgemeinen selbst konzentrationsabhangig 
werden. Es ist aber klar, daB die Konzentrationsabhangigkeit dieser w2 und VB 

verschieden ausfallen wird, je nach dem Molekularzustand, den man flir die 
Ubergangszustande und den Gaszustand der untersuchten Losung annimmt. 
LaBt man aber die Fiktion gehemmter Molekillbildungen zu und nimmt insbe
sondere auch flir die untersuchte Fltissigkeit die Existenz diskreter Molekular
zustande an in den Verbindungen von Fremdstoff und Losungsmittel sowie der 
Losungsmittelmolekille untereinander, so fallt eine bestimmte Quelle der Kon
zentrationsabhangigkeit von w2 und V 2 fort, sofern man den Ubergang zum 
Gaszustand unter dauernder Beibehaltung desjenigen Molekularzustandes vor
nimmt, der in der Fliissigkeit vorhanden ist. Es fallen namlich die sekundaren 

28· 
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chemischen Umsetzungen fort, die in irgendeinem "Obergangszustand bei un
gehemmtem Gleichgewicht aller Molekule dadurch auftreten miiBten, daB die 
(bei konstantem Druck) hinzugefugten Fremdstoffatome die Volumkonzentration 
der LOsungsmolekiile verandem, indem sie sie teils verdrangen, teils chemisch 
binden und dadurch fur das Reaktionsgleichgewicht der ubrigen Molekiile un
wirksam machen. Werden derartige chemische Umsetzungen, die zu Konzen
trationsabhangigkeit der w2 und 'V2 AnlaB geben, durch die Annahme eines in 
bezug auf aIle Molekiilreaktionen gehemmten "Obergangs von dem (in Wirklich
keit) vorliegenden ·fliissigen Zustand zum Gaszustand unterbunden, so erkennt 
man, daB dann nur noch "physikalische" Wechselwirkungen der Fremdstoff
molekiile aufeinander und auf die LOsungsmittelmolekiile zu Konzentrations
·abhangigkeiten der WB und 'VB und damit zu einer Variation des fur den Gas
zustand berechneten fll-Gliedes fiihren konnen. Diese werden aber, soweit es 
sich nicht urn die im vorigen bereits erfaBten elektrischen Wechselwirkungen 
z)Vischen geladenen Teilchen handelt, erst in einem noch hoheren Konzentrations
bereich des Fremdstoffzusatzes mit erheblicher Wirkung auftreten, so daB fur 
LOsungsmittel, in denen uberhaupt von molekularer Bindung des Fremdstoffs 
an die Losungsmittelmolekiile ode'r der Losungsmittelmolekiile aneinander ge
sprochen werden kann, der mit dem "richtigen" Molekularansatz de~ Gas
zustandes berechnete f2-Wert ohne Zweifel das Verhalten des Fremdstoffs in 
maBig verdiinnten LOsungen mit dem nachst erreichbaren Grad von Genauig
keit wiedergeben wird. 

Bei der Berechnung dieses auf 'den richtigen Molekularzustand korrigierten 
f2-\Vertes denken wir uns zunachst den betreffenden Molekularzustand in der 
untersuchten LOsungsmittelphase von vomherein gegeben. Wir nehmen als 
einfachsten Fall an, daB nur eine Art von Fremdstoffmolekiilen (also nicht 
etwa zwei Ionenarten) vorhanden sei und daB jedes dieser Molekiile VA Molekiile 
des "Losungsmittels chemisch angelagert habe (VA in Wasser gleich Hydratations
zahl), wahrend gleichzeitig samtliche Losungsmittelmolekiile zu v,,-fachen Kom
plexen ihres chemisch einfachsten Molekills, auf das die Berechnung der x zu
nachst bezogen ist, zusammengetreten seien (v" = Assoziationszahl). Bezeichnen 

wir das Verhaltnis .0 n+1 mit X 2 (n~ = Gesamtzahl der einfachsten Losungs-
n 1 nl 

mittelmolekUle, unabhangig von ihrer molekularen Bindung), den nur durch 
Hydratation veranderten Molenbruch init ~, den nur durch Assoziation ver
finderten mit X;, so findet mandurch einfache Abzahlung der jeweils vorhandenen 
Molekule: 

X! - XI 1 
2- I + (V.-I)XI 

Sind. beide Effekte gleichzeitig vorhanden, so findet man den wahren Molen
bruch ~. auf entsprechende Weise zu: 

~.= Xl 
2 I - (J'~ + I - J'.) Xl 

. Hierbei ist ~'A die Zahl der einlachen (nicht assoziierten) Losungsmittel
molekille, die mit jedem Fremdmolekul verbunden sind. Fur hinreichend kleine 

1" Hier ist ein konstanter Faktor I'" gieich unterschlagen, da er bei Bildung von In ~ 
nur zu einem von Xl unabhlingigen Beitrag fiihren wiirde, der in die Grundarbeit auf
genommen werden kann. 
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Xz ist also def "Aktivitatskoeffizient auf Grund des M olenbruclzellektes", wle 
wir ihn nennen wollen, gegeben durch: 

xlt4 
t: = -x~ = I + (V" + I - Va) X2 • (23) 

2 

Sind mehrere Fremdstoffmolekillarten 2, 3 ... i ge16st, so tritt an Stelle von (23), 
wie man leicht nachrechnet, die Beziehung: 

(23a) 

.I l'hi Xi d' 1 wobei v" den Mittelwert -}'----:-- der Hy ratatlOnszah en aller Fremdstoffmoll'-
kiile bedeutet. - x, 

Noch ein zweiter EinfluB der Hydratation ist zu erwahnen: Denken wir 
uns den Stoff 2 einmal in unendlich verdiinnter Losung ge16st und hydratisiert, 
das andere Mal in einer endlich konzentrierten, so nimmt das zweite Mal das 
Losungsmittel mit einem urn fl = R Tlnal geanderten fl an der (Losungs-) 
Reaktion teil, so daB das Potential fl2 des ge16sten, hydratisierten Stoffs urn 
Vh R TIn al vergroBert wird, wie man sieht, wenn man die Gleichung .I v !l = 0 
auf das Hydratationsgleichgewicht anwendet. Das bedingt einen weiteren Akti
vitatskoeffizienten des ge16sten Stoffes, den wir als I", den "Aktivitatskoeffi
zienten des (eigentlichen) H ydratationsellektes" bezeichnen konnen, im Betrag von: 

Da a l von der GroBenordnung I -.I Xi ist, also, mit dieser Ann aherung , 

fl=I+~.I~ ~~ 

wird, sehen wir, daB I~ von derselben GroBenordnung ist wie Itt und daB beide 
Effekte im gleichen Sinne wirken. 

Eine weitere Besprechung dieses Effektes, der von BJERRUIvI aufgefunden1 

und schon mehrfach zur Berechnung von Hydratationszahlen angewandt wurde, 
k6nnen wir uns hier ersparen, da er mit dem von RUCKEL berechneten 
"DK-Effekt", den wir schon oben, S. 434, erwilinten, verwandt ist, nur daB 
BJERRUIvI eine chemisch-st6chiometrisch abgegrenzte Rydratation, RUCKEL eine 
auf elektrischen Kraften beruhende, allmahlich verklingende im Auge hat. Es 
scheint, daB beide Auffassungen .in den wenigen Fallen, wo sie angewandt 
werden konnten, zu formal einigermaBen ahnlichen Resultaten fiihren. 

Die Aktivitatskoeffizienten nach (23), (23a) und (24) sind, wie es sein muB, 
fUr hinreichende Verdunnungen = I, ergeben aber bei wachsender berechneter 
Konzentration X z bzw . .I Xi (indem zunachst die Vha und Va von den X als un
abhangig angenommen werden) einen linearen Gang mit x2 bzw . .I Xi mit einem 
Faktor, der bei hohen Rydratationszahlen V" erhebliche positive Werte annehmen 
kann, wahrend eine Assoziation des Losungsmittels nach (Z3a) im Sinne einer 
Verminderung des Aktivitatskoeffizienten wirkt. 

Vergleich der verschiedenen Effekte bei Elektrolyten. Priifung an der Er
fahrung. Da die chemische Rydratation (allgemeiner: Solvatation) nach den 
vorliegenden Ergebnissen bei elektrisch geladenen Fremdstoffteilchen eine be
sonders groBe Rolle spielt, wollen wir, unter Annahme der Ausdrucke (23a) 
und (24a) fur die Einzelionen und unter der weiterenAnnahme ~+ =v~_=v", 
den Ausdruck des mittleren Ionenaktivitatskoeffizienten I ~ fUr einen ein-ein-

1 Z. f. anurg. ll. allg. Chern. Bd. log, S. 275, Ig20; Z. f. physik. Chern. Bel. 104, S.406, 
1923· 
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werligen vollstandig dissoziierten Elektrolyten ermitteln. Wir tinden, indem das 
Zusatzglied in (23a) klein gegen I angenommen wird: 

lnlf = 2 (Yh + 1- Ya) X2 , (23 b) 

wobei noch .I Xi = X+ + x_ mit hinreichender Annaherung gleich dem doppelten 
Verhaltnis 2 X 2 der im ganzen gelosten (undissoziiert berechneten) Elektrol yt
molekiile zu. der Summe dieser Molekiile und der einfachsten Losungsmittel
molekiile gesetzt wurde. Entsprechend folgt aus (24a): 

Es ist von hohem Interesse, den Gang des Aktivitatskoeffizienten nach 
(Z3b) und (24b) zu vergleichen mit dem Gartg, der einerseits durch unvollstandige 
DissoziaHon des Elektrolyten, andererseits durch die elektrischen Wirkungen 
der lonen nach der DEBYE-HucKEL-Theorie bedingt ist. Ftir den ersten Effekt 
erhalten wir aus (I2b), wenn wir berticksichtigen, daB ~2 = '!+ " '!_ = '!1: (§ IS) 
ist, einen Aktivitatskoeffizienten I"', der gegeben ist durch1 : 

ln/± = - ~" X 2 • (25) 

Dagegen erhhlt man fUr die elektrische Wirkung (unter Annahme vollstandiger 

,Dissoziation) aus (20a), indem man noch .ICjz: = C+ + c_= 2X2 " 1:00 setzt 

(v = ~ , Molvolum der Fltissigkeit, bezogen auf ein Mol einfachster Fltissigkeits

molekiile + Elektrolytmolekiile) einen elektrischen Aktivitatskoeffizienten Ii: : 

(26) 

Die an sich ganz verschiedenen chemischen Vorgange (M), (h) und (1X) 
ftihren also aIle zu einem linearen Gang des ln/± mit x2 , wahrend der elektrische 
Effekt (e) eine Abweichung mit V x2 ergibt, die nattirlich bei hinreichend kleinen 
Konzentrationen tibeIwiegt. 

Urn den numerischen Vergleich mit vorhandenen Messungen von ln/+ fUr 
den Fall starker Elektrolyte durchzuftihren, rechnen wir noch mit der fUrhin-

reichende Verdtinnungen giiltigen Beziehung X 2 = m2 "18,02 die Gleichungen 
1000 

(Z3b), (24b) und (26) auf Ktlogrammolaritaten urn 2. Der Faktor in (26) erhaltdann, 
bei Anwendung dekadischer Logarithmen, fUr wasserige Losungen bei 20° e, 
den Wert 0,500. Da (26) von Annahmen tiber den Molekularzustand der lonen 
und des Losungsmittels unabhangig ist, wird log 1+ einfach gleich der Summe 
der Werte nach (23b), (24b) und (26); also ist: -

(27) 

Dieser theoretischen Annaherungsformel stehen folgende, nach Messungen von 
elektromotorischen Kraften, Gefrierpunktserniedrigungen und Loslichkeiten 
experimentell bis 0,1 molar giiltig gefundenen Beziehungen fUr die mittleren 

1 Giiltig fiir %2 ~ K. 
I Die Aktivitatskoeffizienten bleiben, da sie, im Gegensatz zu den Aktivitaten, unab

hllngig von der Wahl des Grundzustandes sind, hierbei ungeandert. 
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Ionenaktivitatskoeffizienten einiger besonders genau untersuchter ein-einwertiger 
Elektrolyte gegenuberl: 

LiCl 0.50 m2 - 0.5 Ym2 • 

NaCl 0.49 m2 - 0.5 ¥m2 • 

KCl 0.40 m 2 - 0.5 Ym2• 

HCl 0.63 m 2 - 0.5 Ym2 • 

KOH 0.46 m 2 - 0.5 rm;. 
Der Faktor des 2. Gliedes entspricht. wie man sieht, ausgezeichnet der DEB YE

HUCKEL-Theorie. Dagegen gibt Formel (27) fUr den Faktor des 1. Gliedes zu 
kleine Werte, wenn wir fUr Vh Werte bis 10 einsetzen, die auf Grund verschieden
artiger MeBmethoden als die wahrseheinlichsten bzw. maximalen Zahlen fUr 
die "chemisehe" Hydratation anzusehen sind 2. Berucksichtigen wir noch die 
sieher bestehende Assoziation des Wassers, indem wir Va gleich 2 bis 3 setzen, 
so ergeben sieh fUr den Faktor Werte zwischen 0 und 0,3. Diese Diskrepanz 
mit den gefundenen Werten beweist, daB den weiteren im gleichen Sinne wir
kenden Effekten, also dem nach HUCKEL berechneten "DK-Effekt" and dem 
" Radiuseffekt" , die wir fruher (S. 433) erwahnten, in diesen Fallen erhebliche 
Bedeutung zukommt. 

Unvoilstandige . Dissoziation gibt nach (25) ebenso wie der ,,1/J- oder 
Assoziationseffekt" (S.433) in erster Annaherung ein in m lirieares Glied mit 
negativem Vorzeichen. Wahrend diese Effekte also bei den hier tabeilierten 
Salzen offenbar nicht in Erscheinung treten, sind sieim Faile der Alkalinitrate3 

tiberwiegend. Und zwar scheint dort die Annahme der unvoilstandigen Disso
ziation die groBere Wahrscheinlichkeit fUr sich zu haben. In nichtwasserigen 
Losungen starker Elektrolyte. namentlich wenn die Dielektrizitatskonstante 
etwa unter 30 liegt, gewinnt die 1/J-Korrektur ailgemein die ausschlaggebende 
Bedeutung'. Weiter unten, S. 440, solI noch einiges mehr tiber nichtwasserige 
Losungen gesagt werden. 

Aussalzeffekt. Zum SchluB unserer Betrachtungen uber die Wechsel
wirkungen von Ionen untereinander und mit dem Losungsmittel in einer wasserigen 
Losung diskutieren wir noch kurz einen bekannten EinfluB der Ionen auf 
das Verhalten von gelOsten Niehtelektrolyten, den sog. Aussa1zeffekt. Die Loslich
keit eines Niehtelektrolyten in wasseriger Losung wird durch Zusatz cines Elektro
lyten im allgemeinen verringert, eine Erseheinung, die als "Aussalzen" bezeichnet 
wird und aueh mannigfache praktische Verwendung findet. Thermodynamisch 
gesproehen, bewirkt also der Elektrolytzusatz eine Erhohung der Aktivitat des 
gelOsten Nichtelektrolyten. Bei fluchtigen Nichtelektrolyten wird demgemaB 
auch eine Vermehrung des Partialdruckes beobachtet. (Entsprechend der Be
ziehung .I v;. d fl-i = 0 wird gleichzeitig die Aktivitat des zugesetzten Elektrolyten 
durch die Gegenwart des Nichtelektrolyten erhoht.) 

Man kann diesen· Effekt, ahnlieh wie den "Hydratationseffekt" bei Ionen, 
S. 435 ff., von zwei Seiten her theoretiseh zu erfassen suchen. Einmal kann man 
namlich die Hydratation des zugesetzten Elektrolyten zur Erklarung heran
ziehen. D. h. durch den Elektrolytzusatz wird ein Teil der Wassermolekiile 
gebunden, und daher steigt der Molenbrueh des Nichtelektrolyten. Andererseits 
kann man aber auch davon ausgehen, daB Molekiile mit kleinerer Polarisier
barkeit als das Wasser, das seinerseits durch ein hohes Dipolmoment bei kleinem 

1 BRONSTED: a. a. O. Die Bestirnrnung der Aktivitat der Salzsli.ure wird von uns in 
Beispiel 17 des Kap. H behandelt. 

2 Siehe z. B. ULICH: Trans. Faraday Soc. 1927. S. 388; ULICH u. BIRR: a. a. O. 
3 Siehe z. B. NERNST: Z. f. physik. Chern. Bd. 135. S.237. 1928. 
( ULICH u. BIRR: a. a. O. 
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Molekularvolumen ausgezeichnet ist, an Stellen hoher Feldstarke, also in der 
N1the von lonen, eine hohere potentielle Energie als an sonstigen Stellen der 
Losung haben 1. Die nachste Umgebung des Ions bleibt dem Nichtelektrolyten 
also praktisch versperrt. 

Letztere Auffassung erganzt die erstere insofern, als eben Wechselwirkungs
kr1tfte abstoBender Natur zwischen Elektrolyt und Nichtelektrolyt auch iiber 
die Sphare der chemisch gebundenen Wassermolekiile hinaus vorhanden sind. 
Zugleich wird die wesentliche Natur der Wechselwirkungskrafte mit erfaBt. 
Diebisherigen Ansatze haben allerdings nur einen ungefahren Anhalt iiber die 
vorhandenen Effekte geliefert. Ffir die Darstellung istman daher im wesent
lichen auf empirische Daten angewiesen. Fiir maBig konzentrierte Losungen 
ergibt sich theoretisch wie experimentell ein Zusatzglied zur Restarbeit bzw. zu 
dem Logarithmus des Aktivitatskoeffizienten, das im wesentlichen proportional 
der Konzentration des Zusatzelektrolyten ist. 

Das Gegenteil des Aussalzens findet man, wenn Molekiile hohen Dipol
moments wie Ammoniak oder Schwefeldioxyd in Wechselwirkung mit lonen 
treten. Hier werden auch Aktivitatserniedrigungen beobachtet. Der Vorgang 
selbst wird in extremeren Fillen als "Komplexbildung" beschrieben. 

Besonderheiten in nichtwasserigen Losungsmitteln. Die bisherigen Betrach
tungen sind stets so allgemein gehalten worden, daB sie prinzipiell auf beliebige 
LOsungsmittel anwendbar waren, doch sind' die in Wirklichkeit vorhandenen 
quantitativen VerhaItnisse bisher iiberwiegend an den in der Praxis wichtigsten 
Fillen wasseriger Losungen erortert worden. Es sollen desha.lb hier noch in 
kurzen Ziigen die Besonderheiten des Verhaltens nichtwasseriger Losungen 
charakterisiert werden, wobei wir uns auf elektrolytische Dissoziation beschranken 2• 

Die meisten nichtwasserigen Losungen unterscheiden sich vom Wasser 
durch erheblich niedrigere Dielektrizitatskonstante. Eine andere Gruppe von 
Flftssigkeiten, die wir an zweiter Stelle betrachten wollen, besitzt als Charakteri
stikum eine starke elektrolytische Eigendissoziation. Beide Besonderheiten 
fiihren dazu, daB in solchen Medien gelOste Salze sich in eigenartiger Weise 
von typischen wasserigen SalzlOsungen unterscheiden. 

Niedrige Dielektrizitatskonstante hat besondere Starke der interionischen 
Krafte zur Folge, so daB die fUr El/J -< kT abgeleitete DEBYE-HuCKELsche 
N1therung (S. 427 ff.) schon ffir kleine Konzentrationen nicht mehr geniigt und der 
Aktivita.tskoeffizient kleiner ausfillt als nach (20) berechnet ("l/J- oder lonen
assoziationskorrektur" nach BJERRUM, H.MuLLER und GRONWALL, vgl. S.433). 
Nur bei extremen Verdiinnungen behalten die DEBYE-HuCKELschen Formeln 

ihre Giiltigkeit. Der EinfluB der lonenassoziation (hohere Potenzen von :'f) 
wird bei kleiner Dielektrizitatskonstante so iibermachtig, daB in Losungsmitteln 
der DK < 10 gelOste Salze hinsichtlich Gefrierpunktserniedrigung und Siede
punktserhohung vielfach weitgehend assoziiert erscheinen, ja in extremen Fillen 
sogar den Eindruck von Kolloiden machen, d. h. iiberhaupt keine sicher meB
baren osmotischen Effekte mehr erge ben3 . Die bei der Verdiinnung dieser Losungen 
zu gewinnende Arbeit ist also durch den iibergroBen EinfluB der elektrischen 
Kr1tfte in extremen Fillen nahezu bis auf Nullreduziert. Losungen dieser Art zeigen 
auBerdem den eigenartigenEffekt der "anomalen Leitf1thigkeit", d. h. eines Wieder-

1 Vgl. P. DEBYE U. J. Mc. AULAY: Physik. Ztschr. Bd.26, S.22, 1925; P. DEBYE: 
Z. f. physik. Chem. Bd. 130, S. 56, 1927. 

I Eine ausfiihrlichere zusammenfassende Darstellung geben ULICH u. BIRR: a. a. O. 
a WALDEN: MolekulargroBen von Elektrolyten. Dresden u.Leipzig 1923; GROSS u. 

HALPERN: Physik. Ztschr. Bd.26, S.636,' 19:25. Es sei betont, daB das sonstige Verhalten 
dieser LOsungen die AnnaJune ,virklichen kolloiden Zustandes ausschlieBt. 
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anstiegs der molekularen Leitfahigkeit mit steigender Konzentration, der wohl auf 
Ausbildung geordneter Ionenschwarme in der Losung zuruckzufuhren ist (ULICH 
und BIRR, a. a. 0.). In erhebliGhem &trag unvollstalldige Dissoziation anzuneh
men, besteht bisher in solchen Losungen kein AnlaB, wenigstens soweit typische 
starke Elektrolyte in Betrl),cht kommen [als solche dienen wegen der meist zu 
geringen Loslichkeit der Alkalihalogenide in der Regel Salze von vierfach sub
stituierten Ammoniumbasen, z. B. (C2H 5),N· J]. Eine andere Gruppe von 
Salzen, namlich die von WALDEN als "schwache" Salze bezeichneten, scheint 
aber nicht vollstaBdig dissoziiert zu sein; zu ihnen gehoren namentlich die nie
driger als vierfach substituierten Ammoniumsalze [z. B. H 2N(C2H 5)2· CI] und 
anorganische mehrwertige Salze. Es hangt weitgehend vom Losungsmittel ab, 
ob diese Salze ein mehr "starkes" oder "schwaches" Verhalten zur Schau tragen. 
Z. B. begiinstigt von den drei Losungsmitteln fast gleicher Dielektrizitats
konstante: Ammoniak, A.thylalkohol und Aceton, nur das letzte schwaches Ver
halten, wahrend die beiden ersten mehr deII). Wasser ahneln, wo deutliche Ab
weichungen vom' typischen Verhalten starker Salze nicht haufig sind und 
hauptsachlich auf mehrwedige Salze (ZnCI2 , CdSO, u. dgl.) beschrankt erscheinen. 
Es ist klar, daB das unterschiedliche Verhalten der Losungsmittel gegenubp.r 
der Bildung undissoziierter Molektile uberwiegend auf den Verschiedenheiten 
der Solvatationsenergie der Ionen (bier im Sinne der gesamten Wechselwirkungs
energie mit dem Losungsmittel) beruhen muB. In der Tat neigen die Losungs
mittel, fUr die schwaches Verhalten vieler in ihnen aufgelOsten Salze charakte
ristisch ist, in besonders geringem Grade zur Bildung kristallisierter Verbindungen 
mit Salzen. - In extremen Fiillen machen Losungen schwacher Salze mit 
steigender Konzentration zunehmend den Eindruck von Nichtelektrolytlosungen, 
z. B. in den osmotischen Effekten (norm ale Molekulargewichte I), in der Leit
fahigkeit und der A.nderung der Dielektrizitatskonstante mit der Konzen
tration. Es machte der iilteren Auffassung besondere Schwietigkeiten, zu er
klaren, daB gerade die Losungen von (auf Grund von Gefrierpunktsmessungen 
u. dgl.) als hochassoziiert angesehenen Salzen elektrolytisch leiten, wahrend 
Losungen der wenig assoziiert erscheinenden schwachen Salze praktisch Nicht
leiter sind. 

Mit diesen kurzen Bemerkungen uber Losungsmittel niedriger DK wollen 
wir uns begnugen und noch einige Aussagen uber Salzlosungen in Losungs
mitteln hoher elektrolytischer Eigendissoziation machen. Als solche kommen 
neben Flussigkeiten wie wasserfreie Schwefelsaure und Salpetersaure vor allem 
geschmolzene Salze in Betracht. Losen wir in einem solchen Losungsmittel 
Salze in geringer Konzentration auf,. so braucht ein elektrisches Zusatzglied 
zu f nicht beriicksichtigt zu werden, denn die viel starkere elektrische Wechsel
wirkung des gelOsten Ions mit den an Zahl weitaus uberwiegenden Ionen des 
Losungsmittels ist schon in dem Grundpotential t!- erfaBt; jedes Ion ist schon 
bei unendlich groBer Verdiinnung mit einer Ionenatmosphare umgeben. die durch 
geringen Fremdstoffzusatz nicH merklich geandert wird. Es ist also zu erwarten, 
daD die klassischen Gesetze der verdiinnten Losungen (notigenfalls unter Be
riicksichtigung chemischer Wechselwirkungen, die dem Massenwirkungsgesetz 
folgen) fUr Losungen von Salzen in stark ionisierten Losungsmitteln bis zu 
relativerheblichen Konzentrationen Gtiltigkeit haben. Das hat das Experiment 
bestatigt, und es hat sich dabei gezeigt, daB, wenn-typische Salze geliist werden, 
diese sich in der Regel als praktisch vollstandig dissoziiert erweisen 1. Nicht anders 
liegen die Dinge natiirlich, wenn sehr konzentrierte wasserige SalzlOsungen als 

1 Literatur bei PH. GROSS: Z. f. anorg. Chern. Bd. 150, S. 339, 1926. 
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Losungsmittel benutzt werden, wie von BRONSTED gezeigt wurde1. Einige 
Worte miissen noch gesagt werden iiber den Fall, daB der geloste Fremdstoff 
eine lonenart mit dem Losungsmittel gemeinsam hat (vgl. auch § 21, S. 367/68). 
In diesem FaIle wird das chemische Potential dieser einen lonenart durch geringe 
Fremdstoffzusatze praktisch nicht geandert, man erhalt also, wenn man die 
Anderungen von fll (des Losungsmittels) mit dem kleinen Zusatz eines voll
standig in die lonen A und B zerfallenen Salzes betrachtet (A sei die lonenart, 
die schon im Losungsmittel in groBer Menge vorhanden ist), in erster Naherung: 

~f.ll = o. fl ist also fiir groBe Verdiinnungen nicht gleich RT(ln1 - XA - XB), 
v:trA 

sondem nur gleich R TIn (1 - XB) ~ - R T XB zu setzen; d.h. fiir aIle "os
motischen Effekte" (Gefrierpunktsemiedrigung u. dgl.) ist nur die eine lonenart 
des Fremdstoffes wirksam 2. Die Effekte fallen also numerisch ebenso aus, wie 
wenn der Fremdstoff ganzlich undissoziiert ware. In der Tat hat man friiher 
aus so1chen Beobachtungen (z. B. Gefrierpunktsemiedrigung von KCI durch 
darin ge'Jstes NaCI) den SchiuB gezogen, daB der Fremdstoff (NaCI) undissoziiert 
sei; diese Folgerung ist aber, wie wir nun sehen, keineswegs schliissig. Eine 
Entscheidung, ob der zugesetzte Stoff dissoziiert ist oder nicht, erhalt man je
doch in Fallen wie der Auflosung von PbBr 2 in geschmo1zenem PbCI2 • Hier wird, 
wenn xll die zugesetzte (kleine) MengePbBr2 bezeichnet, bei Nichtdissoziation 
des l·temdstoffs 11 = - R T x2 , bei vollstandiger Dissoziation, da aus jedem 
Molekiil zwei dem Losungsmittel fremde lonen entstehen, fl = - 2 R T X 2 • Das 
Experiment ergab, daB nahezu der zweite Wert erreicht wird, womit eine weit
gehende Dissoziation des zugesetzten Salzes erwiesen ist3• Es liegt nahe, aus 
Analogiegriinden fiir den Fall KCI in NaCl erst recht eine weitgehende, ja sogar 
annahemd vollstandige Dissoziatior. des KCI anzunehmen, zumal auch nicht
thermodynamische Daten, wie die elektrische Leitfahigkeit, dies nahelegen und 
so ein befriedigendes Gesamtbild iiber das typische Verhalten geschmolzener 
Salze erhalten wird. Gleichwohl sind auch hier Falle sehr geringer Dissoziation 
vorhanden, z. B. HgCI2 , und daher diirften auch Ubergangstypen nicht fehlen'. 

Bemerkung iiber die allgemeine statistische Behandlung von Mischungen. 
Man wird sich die Fi"age vorlegen, welche charakteristischen Unterschiede be
stehen zwischen der elektrischen Wechselwirkung verschiedener lonen, die 
nach DEBYE-H'OCKEL zu ln/±-Werten proportional Vx fiihren (Gleichung 26), 
und der chemischen Wechselwirkung der lonen untereinander oder mit dem 
Losungsmittel, die nach (25), (23 b) und (24b) zu einem Konzentrationsgang 
von ln/± proportional x AnlaB gibt. Da an der gleichfalls elektrischen Natur 
dieser "chemischen" Wirkungen heute kein Zweifel mehr besteht, mochte man 
zunachst annehmen, daB der Unterschied in dem polaren, also auf Femwirkungen 
eingestellten Charakter der Wechselwirkung zwischen lonen beruht, wahrend 
jede chemische Bindung wenigstens zum Teil auf die Wirkung von elektrischen 
Nahkraften zuriickzufiihren 'ist, wie sie durch Dipolanziehung, Polarisations
effekte und gegebenenfalls lokale Elektronenumgruppierung bedingt sein konnen. 
Diese Vermutung ist aber in dieser Form doch nicht ganz richtig, denn es sind 
Dissoziationsgleichgewichte zwischen Wasserstoffkem und Elektronen im ver
diinnten Gaszustand durchgerechnet (§ 17, S. 326), in denen die Wechselwirkung 

1 BRONSTED: Kgl. Danske Vid. Selsk. Medd. Bd.3, S.9, 1920; Z. f. physik. Chern. 
Bd.98, S.239, 1921; Bd.103, S.307, 1922. 

I LEWIS U. RANDALL: Kap. 18, am Schlul3. 
a Wenn man von komplizierteren Annahmen iiber chemische Wechselwirkungen zwischen 

geltistem Stoff und Solvens absieht, dUTch die sich schliel3lich auch dieser Befund andersartig 
erklaren liel3e. 

, Vgl. WALDEN, ULICH und BIRR, Z. f. physik. Chem., Bd. 131, S. 31, 1927. 
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zwischen den Partnern ebenfalls als rein elektrisch polar angenommen wird, 
die aber trotzdem zu thermodynamischen Funktionen fiihren, die denen von 
mit Nahkraften aufeinanderwirkenden Gasen entsprechen 1. Charakteristisch 
fur die DEBYE-HucKEL-Theorie ist vielmehr: 1. die Vernachlassigung der 
Quanteneffekte, die in der geschilderten H-Dissoziationstheorie eine groBe Rolle 
spielen, 2. die Berucksichtigung der gleichzeitigen Wechselwirkung von mehr 
als zwei geladenen Teilchen miteinander, die in der erwahnten Dissoziations
theorie (wegen der quantitativ abgeanderten Verhaltnisse) mit Recht unter
schlagen wird. Fur die chemische Behandlungsweise andererseits ist, wenigstens 
soweit das Massenwirkungsgesetz reicht, charakteristisch die Vernachlassigung 
der Kraftwirkungen aller nicht direkt an der Reaktion beteiligten Molekiile. 
Man wird hieraus schlieBen durfen, daB die hier besprochenen Methoden Grenz
falle einer allgemeinen Methode sind, bei der sowohl die Quanteneffekte bei 
engerem Kontakt der wechselwirkenden Korper wie auch die Kraftfelder aller 
benachbarten Teilchen berucksichtigt werden. 

§ 24. SchluBbemerkungen zu Kapitel E. 

Umkehr der Problemstellung. Wir kommen zum SchluB auf unsere Be
merkungen uber die Art der Problemstellung bei dem ganzen in diesem l~apitel 
behandelten Fragenkomplex der chemischen Thermodynamik zuruck (S.299). 
Wir sind von einer Auffassung ausgegangen, bei der wir uns die Arbeitskoeffi
zienten st' der untersuchten Umsetzungen aus dem Ergebnis andersartiger ther
mischer Messungen an dem gehemmt angenommenen System aufgebaut dachten, 
unter Zuhilfenahme von Konstantenbestimmungen und bekannten theoretischen 
GesetzmaBigkeiten. Es lieBen sich dann Gleichgewichte (Dampfdrucke, Gas
gleichgewichte, Gefrierpunktserniedrigungen, Kristallgleichgewichte, Homogen
gleichgewichte in Losungen) oder Affinitaten (speziell elektromotorische Krafte) 
voraussagen und mit den direkt gemessenen Werten vergleichen. Je mehr wir 
jedoch von den bekannten Grenzfillen, etwa dem idealen Gaszustand oder der 
idealen verdunnten Losung, in das Gebiet der realen Phasen mit ihren kompli
zierten und groBtenteils unbekannten GesetzmaBigkeiten vorruckten, destc mehr 
wurden direkte Messungen der Konzentrationsabhangigkeiten gewisser chemischer 
Affinitaten und Gleichgewichte dazu verwendet, urn erst aus ihnen auf die ele
mentaren GesetzmaBigkeiten fur die chemischen Potentiale oder Aktivitaten 
zuruckzuschlie Ben. 

1st nun aber, so wird man fragen, diese Umkehr der Fragestellung, die nichts 
direkt MeBbares vorauszusagen gestattet, sondei'll von Gemessenem ausgehend, 
auf GesetzmaBigkeiten flir die nicht direkt meBbaren chemischen Potentiale 
oder Aktivitaten Ruckschlusse zieht, nicht eine rein wissenschaftliche Neugierde, 
ohne Bedeutung fur praktische Standpunkte und praktisches Handeln? Doch 
nicht. Die praktische Bedeutung dieser Forschungsweise ist wohl im wesent
lichen durch zw~i Stichworte zu kennzeichnen: "Moglichkeit von Extrapola
tionen" und "Voraussage unbekannter Affinitaten und Gleichgewichte" auf 
Grund der Schlusse, die aus direkten Messungen anderer (aber natiirlich irgend
wie verwandter) Affinitaten und Gleichgewichte gezogen· wurden. Uber beides 
ein paar Worte. 

Extrapolationen. Schon aus der Beziehung st' = .I'JIfl geht hervor, daB 
jede Affinitat und damit jedes Gleichgewicht von den chemischen Potentialen 
unserer Stoffe, meist sogar in verschiedenen Phasen, abhangt. Nur indem man 

1 PLANCK, M.: Ann. d. Physik Bd.75, S.684, 1924, Gleichung (39)· 
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die fUr Sf gewonnenen Ergebnisse in Auss.agen uber die fl ummunzt, kann man 
hoffen, die Kompliziertheit der beobachteten GesetzmaBigkeiten zu entwirren 
und zu einfacheren Aussagen vorzudringen. So sind z. B. die GesetzmaBigkeiten, 
welche man bei der Verwendung starker Elektrolyte in bezug auf elektromoto
rische Krafte, Gefrierpunktserni~drigungen, L6slichkeitsbeeinflussungen usw. be
obachtet, erst einigermaBen durchschaut und zu brauchbaren Formeln ver
dichtet worden, nachdem das chemische Potentialoder, nach LEWIS, die Aktivi-

. tat der einzelnen lonen in die Betrachtung eingefiihrt und die gewonnenen Er
gebnisse zur Formulierung von Aussagen uber diese Elementargr6Ben verwendet 
wurden. Es 1st wohl auBer Zweifel, daB man schon jetzt mit der gewonnenen 
Einsicht uber die Elementargesetze der Wechselwirkung der lonen untereinander 
und mit dem L6sungsmittel (Hydratation) fiir Stoffe und Konzentrationsgebiete, 
die in Wirklichkeit uberhaupt noch nicht untersucht sind, die voraussichtlichen 
Gleichgewichte und etwa die e~ektromotorischen Krafte gewisser Ketten mit 
einem viel gr6Beren Grad von Wahrscheinlichkeit voraussagen kann als vor einer 
derartig wissenschaftlichen Durchdringung des Gebiets. Das ist das, was wir 
oben als die "M6glichkeit von Extrapolationen" bezeichneten. Wir k6nnen hier
zu vielleicht noch die "M6glichkeit theoretischer Voraussagen" hinzurechnen, 
wie sie z. B. bei der Berechnung der Entropiekonstanten idealer Gase oder bei 
unserer Betrachtung geordneter Mischphasen [Gleichung (18), § 21] auftreten; 
auch diese Berechnungen beziehen sich auf die elementaren thermodynamischen 
Funktionen, nicht auf dieWerte direkt beobachteter Affinitaten oder Gleich
gewichte. 

Voraussage unbekannter Affinitaten und Gleichgewichte. Hierunter ver
stehen wir in diesem ZusaII:1menhang folgendes: Das chemische Potential ,U 

oder die Aktivitat a eines und desselben Stoffes in ein und derselben Losung 
kann fiir die Affinitaten verschiedenartiger Reaktionen und damit auch fur 
recht verschiedene Arten von Gleichgewichten eine Rolle spielen. So ist z. B. 
die Restarbeit 11 oder die Aktivitat a l des L6sungsmittels, bezogen auf die reine 
L6sungsmittelphase, nach § ~o, Gleichung (n), maBgebend fUr die Dampfdruck
erniedrigung des L6sungsmittels, nach (3) fUr die Gefrierpunktserniedrigung, 
nach (4 a) fUr den osmotischen Druck gegenuber dem reinen L6sungsmittel, 
und schlieBlich, verm6ge der Beziehung, die zwischen dem Konzentrationsgang 
von fll und dem ,lt2 eines Fremdstoffes besteht, auch noch fUr eine ganze Reihe 
von Effekten, die mit dem Gleichgewicht mit einer Fremdstoffphase oder der 
EMK in galvanischen Ketten zusammenhangen. 1st nun aus einer von diesen 
Erscheinungen die Konzentrationsabhangigkeit von II oder al von Xl = 0 an 
bis zu einer gewissen Konzentration bestimmt, so sind dadurch mehr oder weniger 
direkt auch aile anderen genannten Effekte in ihrer Konzentrationsabhangigkeit 
festgelegt und ohne weitere Messungen dieser Art vorauszubestimmen. 

"Querzusammenhange". Besondere Rolle des osmotischen Druckes. \Venn 
man in der letzten Betrachtung die Bestimmung der ,It oder a als Zwischenglieder 
auslaBt, so kann man den Sachverhalt auch so formuHeren: es bestehen direkte 
Zusammenhange (,' Querzusammenhange") zwischen Dampfdruckerniedrigung, 
Gefrierpunktserniedrigung, osmotischemDruck und verschiedenen Fremdstoff
gleichgewichten und Affinitaten einer L6sung. Dieser Sachverhalt ist schon seit 
langem bekannt und bildet den wesentlichen Inhalt der friiheren Aussagen uber 
die fur Losungsgleichgewichte geltenden GesetzmaBigkeiten. Wollte unsere 
Darstellung den Anspruch auf historische und sachliche Vollstandigkeit erheben, 
so muBten wir, durch Elimination von II bzw. a l aus den verschiedenen genannten 
Gleichungen, aile Beziehungen dieser Art explizite aufstellen. Wir sehen jedoch 
von der Besprechung dieser Art von Gesetzen ab, weil wir die jeweilige Zuruck-
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flihrung der Affinitaten und Gleichgewichte auf die clementarsten GroBen, die 
thermodynamischen Potentiale oder Aktivitaten, flir das beim heutigen Stand 
der Entwicklung ZweckmaBigste halten und uns die erwahnten kombinierten 
Gesetze in der gemeinsamen Zurfickfiihrung auf diese ElementargroBen schon 
gegeben denken. Ein etwas ahnlicher Standpunkt ist de facto seit langerer Zeit 
schon von vielen Autoren, etwa VAN'T HOFF und NERNST, eingenommen worden, 
die alle Erscheinungen in Losungen einheitlich auf die Gesetze des osmotischen 
Druckes zurfickzufiihren, der ja nach Gleichung (4a), § 20, mit derRestarbeit fl 
des Losungsmittels in engstem Zusammenhange steht. Immerhin erscheint uns 
auch dieser Spezialbezugnahme gegenfiber, die durch ihr Zurfickgehen auf die 
Gasgesetze an langer Bekanntes anschlieBt, das Zurfickgreifen auf die thermo
dynamischen ElementargroBen, die chemischen Potentiale, als das Rationellste; 
als MeBgroBe kommt der osmotische Druck doch nur relativ selten in Betracht, 
der genauere Zusammenhang (4) statt (4a), § 20, mit den chemischen Potentialen 
ist nicht ganz einfach, es wird ein Zweiphasengleichgewicht statt der Eigenschaften 
einer einzigen Phase betrachtet, und schlieBlich verffihrt die Anschaulichkeit 
des Begriffs doch auch leicht zu gewissen unberechtigten Vorstellungen und 
Extrapolationen. Wir haben deshalb auch davon abgesehen, den in der Literatur 
noch vielfach dem Aktivitatskoeffizienten zur Seite gestellten "osmotischen 
Koeffizienten" in unserer Darstellung (speziell der Theorie der starken Elektro
lyte) zu benutzen1 . 

Anschaulichkeit des Aktivitiitsbegriffes. Ubrigens moB hier hervorgehoben 
werden, daB auch in der Konkurrenz urn die Anschaulichkeit der Aktivitats
begriff keineswegs eine ungiinstige Position hat. In dem Idealfalle, wo der 
osmotische Druck den, Gasgesetzen folgt, ist ja die Aktivitat einfach gleich 
der Konzentration, und in den anschlieBenden Konzentrationsbereichen tritt 
die Aktivitat an die Stelle der Konzentration in allen bekannten Grenzgesetzen 
der verdiinnten Losungen flir heterogene und homogene Gleichgewichte. Wem 
cler Vergleich mit Gasgesetzen besonders naheliegt, der kann sich nach § 20 
und 22 die Aktivitat eines Stoffes in einer festen ouer flussigcn Lasung durch 
dessen (idealisierten) Partialdampfdruck fiber der Losung veranschaulichen, ge
messen in Einheiten des betreffenden Partialdampfdruckes fiber der Losung in 
ihrem jeweiligen Grundzustand. In allen Affinitatsfragen endlich kann wohl 
kaum eine direktere und anschaulichere GroBe eingefiihrt werden als der von 
uns fiberall zugrunde gelegte Oberbegriff der Restarbeit, die ja (entgegengesetzt) 
gleich dem konzentrationsabhangigen Teil der Affinitat des betreffenden Stoffes 
in der betreffenden Losung ist. 

Berechnung von Wiirme- und Volumeffekten aus Arbeiten oder Gleich
gewichten. Bei der bisher besprochenen Umkehr der Hauptfragestellung (Vor
ausberechnung der ~ oder Gleichgewichte) hat es sich vor allem urn das Problem 

der Konzentrationsabhangigkeit der !1- gehandelt, also urn die GroBen : ~, die 

durch keine thermodynamische Beziehung mit direkt meBbaren Warme- oder 
Volumeffekten verbunden sind. Ein etwas anderes Gesicht haben diejenigen, 
ebenfalls eine Umkehr der Hauptfrage darstellenden Probleme, bei denen aus 
direkt gemessenen ~-Werten oder Gleir.hgewichten bei verschiedenen Tempe~ 
raturen auf Warmeeffekte oder aus gemessenen Dnickabhangigkeiten der .~ 
auf Volumeffekte geschlossen werden solI. Hier sind also in den entsprechenden 
differentiellen oder fiber ein groBeres Temperatur- bzw. Druckbereich integrierten 

1 In Beispiel 17 des Kap. H wird allerdings ein Fall behandelt, wo sich bei der prak
tischen Ausfiihrung von Berechnungen die Einfiihrung des osmotischen Koeffizienten sehr 
empfiehlt. Es handelt sich dabei um die Umrechnung von a1- in 92-Werte. 
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thermodynamischen Beziehungen nicht z. B. die GraBen m3, (5, ~ als gegeben 
. 0 ($e) a$e zu betrachten und z. B. dle 6-i T und oj} daraus zu berechnen, sondern um-

gekehrt. Auf soIche Umkehrungen der Fragestellung haben wir bei der Be
sprechung der Dampfdruckgleichungen (Verdampfungswarme aus Dampfdruck
kurven), § 16, bei der Besprechung des NERNsTschen Theorems (Umwandlungs
warme aus einem Gleichgewicht und dem NERNsTschen Theorem), § 12, bei der 
Diskussion der elektromotorischen Krafte in wasserigen Lasungen (Verdiinnungs
warmen aus dem Temperaturgang einer EMK-Differenz), § 20, bei der Erarterung 
des Temperaturganges der Massenwirkungskonstanten in Gasen oder LOsungen 
(Reaktionswarme in Gasen, § 17, Dissoziationswarmen schwacher Elektrolyte, 
§ 23) hingewiesen. Hierzu solI nur noch folgendes gesagt werden; Reaktions
warmen (und -Volumanderungen) haben, wo sie nicht direkt als meBbare GraBen 
in Erscheinung treten, meist nicht ein soIches praktisches Interesse, daB ihre 
genaue Berechnung auf Umwegen lohnend ware. Und in der Tat wird man finden, 
daB in den genannten Beispielen die Berechnung eines Warmeeffektes nur das 
scheinbare Ziel ist. In Wirklichkeit spielt der so errechnete Warmeeffekt ent
weder nur die Rolle einer RechnungsgraBe, und das eigentliche Ziel ist etwa 
die Prufung des NERNsTschen Theorems oder die Bestimmung einer Entropie
konstante oder die Nachprufung einer Wechselwirkungstheorie; oder das, was 
man als Warmeeffekt berechnet, solI in Wirklichkeit ein von den Konzentrationen 
unabhangiges MaB fUr die Affinitat der betreffenden Umsetzung darstellen (wie 
bei der Dissoziationswarme schwacher Elektrolyte). In dies.er letzten Anwendung 
wird aber an Stelle des Warme- oder Energieeffektes, der ja nur den Temperatur-

gang von se odet -} bestimmen kann, wohl immer besser ein direktes Affinitats

maB, das von der Konzentration unabhangig ist, gesetzt, namlich eine Grund
arbeit st, die statistisch aufs engste mit der elementaren Freien Energie der 
betreffenden Umsetzungzusammenhangt. Diese Wendung "vom Warmeeffekt 
zur Grundarbeit" ist in einem speziellen Tei! der Thermodynamik, namlich der 
Theorie der Glilhelektronenemission, wo die RICHARDsoNsche "Austrittsarbeit" 
die Bedeutung einer derartigen Grundarbeit hat, schon weitgehend durchgefUhrt; 
sie wird sich wahrscheinlich auch in der Dampfdrucktheorie, der Dissoziations
theorie usw. mehr und mehr durchsetzen. 

Der KIRCHHoFFsche Problemkreis. Auch mit den bis hierher aufgezahlten 
Varianten ist naturlich die Art der chemisch-thermodynamischen Fragestellungen 
noch nicht erschapft. Es mag hier z. B. noch der KIRCHHOFFsche Problemkreis 
gestreift werden 1, bei dem die Aufgabe darin besteht, aus gemessenen Yerdiin
nungswarmen den Temperaturgang des relativen Dampfdrucks einer Lasung 
zuermitteln oder urngekehrt. Die Hauptformel von KIRCHHOFF lautet, in der 
Bezeichnungsweise des § 20; 

7ft a In ;>1;(1) 

tvl = - R T2 --a-Y-' 
wobei 7rl der Partialdampfdruck des LOsungsmittels uber der Lasung, 7r(I) der 
Dampfdruck des reinen Lasungsmittels ist. Diese Formel stellt sich, li.hnlich 
wie eine oben besprochene Kategorie von Beziehungen, als ResuItat der Eli
mination einer Restarbeit II aus zwei verschiedenen Elementarformeln dar, von 

denen die eine [Gleichung (23), § II] tvl mit 'oOT (~) verknupft, wli.hrend die 

1 Eine recht ausfiihrliche Diskussion der verschiedenartigen FormeIn und ProbIeme 
z. B. bei CHWOLSON; Lehrbuch der Physik Bd. 3. S. 90<>-908. 1905. 
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andere [Gleichung (2), § 20] unter der Annahme idealer Gasgesetze die Dampf
druckanderung mit fl verbindet. Auch hier stellt die getrennte Verwenduilg 
dieser beiden elementaren Beziehungen wohl eine tibersichtlichere Grundlage 
fUr tiberschlligige Berechnungen dar als die obige Kombinationsformel, die 
tibrigens bisher wohl noch keine groBere praktische Bedeutung erlangt hat. 

Kombinationsreaktionen. Dagegen kann eine andere Kombination von 
Einzelergebnisst1n von groBer praktischer Wichtigkeit sein, namlich· die Kom
bination von Ergebnissen der Affinitatsbestimmungen verschiedener Reaktionen, 
die sich zu einer neuen Reaktion vereinigen lassen. Auf diesen Fragenkomplex 
ist schon im § 6 hingewiesen worden; ein Beispiel daftir wird in Kapitel H, Bei
spiel 10, gegeben, wo gezeigt wird, wie der Affinitatswert der Verbrennung von 
fester Kohle mit Sauerstoff· zu -Kohlensaure oder Kohlenoxyd durch Messungen 
an Einzelreaktionen ermittelt wurde. 

Kapitel F. 

Gleichgewichtsbedingungen hoherer Ordnung und 
Phasenstabilitat. 

§ 25: Die a11gemeinen GesetzmaBigkeiten. 
Einleitung. Die Uberlegungen dieses Kapitels der Thermodynamik stellen 

an den guten Willen des Lesers noch hohere Anforderungen als die bisher be
handelten; welches kann der Lohn dieser Bemiihungen sein, da doch die Behand
lung sarntlicher thermodynamischer Fragen auf Grund der bisher eingefiihrten 
Begriffe, speziell der Gleichgewichtsbedingungen erster Ordnung, schon in er
schopfender Weise moglich scheint? 

Urn diese Frage zu beantworten und die eingehende Behandlung der besonders 
von W. GIBBSI in die Thermodynamik eingefUhrten Gleichgewichtskriterien 
hoherer Ordnung zu rechtfertigen, haben wir auf die Uberlegungen von I, § 7 
zurtickzugreifen und auf den Unterschied zwischen den Gleichgewichtsbedin
gungen erster und hoherer Ordnung oder auf den Unterschied zwischen Gleich
gewicht und Stabilitiit hinzuweisen. Es kann sehr wahl ein System in sich und 
mit seiner Umgebung im thermischen Gleichgewicht sein, die Krafte innerhalb 
des Systems konnen den auBeren entgegengesetzt gleich sein, alle ungehemmten 
inneren Reaktionen konnen durch Erfiillung der Bedingungen ~ = 0 oder 
!-" =!-," den Gleichgewichtsbedingungen erster Ordnung gentigen, und es· kann 
trotzdem das ganze System entweder tiberhaupt nicht existenzfahig sein (wie 
das mittlere Gebiet der VAN DER W AALsschen Zustandsgleichung, Abb. I9. 
S.92) oder auch ohne eigens herangefUhrte Katalysatoren von selbst in einen 
ganz anderen Zustand umschlagen, wie etwa, bei langerer Gliihdauer, das System 
Eisen-Zementit in das System Eisen-Graphit. 

Folgende Fragen werden uns in diesem Kapitel beschaftigen: "Welche tiber 
die thermodynamischeJ). Differentialgleichungen und tiber die Gleichgewichts
bedingungen erster Ordnung hinausgehenden Eigenschaften muB ein System 
haben, urn tiberhaupt existenzfahig zu sein?" und: "Welche Eigenschaften 
muB ein thermodynamisches Gleichgewichtssy~tem haben, urn die unter den 
gegebenen auBeren Bedingungen stabilste Konfiguration darzustellen?" Die Be-

1 Thennodynamische Studien. vgl. S. 3. Anm. 2. 
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antwortung der ersten Frage fUhrt zu Vorzeichenaussagen uber Differentialquo
tienten hoherer Ordnung, die in § 28 zu einer Ableitung des LE CHATELIERschen 
Prinzips sowie zu SchluBfolgerungen uber die 'Rich tung gewisser unter auBeren 
Einwirkungen auftretender "Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht" 
herangezogen werden; die Beantwortung der zweiten Frage ist unerlaBlich, wenn 
man die Bedingungen des Auftretens oder Nichtauftretens gewisser an sich be
kannter Phasen unter vorgegebenen auBeren Verhaltnissen studieren will. 

Die besondere Rolle der Energiefunktion fUr die Gleichgewichtsbedingungen 
hi:iherer Ordnung. Die wichtigsten der im folgenden zu ziehenden Schlusse lieBen 
sich aus den Betrachtungen von I, § i uber das Vorzeichen der gegen innere Kraftc 
zu leistenden Arbeit ~Ah, im Stabilitats- und Labilitatsfall (S.62), ableiten. 
Dieser vielleicht direktesten und anschaulichsten Methode ziehen wir jedoch hier, 
ubrigens in Ubereinstimmung mit GIBBS, PLANCK u. a., das Zuruckgreifen auf 
die Gleichgewichtsbedingungen I, § 7, (4) und (5) fUr die thermodynamischen 
Runktionen S und U vor, erstens wegen des leichten Uberganges zu anderen 
thermodynamischen Funktionen, die fUr 'die Beschreibung und gi-aphische Unter
suchung der Systeme bequem sind, sodann wegen gewisser thermischer Aus
sagen, die bei bloBer Betrachtung der Arbeitseffekte nicht abgeleitet werden 
konnen. 

Als Ausgangspunkt der allgemeinen Uberlegungen erweisen sich als besond.ers 
geeignet die Gleichgewichtsbedingungen I, § 7, (5) mit der Energiefunktion als 
dominierender GroBe. Die Energiefunktion hat unter allen thermodynamischen 
Funktionen, in denen Arbeitskoordinaten, Arbeitskoeffizienten, Temperatur und 
Entropie wablweise als unabhangige Variabeln auftreten, folgende hervorstechende 
Eigenschaft: ihr totales Differential HiBt sich als Summe von Produkten 
YldYl + Y 2dY2 + ... darstellen, bei denen die Koeffizienten Y (= - p, ~, !1 
usw.) nur von den spezilischen Eigenschaften des betrachteten Systems, aber 
nicht von seiner GesamtgroBe oder Menge abhangen, dagegen die Differentiale 
dy (= dV, dJ., dn) Anderungen von GroBen bezeichnen, die proportional den 
vorhandenen oder umgesetzten Gesamtmengen sind; die Koeffizienten sind also 
sog. Intensitatsvariabeln, die Differentiale Extensitatsvariabeln1. 

Zum Beweis der aufgestellten Behauptung brauchen wir in d U = b A + b Q 
nur bQ, wie es bei Betrachtung von benachbarten Gleichgewichtszustanden ja 
immer zulassig ist, durch TdS auszudrucken und bA durch die Produkte ausAr
beitskoeffizienten und Differentialen der Arbeitskoordinaten. Da dieArbeitskoeffi
zienten (die verallgemeinerten "Krafte") nur von den spezifischen Eigenschaften 
des Systems abhangen, die Arbeitskoordinaten V, }., n dagegen die oben gekenn
zeichnete Eigenschaft der Extensitatsvariabeln haben, ist fUr das in b A zusammen
gefaBte Teildifferential die Behauptung bereits erwiesen; Jur das letzte Glied 
TdS erkennt man aber ohne weiteres, daB T ebenfalls eine spezifische Eigen
schaft des Systems ist, wabrend S der Menge proportional, also eine Extensitats
variable ist. Es besteht also in dieser Darstellung eine gewisse Analogie von T 
mit einer "Kraft" und von dS mit einer Verschiebung; in den folgenden Be
trachtungen wird die Ubersicht mitunter erleichtert, wenn man von dieser 
Analogie Gebrauch macht. 

Die Darstellung: 
dU=,IKxdx + TdS = ,IYdy (I) 

laBt nun erkennen, daB U eine sogenannte "charakteristische Funktion" fur die 
unabhangigen Variabeln x (Arbeitskoordinaten verschiedenster Art) und S ist. 

1 Diese durch die Natur der Sache gegebenen Bezeichnungen wurden z. B. von 
WI. OSTWALD vielfach angewendet. 
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Charakteristisehe Funktionen1 eines thermodynamisehen Systems mit gegebenen 
unabhangigen Variabeln (hier Xl' X2 ••• 5) sind namlieh naeh F. MASSIEU (Lite
ratur z. B. bei G. H. BRYAN, Enz. d. math. Wiss. Bd. V, I, S.I07) dadureh ge
kennzeichnet, daB die Kenntnis ihrer Abhangigkeit von den betreffenden Va
riabeln die Bestimmung aller physikalisehen und meehanisehen Koeffizienten (wir 
prazisieren: aller thermodynamisehen Effekte) gewahrleistet. Und in der Ta~ sind 
durch die Abhangigkeit der GroBe U von den X und 5 alle Arbeitseffekte (Ande
rung von U mit X bei koristanten Arbeitskoordinaten und 5) sowie die aus
getausehte Warme (A.nderung von U mit 5 bei konstanten x) gegeben. Da die 
dx und dS unabhangig voneinander sind, ist die Darstellung (1) mit der Funk
tionaldarstellung: 

au au ~,au 
dU=--;;;-dx+ ... +··~·s-dS= -, dy 

l-'X 0 cy 

identiseh; es wird also: 

allgemein: 

T _ ou 
- oS 

(x . .. ) 

ou 
YI = -",-

v Yl 

ou 
Y 2 = -,-

o Y2 

usw. 

(2) 

Die allgemeinen charakteristischen Funktionen. Wir erkennen we iter, daB 
alle bisher betraehteten eharakteristisehen thermodynamisehen Funktionen sich 
aus der Energiefunktion U(x, ... 5) durch Abziehen von Produkten oder Produkt
summen von Intensitatsvariabeln und zugehorigen Extensitatsvariabeln ableiten 
lassen. So hat z. B. F = U - TS, G = U - TS + pV diese Form; in den tP 
und IJf wird noeh dureh T dividiert. Es ist fUr das Folgende zweekmaBig, wenn 
wir allgemein "eharakteristisehe Funktionen": 

x = U - (Y,. Y,. + Y,i Y8 + ... ) 
einfiihren, die dureh Subtraktion einer gewissen Summe von Produkten 
Y,. Y", + Y{1 Y,i + ... (z. B. Y", = V, Y{1 = 5) aus U entstanden sind; diese Funk
tionen X(YI , Y2 .•• Y"" Y,i) lassen sieh dann, da statt Y",dy", nunmehr, naeh 
Abzug von d(y", Y",), das Glied - Y",dY", auftritt, als eharakteristisehe Funk
tionen mit den YI ... Y", . .. als unabhangigen Variabeln auffassen. (Die mit 
arabisehen Ziffern gekennzeiehneten unabhangigen Variabeln Y bedeuten also ver
allgemeinerte Arbeitskoordinaten bzw. Extensitatsvariabeln, dureh grieehisehe 
Buehstaben sind dagegen Variabeln bezeichnet, bei denen die verallgemeinerten 
Arbeitskoeffizienten bzw. Intensitatsvariabeln als die Unabhangigen angesehen 
werden; man erkennt, daB nur die Funktion U aussehlieBlieh Extensitatsvariabeln 
als Unabhangige enthaJ.t.) Es gilt also dann fUr eine allgemeine eharakteristisehe 
Funktion X(YI ... Y", .. . ): 

dX = Y 1dY l + .. , - Y",dY", - ... , (4) 

1 Wir vermeiden mit Absicht den ebenfalls iiblichen Ausdruck "Thermodynamische 
Potentiale", urn dem GIBBS schen "Chemischen Potential", das selbst die Ableitung einer 
charakteristischen Funktion nach der Teilchenzahl ist, seine Sonderstellung zu belassen. 

Schottky, Thermodynamik. 29 
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und es ist: 
OX eX OX OX Y - Y - y - Y .. = - ~. 

1 - 0 Y1 ' 2 - 0 Y2' '" '" - - 0 ¥ '" '" (; ¥rf 
(5) 

Ein wichtiger Fall des "Uberganges von Extensitatsvariabeln zu Intensitats
variabeln, der bisher noch nicht aufgetreten ist, ist der "Ubergang von Teilchen
zahlen n zu chemischen Potentialen I-' als unabhangigen Variabeln; so etwas 
kann z. B. zweckmaBig sein, wenn man mit Systemen arbeitet, fUr die der I-'-Wert 
eines Bestandteiles durch Koexistenz mit einer nahezu reinen Phase des betreffen
den Stoffes konstant oder unabhangig gegeben ist. Wichtig ist ferner die Mog
lichkeit, an Stelle der Reaktionslaufzahl ). den zugehorigen Arbeitskoeffizienten 
Kl = ~ als unabhangige Variable einzuftihren. 1st).. unabhangige Variable, so 
bedeutet dies, daB bei der Differentiation nach einer beliebigen anderen unab
hangigen Variabeln ). konstant gehalten werden soli, die Einstellung des Gleich
gewichtes also als gehemmt angenommen wird. 1st umgekehrt ~ unabhangige 
Variable, so ist bei der Differentiation nac~ einer beliebigen anderen unabhangigen 
Variabeln ~ konstant zu halten. Speziell flir ~ = 0 soli also das Gleichgewicht 
wahrend der vorgegebenen Veranderung eingestellt bleiben (vgl. hierzu Kapitel G). 
Fur ~ +' 0 ware hierbei eine konstante auBere :Kr.aftcrnzunehmen (z. B. gegen
geschaltete elektromotorische Kraft eines Elementes). Dieser Fall ist jedoch 
praktisch ohne groBere Bedeutung. 

Allgemein ist zu beachten, daB beim "Ubergang von einer Extensitatsvaria
beln y .. zu der zugehorigen Intensitatsvariabeln Y" als unabhangiger Variabeln 
der Wert der ubrigen in einem totalen Differential d X auftretenden Koeffizienten 
(Y1 ..• yoo ••• ) sich nicht· andert (vgl. II, § 10, S.130), wohl aber der Wert der 
zweiten Ableitungen, da hierbei unter Konstanthaltung anderer Variabeln diffe
rentiiert wird, indem jeweils die ubrigen unabhangigen Variabeln bei der 
Differentiation konstant zu halten sind. 

Nach der Regel der Vertauschbarkeit der Differentiationsreihenfolge ergeben 
sich hieraus weiter die Verallgemeinerungen der fruher im F- und G-Stammbaum 
abgeleiteten Differentialbeziehungen; es ist: 

02X oY", Oy 1 
o¥",O¥(1 = - O¥(1 = - (;¥", 

OIX a¥2 oy", 
O"zO¥", a¥", = - CY2 

usw. 

OIX 0¥1 0¥2. 
o Y1 0 Y2 = 0 Y2 = 0 Y1 ' 

02X _0¥1_ ey",. 
o Y1 0 ¥ '" - (; ¥ '" - - 0 Y1 ' 

(6) 

Ferner ist darauf zu achten, daB keine Intensitatsvariabeln als unabhangige 
Variabeln eingeftihrt werden, die in einem groBeren untersuchten Bereich kon
stant bleiben (wie z. B. der Druck in zweiphasigen Einkomponentensystemen). 

Dann ware namlich ~~ (hier - ~~) gleich Null, also ~ewisse mit Y als unab

hangiger Variabeln auftretende Differentialquotienten ~; unendlich groB und 

uberhaupt das System durch Angabe der betreffenden Vaxiabeln nicht aus
reichend gekennzeichnet (vgl. S. 101, Anm. I). 

Die Gleichgewichtsbedingungen I. Ordnung. fUr beiderseitig veranderliches 
Gleichgewicht. Wir sind nunmehr vorbereitet, die Gleichgewichtsbedingungen 
hoherer Ordnung in verhhltnismaBig einfacher und sehr umfassender Weise ab
zuleiten, brauchen jedoch hierfur noch eine flir unseren Zweck angepaBte all
gemeinere Formulierung der Gleichgewichtsbedingungen 1. Ordnung. Wir be
trachten ein System, aus einer oder mehreren Phasen, in dem alle hier ins Auge 
zu fassenden Veranderungen auch in entgegengesetzten Richtungen moglich sind 
(I, § 7, S.61). Dann kann, wie irtiher abgeleitet, ein ungehemmtes Gleichgewicht 
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ffir aile nicht von auBen erfaBten l "KrMte" des Systems nur dann herrschen, 
wenn die betreffenden inneren Arbeiten gleich Null sind (indifferentes Gleich
gewicht 1. Ordnung oder "neutrales Gleichgewicht"). Urn diese Gleichgewichts
bedingung I. Ordnung ffir in entgegengesetzten Richtungen veranderliche Systeme 
durch eine'Bedingung fUr Anderungen 1. Ordnung der Energiefunktion U darzu
stellen (was im folgenden gebraucht wird), haben wir nur dieselben Betrachtungen, 
die wir, bei unendlich kleinen Anderungen, S.61 fUr bAli angestellt hatten, auf in 
1. Ordnung unendlich kleine Anderungen von U anzuwenden und dabei von (5), 
S. 59 auszugehen. Man findet dann, daB fur jede Anderung 1. Ordnung von U 
(wir bezeichnen diese Anderung mit 0 U), die an den nicht von auBen angefaBten 
Variabeln eintritt, 0 U bei beiderseits moglichen Veranderungen im ungehemmten 
Gleichgewicht der inneren Veranderungen gleich Null sein muB, da es sonst 
mindestens in einer Richtung < 0 sein muBte 2• 

Urn die Gleichgewichtsbedingungen hoherer Ordnung fUr U zu formulieren, 
ist es jedoch erwiinscht, die Gleichgewichtsbedingung 1. Ordnung nicht auf Ver
anderungen der inneren Variabeln zu beschranken, sondern die auBeren mit zu 
erfassen. Das kann durch den schon in I, § 7 wiederholt angewandten Kunstgriff 
geschehen, daB die auBeren Angriffsstellen der Krafte und Warmereservoire mit 
in das System einbezogen werden, und zwar erlauben wir uns hier die Spezialisie
rung, daB wir als auBeres System ffir jede in dem urspriinglichen System enthaltene 
Phase eine Phase ganz gleicher Art vorsehen, deren Menge jedoch sehr groB gegen 
die der urspriinglichen Systemphasen ist ("AuBensystem" oder "GroBphasen
system"). Diese auBeren Phasen mogen bei-allen betrachteten Ve,randerungen mit 
der iibrigen gesamten AuBenwelt (,:Umgebung") nur in der Weise in Verbindung 
stehen, daB eine Vetschiebung der Angriffspunkte des nunmehr erweiterten Sy
stems gegen die Umgebung durch starre Fixierungen (z. B. konstantes Gesamt
volum) unmoglich gemacht und ferner die Entropie des Gesamtsystems durch 
passende Warmeiibertragung von oder nach der Umgebung in beliebig hoher Ord
nung konstant gehalten wird8• Gehen wir dann von einem Gleichgewichtszustand 
des Innensystems in sich und mit dem (aus jeweils gleichartigen GroBphasen 

1 Wir bedienen uns dieser abgekurzten Ausdrucksweise, um die "Krafte" des Systems, 
die nu,. injolge inne,.e,. Hemmungen nicht zu Veranderungen fuhren (also die von 0 ver
schiedenen und nicht durch elektrische Spannungen kompensierten chemischen Krafte ~, 
femer etwa innere Druckkrll.fte auf festgeklemmte Stempel usw.) von den Kraften zu 
unterscheiden, die sich mit aufJe,.en ,.eibungslos ausbalanzieren, wie innerer Druck gegen 
4u13eres Gewicht, innere elektrische Spannung gegen von auBen angelegte Spannung usw. 

I Diese Bedingung tI U = 0 fiir innere ungehemmte Veranderungen ist sogar noch etwas 
allgemeiner als die Forderung bAli = 0, weil unter den inneren Xnderungen in tIU auch 
solche verstanden werden, konnten, die in einem Entropieiibergang zwischen verschieden 
temperierten Teilen des Systems bestanden; die Energieanderung ware dann etwa T'd S' 
+ T" dS", und wenn die Xnderung, wie in (5) S. 59 verlangt, bei konstanter Entropie statt
finden sollte, miiBte dS' = -dS", also die Energieanderung aU = (T" - T')dS' sein. 
und aus der Forderung tI U(SJ = 0 wiirde sich T" = T' ergeben; vgl. auch die Ableitung 
derselben Forderung aus tIS = 0, S. 187 Anm. 1. Wir wollen jedoch diese Verallgemeinetung. 
die mit verschiedenen Innentemperaturen des Systems operiert und hier nur zu bekannten 
Ergebnissen fiihrt, nicht weiter verfolgen. 

a Es handelt sich also hier nicht. wie bei Verwendung der Bedingungen fiir t1 S. S. 57, 
um ein abgeschlossenes Gesamtsystem, sondem. im Sinn der Gleichungen (5), S.59. um ein 
'System, dessen Entropie stets (durch Warmeausgleich) auf dnem konstanten Wert ge
halten wird, um ein "isentropes" System. Von dieser fiir das Gesamtsystem zu stellenden 
strengen Bedingung, kann bei der Ableitung der Folgerungen fiir das Innensystem abgesehen 
werden, falls nur vermieden wird, bei den vorgenommenen Veranderungen des inneren 
Systems die, spezifischen Eigenschaften des Au13ensystems merklich zu andem, denn alle 
Wechselwirkungen des inneren Systems mit dem AuBensystem werden sich dann in 
gleicher Weise abspielen. Die fur das innere System zu ziehenden Folgerungen bleiben 
mithin dieselben (vgl. weiter unten). 

29* 
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bestehenden) AuBensystem aus, so konnen wir di· Gleichgewichtsbedingung 
I. Ordnung· (} U = 0 nunmehr auch auf die VeranderlLngen des Innensystems an 
der Grenze gegen das AuBensystem anwenden; allerdings haben wird dann z. B. 
unter den an dem Volum einer Phase des inneren Systems angreifenden Arbeits
koeffizienten nicht mehr den Druck (dieser Phase), sondern die Differenz zwischen 
Innendruck und AuBendruck zu verstehen und unter dem al1- der Entropie des 
Inn~nsystems angreifenden Arbeitskoeffizienten nicht die Temperatur, sondern 
die etwaige Temperaturdifferenz gegen das auBere System. Da nun (} U ffir alle 
inneren Veranderungen (das sind hier alle iiberhaupt moglichen Veranderungen 
im Innern und an der Grenze des Innensystems) gleich Null sein soli, folgt, daB 
aile Koeffizienten der Verschiebungen der ExtensitatsgroBen, d. h. alle Intensi
tatsgroBen (physikalische und chemische Krafte, Temperaturdifferenzen) in 
I. Ordnung gleich Null sein miissen. Diese Folgerung laBt sich, wie man leicht 
einsieht, auch auf den Teilcheniibergang jeder Innenphase (t) nach der ihr benach
barten GroBphase (a) anwenden; die daraus resultierende Beziehung fJ-{i) = fJ-(a) ist 
zwar trivial, da es sich urn eine gleich zusammengesetzte Phase handeln soli, 
doch fiihrt die Betrachtung von Anderungen hoherer Ordnung zu wichtigen 
Beziehungen. 

Spezielle Eigenschaften des auBeren Systems und ihre allgemeinere Bedeutung. 
Das im vorhergehenden: betrachtete spezielle AuBensystem besitzt eine fUr die 
.Anderungen hoherer Ordnung fundamentale Eigenschaft: alle von dem AuBen
system auf das Innensystem wirkenden Krafte sowie die Temperatur sind, eben 
wegen der GroBe des AuBensystems, durch endliche .Anderungen im Innern oder 
an der Grenze des Innensystems nicht zu verandern, bleiben also auch bei den 
zu betrachtenden .Anderungen hoherer,Ordnung konstant. Das hat zur Folge, 
daB die mit der zu betrachtenden Zustandsanderung verbundenen Anderungen 
der resultierenden IntensitatsgroBen (z. B. p{a) - P{i)) an den Grenzen des Innen
und AuBensystems, die durch Verschiebung der Extensitatsvariabeln des inneren 
Systems (z. B. Volumveranderung) eintreten, nur die Intensitatsgr6Be des Innen
systems (hier - P(i)) betreffen. 

Es sind also bei samtlichen im folgenden zu betrachtenden Veranderungen die 
Anderungen d Y der IntensitatsgroBen an der Grenze zwischen AuBen- und Innen
system in Strenge gleich den .Anderungen d Y(i) des Innensystems allein zu setzen; 
d. h. aber, daB in allen Gleichungen, in denen nur die Anderungen (nicht die Aus
gangswerte) der Y auftreten, unter den Y die Intensitiitsvariabeln des Innensystems 
allein verstanden werden kOnnen (natiirlich mit dem richtigen Vorzeichen, das 
aber wiederum allein von der Definition der fUr die Veranderung maBgebenden 
Extensitatsvariabeln des Innensystems abhangt). Wir fUgen zur volligen Klar
stellung noch hinzu, daB bei diesen Anderungen· hoherer Ordnung das Gleich
gewicht innerhalb des Innensystems und an der Grenze von Innen- und AuBen
system verlassen wird; zur reversiblen Durchfiihrung dieser Veranderungen 
waren Zusatz-"Krafte" 2. Ordnung an den inneren Reaktionen und an der 
Grenze von Innen- und AuBensystem notwendig . 

. Ehe wir weitergehen, werden wir allerdings, noch die Frage beantworten 
miissen, ob die Gleichgewichtsbedingungen hoherer Ordnung, die wir auf diese 
Weise fiir die Eigenschaften von allgemeinen Phasen und Phasengleichgewichten 
ableiten wollen, dann auch eine iiber die so spezialisierte Wahl des AuBensystems 
hinausgehende Bedeutung besitzen, wenn wir bei Ableitung dieser Bedingungen 
jene speziellen Voraussetzungen iiber die Eigenschaft des AuBensystems gemacht 
haben. Diese Frage ist aus folgendem Grunde zu bejahen. Wir konnen uns in 
jedem, mit einer beliebigen Umgebung im Gleichgewicht stehenden Ein- oder 
Mehrphasensystem willkiirlich einen Teil einer Phase oder kleine Teile mehrerer 
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Phasen herausgegriffen und zu einem thermodynamischen System vereinigt 
denken. Dieses System hat dann gegeniiber dem Rest der Phasen (sofem diese 
Phasen iiberhaupt urspriinglich in hinreichender Menge - nach GIBBS "in 
Masse" - vorhanden waren) die Eigenschaften, die wir oben unserem Innen
system gegeniiber dem ad hoc hinzugefUgten AuBensystem zugeschrieben hatten. 
Indem wir also die Gleichgewichtsbedingungen hoherer Ordnung ffir unser 
Innensystem mit dem speziell gewiihlten AuBensystem aufstellen, stellen wir 
in Wirklichkeit die Gleichgewichtsbedingungen kleiner Teile eines Systems 
gegeniiber dem Gros des Systems selbst auf; und nach Anm. 3 S. 451 sind diese 
Gleichgewichtsbedingungen auch von der speziellen Art der Wechselwirkung des 
Gesamtphasensystems mit seiner Umgebung unabhangig, treffen also auf das 
Innere beliebiger Ein- oder Mehrphasensysteme zu. Da nun ein Gleichgewicht 
nicht bestehen kann, wenn es nicht zwischen allen herausgegriffenen Teilen des 
Systems gegeniiber dem Systemnist besteht, so sind die auf diese Weise abge
leiteten Gleichgewichtsbedingungen hoherer Ordnung zugleich die fiir die Existenz 
oder Koexistenz der betreffenden Phasen unbedingt notwendigen. la, wir konnen 
sogar behaupten, daB diese Gleichgewichtsbedingungen hoherer Ordnung, soweit 
sie eine einzelne Phase betreffen, in keiner Weise durch Hemmungen iiberfliissig 
gemacht, ersetzt werden konnen; denn da jeder Systemteil (!iner homogenen 
Phase mit einem ihm gleichen groBeren Gebilde in engstei Wechselwirkung be
treffs Volumveranderung, Teilchenverschiebung und Warmeausgleich steht, 
lassen sich keine Hemmungen ersinnen, die das Verlassen des Anfangszustandes 
verhindem konnten, wenn diese "Gleichgewichtsbedingungen einer homogenen 
Phase in sich" nicht erfiillt sind. Ein wichtiges Beispiel dieser Art ist die 
Labilitat des absteigenden Astes der VAN DER WAALsschen Kurve, S. 92, auf 
die wir iibrigens in diesem Kapitel wiederholt zuriickkommen; man erkennt, 
daB die dort unter der Annahme eines konstanten AuBendruckes gezogene 
SchluBfolgerung der Labilitat unabhangig von dieser Annahme auf jedes 
gegen das Gesamtvolum kleine Teilvolum anwendbar ist, da bei dessen Ver
anderung der "auBere" Druck sich im Verhaltnis zum inneren belie big wenig 
andert. 

Die Gleichgewichtsbedingungen 2. Ordnung. Das bisherige Ergebnis ist, daB 
fUr ein ein- oder mehrphasiges thermisches Gleichgewichtssystem die Energie
anderung 1.0rdnung d U ~ 0 sein muB, sowohl beziiglich der inneren unge
hemmten Veranderungen wie beziiglich der Effekte an den Grenzen des Systems, 
wenn hier die kombinierten Wirkungen des Innen- und AuBensystems betrachtet 
werden. Aus der allgemeinen Gleichgewichtsforderung (5), S.59, fiir unge
hemmtes Gleichgewicht folgt dann, daB auch die Anderung 2. Ordnung .d2 U 
gleich oder groBer als Null sein muB, damit das angenommene neutrale Gleich
gewicht ein stabiles ist. Diese Anderung .d2 U bezieht sich zwar, streng genommen, 
nUr auf konstante Arbeitskoordinaten und konstante Entropie an den auBeren 
Grenzen des Gesamtsystems (Innen- + AuBensystem); bei den betrachteten 
AuBensystemen kann sie jedoch, wie bemerkt, durch die Forderung der kon
stanten Arbeitskoeffizienten und Temperatur des AuBensystems ersetzt werden. 

Allgemein ist nun die Anderung einer GroBe U, deren totales Differential 
durch einen Ausdruck ,IY d y gegeben ist, in der 2. Niiherung bestimmt durch: 

wobei die .d y die sehr kleinen, aber nicht unendlich kleinen Anderungen der 
Extensitatsvariabeln y bedeuten, unter denen aIle Verschiebungsvariabeln im 
Innem und an der Grenze des primaren Systems verstanden sind. 
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Wegen 0 U = 0 fallen bei Betrachtung des Gesamtsystems (innen + auBen) 
die Glieder Y 1L1Yl + Y 2L1Y2 + .. , hier fort, so daB sich ergibt: 

L12U = tL1YIL1Yl + tL1Y2L1y~ + ... 
Da in dieser Gleichung die Y nur mit ihren Differenzen gegen den Ausgangs
zustand auftreten, konnen wir von nun an nach den frtiheren Bemerkungen 
unter allen Y die nur auf das Innensystem bezogenen Intensitatsvariabeln 
verstehen. 

Nunmehr muB noch genauer festgelegt werden, unter welchen Bedingungen 
die Anderungen hoherer Ordnung von h, Y2' .. Y1 , Y 2 • •• stattfinden sollen; 
diese Anderungen sind namlich in hoheter Ordnung verschieden, wenn z. B. statt 
einer IntensitatsgroBe Y" die dazugehorige ExtensitatsgroBe Y" konstant ge
halten werden 5011. Da wir unsere Folgerungen fUr ganz beliebige partie lIe Ver
anderungen des Systems mit willktirlicher wahlweiser Konstanthaltung der Exten
sitatsgroBen (z. B. konstantes Volum, Hemmung des Umsatzes einer Reaktion 
usw.) oder IntensitatsgroBen (konstanter Druck, Beibehaltung eines Reaktions
gleichgewichtes ~ = 0 usw.)durchftihren wollen, so werden wir die obige Glei
chung unter der allgemeinen Annahme weiterbehandeln, daB bei der speziell be
trachteten Veranderung gewisse ExtensitatsgroBen Yl' Y2' .. konstant gehalten, 
also (im allgemeinen) die Y 1 , Y 2 ••• verandert werden, dagegen fUr andere 
Variabeln Y"" Y(I' .. die IntensitatsgroBen Y"" Y(I' .. konstant bleiben und die 
Y"" Y(I sich and~:n. Je nach den in dieser .:Veise festgesetzten Bedingungen; unter 
denen wir die Anderung von U z. B. bei Anderung einer Extensitatsvariabeln Y3 
untersuchen wollen, drticken wir nun zunachst einmal .1 2 U auBer durch .1 Y3 
durch die unabhangig angenommenen Anderungen aller jener Extensitats
variabeln h, Y2' .. und Intensitatsvariabeln Y"" Y(I'" aus, die nachher bei 
der zu untersuchenden Veranderung konstant gehalten werden sollen; andern 
wir dann i!l dem gebildeten Ausdruck von allen unabhangigen Variabeln nur 
.1 Ya, so erhalten wir gerade die Anderung von U, die wir. untersuchen wollten, 
und k6nnen auf diese die Bedingung .12 U = 0 anwenden. 

Nach diesem Plan haben wir zunachst samtliche L1Y1 und L1Ya durch die 
.1 Y1 ' ... L1Y"" ... auszudrticken. Das ergibt: 

Y CYl cY1 T 

.1 1 = ~---L1Yl + ... -c~Y -L1} + ... 
C Yl [,," 

(8) 

Die Differentiationen sind hierbei jeweils unter Konstanthaltung der tibrigen 
unabhangigen Yariabeln zu verstehen. 

Durch Einsetzen dieser Beziehungen in den obigen Ausdruck fUr .12 U, er
geben sich Produkte, in ilenen jeweils zwei der un~~hangigen Di.fferentiale .1 Yl ... 
L1Y", ... miteinander multipliziert erscheinen. Uber die Koeffizienten der L1Yl 
usw. mit anderen .1 Y ist nun hier zunachst nichts weiter zu sagen und ebenso
wenig tiber die Koeffizienten der Produkte L1Ya usw. mit anderen L1Y; dagegen 
laBt sich von den Koeffizienten der gemischten Produkte .1 Yl • L1Y", usw. zeigen, 
daB sie verschwinden. Es treten namlich z. B. als Koeffizienten des Produktes 

.1 Yl • dY", zwei Glieder auf: !- ~ Yyl und ~ ~1'~. Beide Glieder haben genau 
2 "", 2 () Yl 

dIe Bedeutung der in den Gleichungen (6) auftretenden Differentialquotienten; sie 
sind also entgegengesetzt gleich und heben sich weg. Das gilt ffir aile Koeffi-
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zienten der Produkte von IntensWits- und Extensitatsdifferentialen; 4 2 U er
halt also folgende vereinfachte Form 1 : 

42U = ~{~Yl Lll + (O()~ Yl + ~Y2) Lly1LlY2 + ~()~ Y2 Lly~ + ... lfl 
2 Ch 1 ~ Ch ~. 

I { C Y 2 (0 Y", C y,q) (; Y ~ 2 }' (9) + 2 c Y~ LlY", + ay~ + F:v': LlY",LlY~+ c Y~ LlY~ + ... 
Aus der Forderung, daB beide Klammerausdrucke bei keiner der unabhangigen 
Veranderungen (unter Nullsetzen der ubrigen Veranderungen) negative Werte 
erreichen durfcn (was dem Fall des labilen Gleichgewichts entsprache), ergibt 
sich zunachst fUr die Koeffizienten samtlicher Quadrate die Forderung, daB sie 
positiv (im Grenzfall des indifferenten Gleichgewichts oder in kritischen Phasen 
gleich Null) sein mussen: 

a Y" ___ 
--.---'0 
cY",= 

~Y2>0"'1 C Y2 = 

i:; Y~ _ • 
-oY 20 ... 

~ 

Fur stabile Systeme hat die Anderung einer Extensitiitsgro/Je und die Anderung 
der zugehOrigen I ntensitiitsgro/Je das gleiche Vorzeiehen, wobei es [wegen der Gilltig
keit von (9) bei beliebiger Wahl der y", usw.] gleiehgultig ist, welehe der ubrigen Ex
tensitiitsgro/Jen oder Intensitiitsgro/Jen konstant gehalten werden. Auf die speziellen 
Verhaltnisse bei indifferenten Systemen sowie kritischen Phasen kommen wir 
in § 26 zuruck. 

Die gefundene Bedingung ist jedoch, wegen des Auftretens der Glieder mit 
Ll Yl • Ll Y2 usw., ncch nicht ausreichend, urn LJ2 U immer positiv zu machen. 
Man findet aus der Theorie der quadratischen Form, daB noch gewisse Deter
minanten positiv sein mussen; bei je zwei unabhangigen Extensitatsvariabeln 
und Intensitatsvariabeln lauten z_ R die Zusatzbedingungen folgendermaBen: 

~Yl . ilY2 - ~Yl . cY2 > 0 I 
() Yl a Y2 () Y2 e Yl = 

(II) 
oy", oY~ oY", oY~ . 

oY",' oY~ - oY~ . oY", > 0 

Diese Bedir.gungen gehen uber die Bedingungen (ro) hinaus; ist jedoch je 

eine der Gleichungen der ersten Reihe von (10), z. B. ~~l > 0, und femer die erste 

der Gleichungen (II) erftillt, so ist es auch die zweite inl (10): ~ Y2 > 0; es treten 
(J Y2 

im ganzen nicht mehr voneinander unabhangige Bedipgungen als unabhangige 
Variabeln auf. Uber die geometrische Deutung der Bedingungen (II) vgl. den 
SchluBabschnitt unter dem nachsten Titel (S. 457). 

Interpretation und weitere Umformungen der Gleichgewichtsbedingungen 
2. Ordnung. Die gefundenen Satze werden wir sogleich durch ihre wichtigsten 
Spezialfalle illustrieren. Zuvor machen wir jedoch, in Wiederholung der Bemer
kung S.454 oben, noch einmal auf die Bedeutung der GroBen Y aufmerksam, 
die sich auf die Effekte an den Grenzen des Innensystems gegen das AuI3en
("GroBphasen-") System beziehen. Nach dt'r ursprunglichen Bedeutung von (9) 
gelten die Bedingungen (10) und (II), soweit Veranderungen an der Grenze des Innen-

1 .• (; Y1 a Y2 h d 11 . Diff . Ib .' h In (9) smd dIe Ausdrucke y- und -0- nac en a gememen erentia eZle ungen 
Y2 Yl 

untereinander gleich. nur aus Symroetriegriinden ist die obige Schreibweise gewahli. 



456 III. Kap. F. Gleichgewichtsbedingungen hOherer Ordnung und Phasenstabilitat. § 25. 

systems in Frage kommen, zunachst fUr die Dilterenzen der IntensitatsgroBen 
von AuBen- und Innensystem, z. B. die Differenz von AuBen- und Innendruck, 
die etwaige Differenz der Innen- und AuBentemperatur usw., wobei jedoch als 
Extensitatsvariabeln die VerschiebungsgroBen des Innensystems (z. B. d'lli) , d SCi») 
selbst auftreten konnen, die uns allein interessieren. Nun hatten wir jedoch 
das AuBensystem so groB gewahlt, daB der AuBenanteil der Intensitatsvariabeln 
(p(a), T(a) usw.) auch bei allen Veranderungen hoherer Ordnung ungeandert 
bleiben sollte. Infolgedessen sind aile in den Gleichungen (II) auftretenden d Y1 
und dYtx mit dem entsprechenden dY-Anteil des Innensystems identisch; ist 
z. B. d Yl = d'lli) und Y 1 ursprtinglich = pea) - P(i), so ist d Y 1 in allen 
Differentialquotienten von (ro) und (II) gleich - dP(i) oder = - dP fUr die 
betreffende Innenphase. Wir konnen also die Gleichungen (g) bis (II) auch so 
deuten, daB. wir nicht nur alle darin auftretenden d Y als Veranderungen der 
Koordinaten des Innensystems auffassen, sondern es sind auch aile d Y, mit 
geeigneter Vorzeichenwahl, ausschlieBlich als Veranderungen der zu den d Y ge
horigen inneren IntensitatsgroBen zu deuten. Damit ist aber fUr die Giiltigkeit 
von (g), (ro) und (II) jeder Unterschied in der Behandlung von ursprunglich 
inneren Variabeln (z. B. }..) des betrachteten (Innen-) Systems und auBeren 
Variabeln (z. B. V, Soder Tei1chenzahlen n) aufgehoben; die Beziehungen (ro) 
und (II) gelten fUr beide Arten von Variabeln in gleicher Weise. 

Eine weitere Bemerkung betrifft die mathematische Darstellung der Be
dingung (g) unter Einfiihrung der fUr die jeweilige Veranderungsart passenden 
charakteristischen Funktion X des (Innen-) Systems. Fuhren wir in (g) die zu 

den Yl ... Y tx • • • gehOrige 
ox 

ox Funktion X ein, so ist nach (5) Y1 = .-,,- usw., 
U Yl 

Y", = - oY usw., also: 
'" 

I { 02 X 2 02 X 02 X 2 } d 2 U = - -2 d Y + 2 d Y d Y + -2 .d Y + ... 
20Yl 1 oY1 0Y2 1 2 0Y2 2 

(ga) 
1{02X 2 02X 02X 2' } 

- - -'2 LJY + 2 LJY .dY~+ -2 .dYa + ... 
2 OY", a OY",OY~ tx OY(I' 

Hier bedeutet der erste Klammerausdruck der rechten Seite die gesamte Anderung 
2. Ordnung der Funktion X (Yt · .. Y tx . •. ) bei konstant gehaltenen Y tx ' Y(I usw. 
und der zweite Ausdruck den negativen Betrag der gesamten Anderung von X 
bei konstant gehaltenen Yl' Y2 usw. Wir konnen also schreiben: 

d 2U = LJ2 X - LJ2 X > 0 (12) 
(Ytx,Y8···) (Vt,V2···) 

ffir stabiles Gleichgewicht. 
Damit ist zugleich die allgemeinste Formulierung der Gleichgewichtsbedin

gungeIi 2 .. Drdnung ffir Systeme, in denen wahlweise irgendwe1che Extensitats
variabeln und Intensitatsvariabeln als Unabhangige benutzt werden, gegeben: 
Stabiles Gleichgewicht herrscht immer dann, wenn die A"nderung 2. Ordnung der 
dem Problem angepa/lten charakteristischen Funktion X bei lwnstanten Intensitiits
variabeln, vermindert um die A"ndeTung 2. Ordnung derselben Funktion X bei kon
stanten Extensitiitsvariabeln, gro/ler als Null ist i . Man erkennt auch hieraus, 
daB die Energiefunktion als charakteristische Funktion eine ausgezeichnete Rolle 
spielt; nur wenn die Anderung von X bei konstanten Extensitatsvariabeln gleich 
Null ist, d. h. wenn keine IntensitatsgroBen als unabhangige Variabeln auftreten 

1 Vgl. hierzu z. B. VAN DER WAALS-KoHNSTAMM: Lehrbuch derThermostatik, 3. Auf 
'Leipzig X928. 
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reduziert sich bei Vornahme aller unabhangigen Veranderungen die in (12) auf
tretende Differenz der .d2X auf das erste Glied, das dann = .d2 U wird. 

Beschrankt man sich dagegen jeweils auf die Veranderungen der Yl ... bei 
konstanten Y", . .. , so erkennt man aus (12), daB dann stets in (12) das zweite 
Glied der rechten Seite, das ja nur die Veranderungen von X dutch die Anderungen 
der Y",. . . enthalt, verschwindet.· 

Werden be;' der betrachteten Veriinderung gewisse unabhiingige Intensitiits
fJariabeln Y", ... konstant gehalten, so ist die Bedingung des stabilen Gleichgewichts 
die, da/3 die Anderung 2.0rdnung der angepa/3ten charakteristischen Funktion X 
bei blo/3er Variation der ubrigen ExtensitiitsfJariabeln Yl ... gro/3er als Nullist. 
In diesem eingeschrankten Fall spielt also die jeweilig angepaBte Funktion X 
in den Gleichgewichtsbedingungen 2. Ordnung dieselbe Rolle wie die Energie 
im Fall der allgemeinsten Veranderungen. 

Fiir die Bedingung (12) gelten natiirlich genau dieselben Bemerkungeh iiber 
den Sinn der Anderungen von Y1 ••• Y", . .. wie fiir (9); bei der Untersuchung 
der Anderungen 2. Ordnung ist wegen der angenommenen Konstanz der auBeren 
"Krafte" nur die Anderung der an den Grenzen auftretenden inneren "Krafte" 
(negativer Druck, Temperatur, Teilchenzahlen) zu beriicksichtigen. Die Diffe
rentialbeziehungen hOherer Ordnung, die sich aus (12) ableiten, sind natiirlich 
genau identisch mit den Differentialbeziehungen (10) und (II). 

Wir notieren noch die Form, welche die Bedingungen (10) unter Einfiihrung 
aZ aZ . 

von Y1 = aYl' ... y", = - ay", (nach 5) annehmen: 
al Z . 
-->0 
ay~ = 

alZ 
--<0 ay!= 
. ... . . . . J 

An Stelle von (II) ware zu schreiben: 

alz alz (aIZ)1 I ay~ . ay: - aYl aY2 > 0 
alz alz (aIZ)1 . --0--- >0 
ay! ay~ aY",aYji = 

(loa) 

(II a) 

Von diesen Forderungen fiihrt besonders die I. Gruppe bei graphischen Dar
stellungen d,er jeweilig angepaBten Funktion X zu einem wichtigen geometrischen 
Kriterium; Stabilitat besteht nur, wenn die Krummung der Kurve X = f(Yl) 
(bei konstanten Yz ... Y", ... ) gegen die YcAchse konvexist. Etwa (z. B. durch 
Extrapolation von Zustandsgleichungen) auftretende konkave Teile einer solchen 
Kurve wiirden gegen unendlich benachbarte Zustande labil, also iiberhaupt 
nicht realisierbar sein. 

Fiir Funktionen X von zwei Extensitatsvariabeln hat man sich X als Ordinate 
iiber einer Yl' Yz-Ebene dargestellt zu denken. Dann liefern die zwei Bedingttngen 
01 Z al Z . ' . 
~ > 0 und ~ > 0 die Forderung, daB sowohl die X, YI-Kurve (Schnitt senk-
0Yl v Y2 

recht zur Yz-Achse), wie die X, Yz-Kurve (Schnitt senkrecht zur YI-Achse) nach 
oben gekriimmt sind. Gleichwohl ware dann noch in einem Schnitt senkrecht 
zu irgendeiner schragen Geraden der Yl' Ya-Ebene eine Kriimmung nach unten 
moglich. Dies wird nun durch die Bedingung (II), besonders (na), aus
geschlossen, welche, geometrisch gedeutet, die Forderung aufstellt, daB die beiden 
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H auptkrummungsachsen der X (Yl' Y2)-FUi.che nach oben gerichtet sein miissen. 
Damit ist bekanntlich ffir jeden beliebigen Vertikalschnitt durch die x-FHi.che 
der Charakter einer "Kriimmung nach oben" gesichert. Zugleich erkennt man, 
daB nur bei Erfiillung dieser erweiterten Bedingung das Unterschreiten der in 
dem betrachteten Punkt durch die beiden Tangenten gelegten Beriihrungsebene 
seitens der x-Flache ausgeschlossen ist. 

Ffir mehr als zwei Variabeln von der Art der Yl konnte man diese Resultate 
auf die Hauptkriimmungsmasse in mehr als dreidimen~ionalen Raumen 
iibertragen. 

Beispiele fUr die Vorzeichengleichheit der Anderungen von Extensitats
variabeln und zugehi:irigen Intensitatsvariabeln. Wir gehen nunmehr zu den 
in Aussicht gestellten Anwendungen der Beziehungen (10) uber, indem wir 
nacheinander verschiedene Extensitatsvariabeln und dazugehorige Intensitats
variabeln betrachten; die Systeme, denen sie angehoren, und die ubrigen 
Nebe;}bedmgungen, unter denen diese Anderungen stattfinden, konnen dabei 
nach dem Vorhergehenden ganz beliebig sein. 

I. Entropie und Tempeiatur. Es gilt nach (10): ~~ > 0 oder :: > o. Das 

bedeutet (vgl. z. B. F- und G-Stammbaum), daB das System unter allen Um
standen (bei konstantem Volum oder bei konstantem Druck, bei gehemmtem 
wie bei ungehemmtem innerem Gleichgewicht) eine positive .Warmekapazitat 
(positive spezifische Warme) haben muB, d. h. bei Warmezufuhr (Vermehrung 

der Entropie) muB die Temperatur zunehmen. 
.. oT 
Uber Sonderfille, wo 0 S = 0 

ist, vgl. den folgenden Titel. 
2. Volum und Druck. Ffir stabile Phasen ist im allgemeinen ~~ < 0 1, d. h. 

bei Zunahme des Volums nimmt der Druck ab, und zwar sowohl fur isotherme 
wie fUr adiabatische Vorgange, fUr gehemmtes wie' fUr ungehemmtes inneres 

.. op 
Gleichgewicht usw. Uber den Sonderfall oV = 0 vgl. ebenfalls den folgenden 
Titel sowie § 26. 

3. Teilchenzahl und chemisches Potential. Fur die Teilchenzahl n als Ex
tensitatsvariable und das chemische Potential fl als zugehorige Intensitats-

variable bedeutet die Forderung ~: > 0, daB das chemische Potential bzw. 

die Aktivitat bei Erhohung der Teilchenzahl stets zunimmt, wovon bereIts 

friiher (§ 21) Gebrauch gemacht worden ist2. Uber den Sonderfall ~ tt = 0 siehe 
ebenfalls spater. n 

I Man beachte, daB der zum Volum gehiirige Arbeitskoeffizient der Druck mit um
gekehrtem V orzeichen ist. 

2 Auf Grund von § 27, Gleichung (I), gilt: 

o ttl (OttiOttl) -~ - = (nl + n2 )· - - - • 
OXI(T,p) onl 'on2 

Nach § 10, (23), gilt ferner: ° ttl 0 tt2 n l • -~ - + n 2 • ~ = 0 • 
en l un l 

Nach Gleichung (8) ist ~ tt2 = ~ ttl. Somit ergibt sich: 
unl un2 
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Der Satz von der Vorzeichengleichheit der Anderungen von Extensitats
variabeln und zugehorigen Intensitatsvariabeln wird femer noch im folgenden 
ffir die Formulierung des Prinzips vom kleinsten Zwang nach LE CHATELIER
BRAUN sowie ffir cUe Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht eine er
hebliche Rolle spielen. 

Indifferentes Gleichgewicht. Die vorstehenden allgemeinen Ableitungen 
gelten, wie bemerkt, sowohl fur einphasige wie fur mehrphasige Systeme. Bei 
letzteren tritt nun allerdings nach den Ausfiihrungen in §§ 8 und 9 eine gewisse 
Beschrankung in der Wahl der unabhangigen Variabeln ein, die wir beruck
sichtigen muBten, urn zu erreichen, daB die benutzten Ableitungen nach den 
unabhangigen Variabeln immer endlich und stetig angenommen werden konnten. 
Somit ist es ausgeschlossen, daB in den Stabilitatskriterien unendlich groBe 
Werte vorkommen. Hingegen kann gerade bei mehrphasigen Systemen die Ab
leitung einer IntensitatsgroBe nach der zugehorigen ExtensitatsgroBe gleich 
Null sein. Wie im einzelnen noch an Hand eines speziellen Beispieles in § 26 
gezeigt werden solI, sind in diesem FaIle zunachst auch die hoheren Glieder der 
Entwicklung von X nach den Potenzen der Variationen der unabhangigen 
Variabeln zu berucksichtigen, analog wie das auch in der Theorie der Maxima 
und Minima ublich ist. Ein Sonderfall tritt jedoch bei mehrphasigen Systemen 
insofern ein, als hier aIle hoheren Ableitungen einer Intensitatsvariabeln nach der 
zugehorigen Extensitatsvariabeln gleich Null werden konnen. Betrachten wir 
z. B. ein Zweiphasengleichgewicht ffir eine resistente Gruppe. Aus vorhergehen
den Abschnitten wissen wir bereits, daB in diesem FaIle zu einer vorgegebenen 
Temperatur ein ganz b.estimmter Gleichgewichtsdruck gehort. Nehmen wir also 
Temperatur und Volum als unabhangige Variable, so bleibt bei Anderung des 
Volums der Druck konstant und es andert sich lediglich das Mengenverhaltnis 
der beiden Phasen, bis eine derselben verschwindet; dann erst verhalt sich das 
System wie die ubrigbleibende Einzelphase. Es liegen hier alle Merkmale des 
indifferenten Gleichgewichts beliebig hoher Ordnung in bezug auf Veranderungen 
des Volums bei konstant gehaltener Temperatur vor (I, § 7). Denn bei will
kfirlicher Anderung des Volums und konstant gehaltcner auBerer Kraft (Druck) 
entsteht keine Kraftresultante, die das System in den Ausgangszustand zuruck
bringen konnte. Analog liegen die Verhaltnisse ffir Entropie und Druck als un
abhangige Variabeln. Bei konstant gehaltenem Druck andert das System durch 
Warmezufuhr seine Tempeiatur nicht, sondern es findet lediglich eine Ver
schiebung des Mengenverhaltnisses der beiden Phasen statt. Als Beispiel hier
ffir sei etwa an flussiges Wasser und Wasserdampf als koexistente Phasen erinnert. 

Bedingungen des ungehemmten Gleichgewichts gegenuber beliebig abgeanderten 
Zustinden. Unsere bisherigen Betrachtungen betrafen die Stabilitat einer oder 
mehrerer Phasen gegenuber unendlich benachbarten. Zustanden unter der An
nahme des neutralen Gleichgewichts. Das zweite in der Einleitung hervor
gehobene Problem, die Beurteilung eines gegebenen Ein- oder Mehrphasen
systems auf seine Umwandlungsfahigkeit in vollstandig andere Phasen gleicher 
oder abgeanderter Zahl, laBt sich mit diesen Hilfsmitteln noch nicht behandeln, 
sondem erfordert einen Uberblick gewissermaBen von etwas hoherer Warte. Da, 

o (} 

Hierdurch ist bewiesen. daB fiir stabiles Gleichgewicht "ILl stets positiv ist. Ebenso 
r vKl (} 

HI.Bt sich zeigen. daB ~ ILz stets negativ ist. Die Verschiedenheit des Vorzeichens von ~ ILl 
(} v~ o~ 

und <> ILl folgt auch ohne weiteres aus der Beziehung (24a). § 10: 
1I Kl 
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wie wir S. 62 abgeleitet haben, beim "Obergang zu nicht vorhandenen Phasen 
die Gleichgewichtsbedingung I. Ordnung bA = 0 oder rJ U(S) = 0 bereits nicht 
erfiillt zu sein braucht, werden wir von dieser Annahme abstrahieren miissen; 
femer werden wir sogleich endlich verschiedene Zustande miteinander vergleichen, 
da hierdurch, bei rJ U =F 0, keine weitere Komplikation eintritt. Wir leiten diese 
allgemeineren Beziehungen ihres groBen Interesses halber nach zwei verschiedenen 
Methoden abo 

I. Einbeziekungsmetkode. Wenn ein System, bestehend aus einer Phase oder 
mehreren Phasen, in einem Zustand I mit einem endlich verschiedenen Zustand II 
des gleichen Systems verglichen werden solI, so miissen sowohl fUr den Zustand I 
wie fUr den Zustand II samtliche unabhangigen Variabeln festgelegt sein, urn die 
beiden Zustande zu definieren. Man kommt nun fUr die Praxis damit aus, daB 
man Zustande I und II vergleicht, die sich in bezug auf die inneren (ge
hemmten) Variabeln, z. B. die Laufzahl einer inneren Reaktion, unterscheiden, 
in denen aber entweder aIle von auBen angegriffenen1 Extensitatsvariabeln (Ge
samtvolum, Gesamtentropie 2, Tei1chenzahlen) gleich sind, oder in denen statt 
gewisser auBerer Extensitatsvariabeln gewisse auBere "Krafte" (negativer Druck, 
Temperatur, chemische Potentiale) die gleicken Werte kaben . . Bei konstanten 
auBeren Extensitiitsvariabeln brauchen wir uns hierbei urn die Wechselwirkung 
mit der Umgebung nicht zu kiimmem; werden aber gewisse Intensitiitsvariabeln, 
Z. B. der Druck, die Temperatur, ein chemisches Potential, in beiden Fallen gleich 
angenommen, so erganzen wir, wie in den friiheren Betrachtungen, unser System 
durch ein GroBphasensystem (mit jeweils gleichen Werten der p, T oder fJ-) zu 
einem Totalsystem, das seinerseits· keinerlei Anderungen seiner totalen Extensi
tatsvariabeln erfahrt. Gleichwohl kann dann, wie friiher, bei geniigender GroBe 
des AuBensystems auch bei beliebig groBen Anderungen der inneren Extensitats
variabeln die Konstanz der p, T, fJ- usw. gewahrt bleiben. 

Werden dann die Zustande I und II von Innensystem + AuBensystem mit
einander verglichen, so lautet fUr dieses Totalsystem (Index (I) nach I, § 7 (5) 
die Bedingung des ungehemmten Gleichgewichts: ,,1 U(I) > O. Da sich U(I) aus 
den Energien U(i) des Innensystems und u(a) des AuBensystems zusammensetzt, 
folgt hieraus: 

,,1 U(l1 + ,,1 U(o) > O. 

Nun wird bei Konstanthaltung aller von auBen angegriffenen ExtensitatsgroBen 
des Innensystems an u(a) nichts geandert, ,,1 U(a) ist gleich Null. Wird jedoch 
eine dieserExtensitatsgroBen geandert, so geschieht das nach un~ren Voraus
setzungen unter Konstanthaltung der betreffenden IntensitatsgroBe; es wird 
also dann Z. B. bei VergroBerung einer inneren y;-Arbeitskoordinate ,,1 u(a) 
= -y",,,1Y,,, = -"1(y,,, Y",) und bei VergroBerung der Entropie 5(i) des Innen
systems: ,,1 U a = --0- T,,1 5(i) = - ,,1 (T 5(i» (da ja wegen der konstanten Gesamt
entropie ,,15(a) = -,,15(0) sein solI). Allgemein wird also: 

,,1 U(a) = - ,,1 { y", Y '" + y ti Y 1/ + ... } , 
und die Bedingung des ungehemmten Gleichgewichtes lautet allgemein, wenn 
wir jetzt wieder U statt mi) schreiben: 

1 Die Bedeutung dieser Ausdrucksweise haben wir auf (S. 451) erlautert. 
B In dem - praktisch kaum bedeutungsreichen - Fall, wo das System aus Teilen 

verschiedener Temperatur besteht, die gegeneinander abgeschlossen sind, wiirde man die 
Teilentropien der Systeme konstanter Temperatnr als getrennte unabhangige Extensitats
variabeln einzufiihren haben. 
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oder, wenn wir die den entsprechenden Yu, y~ . .. zugeordnete Funktion X ein

fiihren, Ll X (Yl' ... Y a .•. ) > 0 bei konstanten Y"" Y~. . . (14) 

" Von zwei Zustiinden eines Systems, die sich in bezug aUf gewu;se innere 
(gehemmte) Variabeln unterscheiden, bei denen aber entweder die von aufJen an
gegriffenen Extensitiitsvariabeln oder Intensitiitsvariabeln gleichgehalten werden, 
ist ieu)eils derienige Zustand gegenuber einem beliebig verschiedenen anderen im 
ungehemmten Gleichgewicht, dessen zugeordnete charakteristische F unktion bei 
Konstanthaltung der betreffenden iiufJeren Variabeln den kleineren Wert hat." 

Es muB also beim Vergleich zweier Zustande mit gleichen V, S, n die Energie U 
des stabileren Zustandes den kleineren Wert haben, beim Vergleich zweier Zu
stande mit gleichen V, T, n die freie Energie F = U - T S, bei gleichen p, T, n 
das GIBBssche thermodynamische Potential G = U + pV - T S usw. 

2. Grenzeffektmethode. Geht man von der allgemeinen Bedingung (2), S.s4 
fUr irreversible Prozesse aus, so haben wir beim Ubergang von einem gehemmteren 
Zustand I zu einem ungehemmteren Zustand II die Forderung: 

II 

LlS_!b~ >0. (15) 
I 

b Q bedeutet hier das Element der Warmemenge, die beim Ubergang vom 1. zum 
II. Zustand mit der Umgebung (bzw. einem AuBensystem) ausgetauscht wird. 
Findet nun bei -dem Ubergang kein Warmeaustausch mit der Umgebung statt, 

II 

so ist !b~ = 0; findet ein Warmeaustausch bei konstanter Temperatur statt, 
I II 

't T!bQ _ Q 1 so IS T - l-~ II . 

I 

In heiden Hillen gilt die Beziehl1ng' 
II 

T!b~ = LlU -~9r, 
I 

wenn ~~ die Arbeit der von auBen an-dem System angreifenden Krafte (nega
tiver Druck; chemische Potentiale) bedeutet. Mithin folgt aus (15) III beiden 
Fallen als Irreversibilitatsbedingung fUr den Ubergang I -~ II 2: 

LlU-TLlS-~~<o. (16) 

Fiihrt man nun noch die weitere Spezialisierung ein, daB die Zustande I und II 
entweder in den von auBen angefaBten Arbeitskoordinaten gleich sind (~~ = 0) 

oder der Ubergang sich bei konstanten "Kraften" vollzieht ('1)~ =.I K Z Ll x), 

so folgt, indem man die T LIS und K Z Ll x wieder unter der Bezeichnung Y",Lly", 
= Ll (y", Y ",) zusammenfaBt und den Richtungssinn umkehrt: 

LlU-Ll{y"Y"'+Y~~tt+"'}>o (13 a) 

fUr ungehemmtes Gleichgewicht. 

1 Dagegen keineswegs = T L1 S. da ja die Moglichkeit irreversiblet Ubergange von I 
nach II hier ausdriicklich in Betracht gezogen wird. 

2 Hier kann im FaIle des fehlenden Warmeiiberganges fiir T sogar eine ganz beliebige 
der beim Ubergang I -~ II etwa durchlaufenen Zwischentemperaturen gewahlt werden, 
da L1 U - :l) m dann gleich Null ist. 
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Diese Gleichung ist mit Gleichung (13) und (14) weitgehend aquivalent. AJler
dings gilt nach der hier gegebenen Ableitung die Gleichung (13a) bei veriinder
lichem T nur flir den Fall des fehlenden Warmeliberganges an die Umgebung, 
wahrend in (13) und (14) der entsprechende Fall an die Konstanz von 5 gebunden 
sein sollte. Man erkennt jedoch, daB das kein Widerspruch ist. Es fiihrt zwar 
die erste Nebenbedingung (wegen L1 U = ~m:) zu der Forderung L1 5 > 0 flir 
irreversible Vorgange, bei denen keine Warme ausgetauscht wird, und die zweite 
Nebenbedingung fiihrt zu der Forderung: L1 U - ~m: > 0 ffir irreversible Vor
gange, bei denen 5 konstant gehalten wird; beide Forderungen sind aber, wie 
aus den Uberlegungen S. 58/59 hervorgeht, vollkommen miteinander vertraglich 
(und durch einen ZusatzprozeB im;inander liberzufiihren). Die an sich etwas 
kompliziertere Ableitung von (14) hat den Vorteil, daB sie die Entropie sogleich 
in volliger Analogie zu den Arbeitskoordinaten des Systems als unabhangige 
Variable einfiihrt. 

Flir konstantes T, wo (13) und (13a) vollig aquivalent sind, gehen beide in 
die schon S. 62 abgeleitete Bedingung - ~Ah < 0 (flir ungehemmtes Gleich
gewicht) liber; beide Gleichungen haben dann namlich (iill umgekehrten Rich
tungssinn) die Form (16), und in dieser Gleichung bedeutet die linke Seite die 
bei reversiblem Ubergang von I nach II an den inneren (gehemmten) Exten
sitatsvariabeln des Systems zu leistende auBere Arbeit ~Ah. Es muB also bei 
irreversiblem Ubergang ~Ah < 0 sein, die Bedingung des ungehemmten Gleich
gewichtes ist -~Ah < o. 

Phaseninstabile Systeme. Ihre wichtigste Anwendung finden die im voran
gehenden aufgestellten Satze auf das Problem der Stabilitat oder Instabilitat 
eines aus einer Phase oder mehreren koexistenten Phasen bestehenden Systems. 
Da in bezug auf die inneren Eigenschaften der Systeme keine speziellen Vor
aussetzungen gemacht wurden, konnen die angegebenen Kriterien auch dann 
angewendet werden, wenn etwa zwei Zustande verglichen werden, von denen 
der eine homogen ist, der andere jedoch zwei- oder mehrphasig; speziell ist es 
von Interesse, solche Systeme bei gleichen Extensitatsvariabeln (Gesamtvolum, 
Gesamtentropie) oder Intensitatsvariabeln (Druck, Temperatur, chemisches Po
tential) miteinander zu vergleichen. Stellt sich heraus, daB von zwei durch die 
gegebenen auBeren Bedingungen vollkommen festgelegten Systemen das eine 
einen groBeren Wert der entsprechenden x-Funktion besitzt als ein anderes, 
das sich durch die Art oder Anzahl der Phasen vom ersten unterscheidet, so weiB 
man, daB das erste System, wenn liberhaupt, nur infolge von Hemmungen 
existenzfahig ist, da es nach unseren Kriterien bei Abwesenheit von Hemmungen 
spontan in das andersphasige System libergehen mliBte. Gleichwohl unterscheiden 
sich diese "phaseninstabilen" 1 Systeme insofem von den friiher betrachteten gegen 
unendlich kleine Veranderungen instabilen Systemen, als ihre Instabilitat sich 
auf die Bildung neuer, in dem System bisher noch nicht vorhandener Phasen be
zieht. Da es, besonders beim Ubergang zu kristallinen Korpem, der geeigneten 
Anordnung einer verhaltnismaBig groBen Zahl von Elementarteilchen bedarf, 
urn die neue Phase mit den annahemden Eigenschaften einer Phase "in Masse" 
vorzubilden, ist es verstandlich, daB z. B. unterkiihlte Fllissigkeiten bis zu ziem
lich. starken Abweichungen vom Gleichgewichtspunkt existenzfahig sind. Da
gegen sind flir den Ubergang einer kristallinen in eine fllissige Phase kaum Hem-

1 Die bisherige chemische Literatur gebrauchte an Stelle von "phaseninstabil" meist 
den Ausdruck "metastabil". Da dieser Ausdruck jedoch in der modemen Physik vor
wiegend fiir verzogerte Umwandlungen freier Atome (z. B. Parhelium) verwendet wird, 
hielten wir es fiir notwendig, das hier Gemeinte durch einen prll.ziseren Ausdruck zu 
kennzeichnen. 
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mungen bekannt, da die Anordnung der Fliissigkeitsteilchen leichter gele~ent
lich im Kristall vorgebildet werden kann als umgekehrt. Ferner kann der Uber
g~ng zu einer Gasphase durch die endliche Zeit, die zur Verdampfung notwendig 
ware, verzogert sein, und umgekehrt konnen Dampfe mit ziemlich hohem Uber
sattigungsgrad existieren, solange keine "Keime" der fliissigen oder festen sta
bileren Phase die Umwandlung beschleunigen. 

1m AnschluB hieran sei noch erwahnt, daB ein Zustand II zwar stabiler als 
ein Zustand I sein kann, jener Zustand II selbst jedoch ebenfalls phaseninstabil 
in bezug auf einen dritten. So ist z. B. bei 1/100 Atm. Druck und - 1° C Wasser
dampf phaseninstabil in bezug auf den Ubergang in fliissiges Wasser, dieses aber 
wiederum instabiler als Eis. Es ist somit moglich, daB der erste phaseninstabile 
Zustand zunachst in den zweiten Zustand iibergeht, der selbst aber instabil in 
bezug auf einen dritten ist, und daB erst nach mehr oder weniger langer Zeit 
sich der Ubergang in diesen letzten Zustand vollzieht. Ebenso ist aber auch 
der direkte Ubergang von I in III moglich. Die primare Ausbildung phasen
instabiler Zustande mit nachfolgendem sekundarem Ubergang in stabilere hat 
WI. OSTWALD direkt zu einer Formulierung der "Stufenregel" gefiihrt. Ein 
naheres Eingehen hierauf eriibrigt sich jedoch, weil ein wesentlicher Teil dieser 
Aussagen nicht thermodynamischer Natur ist und ein naheres Verstandnis eine 
andersartige FragesteIlung unter Heranziehung molekularstatistischer Vorstel
lungen erfordert. 

Die bisherigen Beispiele beziehen sich auf den Totaliibergang einer Phase in 
eine andere. Jedoch konnen natiirlich ebensogut Fane mit verschiedener Phasen
zahl auftreten. Es sei hier nur an iibersattigte LOsungen erinnert. 

In allen diesen Fallen kann sich der phaseninstabile Zustand halten, solange 
die Phasen des zweiten Zustandes noch nicht vorhanden sind. Sowie jedoch 
die Phasen des stabileren Zustandes in geringer Menge vorhanden sind, setzt 
ein spontaner Ubergang ein, der mit mehr oder weniger groBer Geschwindigkeit 
zur Erreichung des Gleichgewichts des stabileren Zustandes fiihrt. Besonders 
ausgepragte Verzogerungserscheinungen pflegen bei der Umwandlung einer festen 
Phase in eine andere aufzutreten (z. B. rhombischer und monokliner Schwefel 
oder rotes und gelbes Quecksilberjodid). Diese Fane erfordern fiir die beob
achtende Thermodynamik insofern besondere Aufmerksamkeit, weil stabile oder 
phaseninstabile, jedoch zeitlich konstante Zustande vorgetauscht werden konnen, 
wahrend in Wirklichkeit ein sich zeitlich langsam veranderndes System vorliegen 
kann, dessen Anderungsdauer nicht klein gegen die Beobachtungszeit ist (S. 19). 

Geometrische Darstellung und Gleichgewichtsbedingungen hoherer Ordnung. 
Die im vorhergehenden abgeleiteten Gleichgewichtsbedingungen hoherer Ordnung 
erlauben eine sehr einfache Anwendung, wenn man die geometrische DarsteIlung 
zu Hille nimmt. Eine natiirliche Beschrankung tritt hier allerdings insofern ein, 
als aus Grunden der Anschaulichkeit nur eine DarsteIlung im hochstens drei
dimensionalen Raum in Frage kommt. Falls nur eine unabhangige Extensitats
variable Yl vorliegt, denke man sich in einem ebenen rechtwinkligen Koordinaten
system Yl als Abszisse und die charakteristische thermodynamische Funktion X 
als Funkt~on hiervon als Ordinate aufgetragen. Die Forderung (IIa) bedeutet 
sodann, daB die X-Kurve gegen die Abszissenachse konvex ist. Konkave Teile 
zeigen Labilitat gegen unendlich kleine Veranderungen an. In diesem Faile 
kann jedoch an die x-Kurve eine Doppeltangente gelegt werden; die Beriihrungs
punkte entsprechen den zwei Zustanden des Systems, die miteinander, wie in §§ 26 
und 27 noch naher erlautert wird, koexistierende Phasen bilden konnen. Sind 
die Werte der unabhangigen Extensitatsvariabeln des Gesamtsystems vorgegeben, 
so kann man mit diesen Werten vertragliche Zweiphasensysteme bilden, deren Ex-
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tensitatsvariabeln (z. B. Volum, Entropie, Teilchenzahlen) sich aus denjenigen 
der Einzelphasen zusammensetzen. Die Verbindungsgerade stellt dann die Werte 
der charakteristischen thermodynamischen Funktion X des heterogenen Systems 
variabler Zusammensetzung dar; uiid dieses heterogene System ist im ganzen 
Bereich stabiler (kleinerer Wert von X) als die homogene Phase, weil ein Punkt 
auf dieser Geraden tiefer liegt als der entsprechende auf der Kurve der homogenen 
Phasen. Hierauf wird in den beiden folgenden Paragraphen an Hand spezieller 
Beispiele noch naher eingegangen werden. 

1m Faile von zwei unaQhangigen Extensitatsvariabeln Yl und Yz ist in einem 
dreifach-rechtwinkligen Koordinatensystem X in Form einer Flache als Funktion 
von Yl und Ys darzustellen. Die Forderungen (loa) und (II a) bedeuten sodann, 
daB die Flache im stabilen Teil konvex sein moB. Konkav-konvexe bzw. 
konkave Teile zeigen Labilitat (in bezug auf eine oder beide Variable) an. Dann 
ist es aber moglich, an die x-FUiche eine Doppelberiihrungsebene zu legen. Die 
beiden Beriihrungspunkte reprasentieren die koexistierenden Phasen, und die 
Verbindungsgerade stellt den Wert von X fUr das heterogene Gemisch der ko
existierenden Phasen dar. Auch hierauf wird in § 27 noch naher eingegangen 
werden. 

Fur mehr als zwei unabhangige Extensitatsvariabeln ist die geometrische Dar
stellung nicht mehr m6glich, da man in diesem Faile nicht mit dem dreidimensio
nalen Raum auskommen wiirde. Es empfiehlt sich unter Umstanden, statt der 
Extensitatsvariabeln die entsprechenden Intensitatsvariabeln zu unabhangigen 
Variabeln zu machen. Das hat besonders dann Vorteile,· wenn vorgegebene 
konstante Werte der Intensitatsvariabeln vorliegen; auBerdem miissen im un
gehemmten Gleichgewicht in ailenPhasen des Systems die Werte der Intensitats
variabeln die gleichen sein, wahrend diejenigen der Extensitatsvariabeln erst 
durch Addition der Werte der einzelnen Phasen gebildet werden. 

§ 26. Phasenstabilitat in Einstoffsystemen. 
Die im vorhergehenden Paragraphen erhaltenen allgemeinen Ergebnisse 

wenden wir riunmehr auf spezielle Systeme an und beginnen mit der Besprechung 
der Stabilitatsbedingungen gegenuber unendlich benachbarten Zustanden, unter 
Benutzung der x-Funktionen. Wir betrachten in § 26 zunachst den einfachsten 
Fall: Systeme, die nur eine einzige resistente Gruppe enthalten. 

Entropie und Volum als unabhangige Variabe1n. Als unabhangige Variabeln 
konnen zunachst Entropie und Volum gewahlt werden. Die Masse des Systems 
sei konstant. Es wird also ein sog. engeres System betrachtet, bei dem kein 
Stoffaustausch mit der Umgebung stattfindef. Die Hinzunahme der unter diesen 
Umstanden durch Variation der Teilchenzahl beziiglich des chemischen Po
tentials moglichen Veranderungen bringt insofem nichts Neues, als die relative 
Zusammensetzung stets gleichbleibt, der Molenbruch ist identisch gleich I. 

Die Forderungen fur stabiles Gleichgewicht nach § 25, (IO a) und (II a), lauten: 

fj.U fjlU fjtu ctU (OIU). 
os. > 0; Ova> 0; os~' OVI - C!SoV > O. 

Von diesen drei Bedingungen ist nach S.455 entweder die erste oder 
zweite uberschiissig, wenn die dritte erfilllt ist. 

Die nahere Diskussion dieser Bedingungen sei jedoch unterlassen, da 
ublichen Zustandsgleichungen nicht mit der Entropie und dem Volum 
unabhangigen Variabeln aufgestellt werden. 

(I) 

die 

die 
als 
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Temperatur und Volum als unabhangige Variabeln. Wir gehen nunmehr zu 
Temperatur und Volum als ~abhangigen Variabeln tiber. Die charakteristische 
Funktion ist somit die Freie Energie bei konstantem Volum F = U - T 5 . 
Die Stabilitatsforderungen lauten nach § 25, (10 a): 

'OIF olF 
'0 T2 < 0 und OVI > 0 (2) 

oder (vgl. den F-Stammbaum): 
as > op 
aT = 0 und oV < o. (3) 

Die erste Bedingung ist vom molekular-statistischen Standpunkt so selbst

verstandlich, daB Phasen mit :~ < 0 bisher noch nicht einmal theoretisch kon

struiert worden sind; in allen Fallen ergibt sich vielmehr die spezifische Warme 
fUr endliche Temperaturen durchweg als wesentlich positive GroBe. 

Es bleibt somit aIle in das Vorzeichen von ~t zu diskutieren. Ais weitere 

Grundlage wahlen wir die sich aus molekular-theoretischen Uberlegungen er
gebende, hier auf 1 Mol bezogene Zustands
gleichung von VAN DER WAALS (vgl. II, §3): 

Wie man aus der graphischen Darstellung 1J 

von Abb. 49 ersieht, ergibt diese Gleichung fUr ,. //~ 
bestimmte Werte der Temperatur (unterhalb L ' 

der sog. kritischen Temperatur) und des Volums ". 

positive Werte fUr ~t . Dieser Teil (punktiert tL-~""-_______ _ 
gezeichnet) stellt somit einen labilen Teil dar. 
- . Abb. 49. p·V·Diagramm eines Einstoff-

Ftir die Punkte C und D ist die Stabilitat systems auf Grund dervAN DER WAALsschen 
'Op Zustandsgleichung unterhalb der kritischen 

nicht ohne weiteres zu entscheiden, weilW = 0 Temperatur. 

ist. Hier ist die Entwicklung fUr Ll2 F(T) weiterzutreiben: 

2 _ I 01 F ( 2 . I oa F 'a I A' F 4 
LI F(T)- ·z-' ova • Llv) + 3' oVa' (Llv) + 4T 'OV'-' (Llv.) + ... 

In den genannten Punkten filit also das erste Glied weg. Falls der Koeffizient 

des zweiten Gliedes ~8:; =+= 0 ist, ist der Zustand aber ebenfalls labil, weil der 

Ausdruck je nach dem Vorzeichen von Llv sowohl positiv wie negativ werden 
kann. Der erste nicht verschwindende Differentialquotient von F nach V 
muB vielmehr gerader Ordnung und positiv sein, damit Ll2F(T) > 0 und das 
Gleichgewicht stabil ist; entsprechend muB der erste von Null verschiedene 
Differentialquotient von p nach Vungerader Ordnung und negativ sein. Auf 
Grund dieser Uberlegungen sind die Zustande, die durch die Punkte C und D in 

~8F ~2 

Abb. 49 charakterisiert sind, als labil zu bezeichnen, weil ~va = - ~tz =+= 0 ist. 

Anders liegen hingegen die Verhaltnisse ffir den Punkt E in Abb. 50 (Wende
punkt mit horizontaler Wendetangente; vgl. Kurve Ta in Abb. 19, S. 92). Hier 

. '02F 'Op i]3F ozp 
ist ebenfalls OVI = -W = 0, aber gleichzeitig 'Ova = - 'Ova = 0 und 

~~ = - ~~ > 0; somit ist dieser Zustand stabil. Er steht jedoch insofern an 

der Grenze von Labilitat und Stabilitat, als eine kleine Anderung der anderen 
Schottky, Thermodynamik. 30 
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unabhangigen Variabeln, der Temperatur T, geniigt, urn ein Gebiet zu er
reichen, das in bezug auf Variationen des Volums labil ist. Mit diesem Sonder
fall werden wir uns spater noch ausfiihrlicher beschaftigen (s. unter kritischen 
Phase, S.470). 

Koexistente Phasen. Wir gehen nunmehr fUr unser System mit einem re
sistenten Bestandteil der Frage der Phaseninstabilitat nach, indem wir auf unser 

System die fUr den Vergleich mit endlich 
verschiedenen Zustanden in § 25 entwickelte 
Methode anwenden. Wir fragen zunachst, 
welcher Zustand eigentlich stabil ist, wenn 
wir Temperaturen und Volume vorgeben, 
die Zustanden zwi"chen den Punkten C 
und D in Abb. 49 entsprechen wiirden; 
wir nehm~n hiermit die schon S. 93 be
sprpchene Frage mit erweiterten Mitteln 
wieder auf. 

t~ __ _ Es wurde schon in § 25 darauf auf
merksam gemacht, daB eine vorgegebene 
ExtensitatsgroBe nicbt nur durch ein homo

Abb. 50. p-V-Diagramm eines Einstoffsystems bei 
-7/ 

der kritischen Temperatur. genes System realisiert werden kann, son-
dem auch durch ein heterogenes System, 

in dem die Summe der ExtensitatsgroBen der Einzelphasen gleich der insgesamt 
vorgegebenen ist. Es ist somit, da der einphasige Zustand mit gegebenem 
T und V hier nicht stabil ist, nach einer Losung zu suchen, die zunachst 
einem zweiphasigen System entspricht. Die Einzelphasen seien durch ein 
bzw. zwei Striche. rechts oberhalb der einzelnen Bezeichnungen gekennzeichnet. 
Die Gleichgewichtsbedingungen lauten sod ann : 

~ I t I 
~~~ ________________ ~I~N ____ _ 

--1/ 
Abb. 51. p-V-Diagramm eines Einstoffsystems mit 

koexistierenden Phasen: FJiissigkeit (A) und 
Dampf (B). 

7[' = 1[", 

f.t' = f.t", 
femer gilt: 

v'+ V" = V. 

(51 
(6) 

Die Losungen ermitteln wir zunachst 
an Hand des Druck -Volum - Diagramms 
in Abb. 51. Die Gleichheit des Drucks 
beider Phasen kann offenbar ohne weiteres 
realisiert werden, wenn das vorgegebene 
Volum zwischen VM und VN liegt. Aber 
zur Koexistenz zweier verschiedener Phasen 
gehOrt auch noch die Bedingung, daB deren 
chemische Potentiale gleich. sind. Wie aus 
§ 10, (21) hervorgeht, kann das chemische 

Potential einer Einkomponentenphase gleich dem GIBBsschen Potential G 
dividiertdurch die Molenzahl gesetzt werden. Da G = F + PV ht, kann man 
also setzen: 

F+p.V 
fJ= n 

Dureli Differentation nach V erhalten wir: 

ofJ. I of I V op V op 
av=nav+ n· P+ nav=n ·av· 

(8) 

(9) 
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Die Gleichheit der chemischen Potentiale in beiden Phasen bedeutet somit 
das Verschwinden folgenden Integrals, wobei als Grenzen die Volume der beiden 
Phasen einzusetzen sind. 

V" lJ" 

" I-f°l-tdV-Ifv °P dV ft - ft - oV - 'n . av . 
v' , 1/ 

Nach den Regeln der partiellen Integration konnen wir hierfiir auch schreiben 
II' 

ft" - ft' = ~ [1! (V" - V') - I P dV l 
II 

wobei fUr die Drucke der beiden koexistierenden Phasen cler Gleichgewichtsdruck 
1! eingesetzt worden ist. Dieser Ausdruck (9b) solI also gleich 0 sein. Diese Be
dingung kann auch in der Form ausgesprochen werden, daB verlangt wird, eine 
Gerade parallel zur V-Achse so durch die p-V-Kurve zu legen, daB die in Abb. 5I 
schrag schraffierten Flachenstiicke einander gleich sind. Die Schnittpunkte A 
und B mit der P-V-Kurve reprasentieren sodann die koexistierenden Phasen. 

Wir erhalten somit das Resultat, daB das System dann bei der gegebenen 
Temperatur im (neutralen) Gleichgewicht ist, wenn zwei kOexistierende Phasen 
vorhanden sind, welche die auf diese Weise bestimmten Volume V' und V" haben. 
Durch Division mit den Molenzahlen konnen wir hierfiir auch die spezifischen 
Volumina v' und v" einfiihren. Die Verteilung der Gesamtmenge n auf die beiden 
Phasen wird sodann durch folgendes Gleichungssystem bestimmt: 

Die Auflosung ergibt: 

n'+ n"= n, 

n' v' + n" v" = V . 

I nv"-V 
n = v"_v' , 

V-nv' nil = ~.,---c-
vn-v' . 

(ro) 

(rr) 

(I2a) 

(I2b) 

Man sieht ohne wei teres, daB eine sinnvolle Losung dieser Gleichungen (mit 
~v" > v') nur dann moglich ist, wenn V> V' und V < V" ist, d. h. wenn das 
durch V und n gegebene mittiere spezifische Volum zwischen den spezifischen 
Volumen der Fliissigkeit und des Dampfes liegt. 

Graphische Darstellung mit Hilfe der Freien Energie. Abhangigkeit vom 
Volum. Fiir das in dieser Weise aus der Zustandsgleichung und dem Gesamt
volum V (sowie T) bestimmte Zweiphasengleichgewicht, zu dessen Auffindung 
nur die bekannten Gleichgewichtsbedingungen r. Ordnung gebraucht wurden, 
haben wir nUIUIlehr die Frage zu beantworten, ob es, im Sinne von § 25. einen 
phasenstabileren Zustand darstellt als das betreffende Einphasensystem. Wir 
priifen dies fUr den betrachteten Zustand wie fiir aIle anderen Zustande des VAN DER 

WAALsschen Einkomponentensystems, indem wir bei der gegebenen Temperatur 
die Freie Energie als Funktion des Volums auf graphischem Wege untersuchen 
und feststeIlen, welches System bei gegebenemV (und T) den kleinsten Wert 
der Freien Energie besitzt. Zur Gewinnung der Freien Energie aus der Zustands
gleichung (bei der gegebenen Temperatur) benut~n wir einfach die Beziehung: 

~~ = - P; folglich: F = - f PdV mit zunachst unbestimrnter Integrations

konstante. Letztere konnen wir etwa dadurch festiegen, daB wir alles auf einen 
bestimmten Normalwert des Volums beziehen und nur mit den Differenzen der 

3°· 
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.Freien Energie gegenuber diesem Normalzustand rechnen. Das Ergebnis dieser 
Integration ist in Abb. 52 in qualitativer Form wiedergegeben. Kurve I (ober
halb der sog. kritischen Temperatur) ist uberall konvex, der homogene Zustand 
also stabil, und es besteht nicht die Moglichkeit eines heterogenen Gleichgewichts, 
weil keine Doppeltangente an diese Kurve gelegt werden kann. In Kurve 2 

(unterhalb der kritischen Temperatur) sind die labilen Zustande dadurch ge
kennzeichnet, daB das betreffende Kurvenstuck gegen die Abszisse konkav ist 

(~; < or. Durch die Konkavitat der im ubrigen konvexen Kurve ist aber die 

Moglichkeit gegeben, an diese Kurve eine Doppeltangente (strichpunktiert) zu 
legen. Die beiden Beriihrungspunkte A und B, die notwendigerweise auf dem 
konvexen Teil der Kurve liegen, reprasentieren nun, wie sich zeigen laBt, die 
soeben bestimmten koexistierenden Phasen. Denn zunachst folgt aus der Gleich-

heit der Neigung der Kurve in beiden Punkten (~~t = (~~) B die Gleichheit der 

Drucke .. Aber auch die andere Koexistenzbedingung verschiedener Phasen, die 

F 

Gleichheit der chemischen Potentiale, ist er
fUllt. Denn fur die Differenz der chemischen 
Potentiale ist nach (8) zu setzen: 

fl" - {i' = ~ (FB + 7rV") - -~ (FA. + 7rV'). 
n n 

Aus der geometrischen Darstellung folgt 
jedoch: 

FB-FA = (V" -V') .~Fv··· = - (V" - V') . 1i:. 
o 

t~ __ _ 
-V' 

Daraus folgt ohne weiteres fl" - fl' = o. 
Die Freie Energie des heterogenen 

Systems wird nun in Abhangigkeit yom Ge
samtvolum V durch die Gerade A B dar
gestellt. Denn flir jede Einzelphase ist deren 
Freie Energie F' bzw. F" gleich der Freien 

Abb. 52. F- V-Diagramm eines Einstoffsystems 
oberhalb und unterhalh der kritischen 

Temperatur (Kurloe lund 2). 

Energie !' bzw. f" pro 
bzw. V". Also: 

Volumeinheit, multipliziert mit dem Phasenvolum V' 

F = !,V' + !"V". 
Da nun nach (II) und (12): 

V" 
dV" = V"-V' dV, 

dV' = - ~--- dV 
V"-V' 

ist, so ist offenbar F flir das Zweiphasensystem im Gebiet zwischen A und B linear 
von V abhangig, also durch die Gerade A B gegeben. Da femer die Mengen
zunahmen dn" und dn' den dV" bzw. dV' proportional sind, laBt sich auch 
aus dem Diagramm ohne weiteres ablesen, daB die Abstande desjenigen Punktes, 
der dem Zweiphasensystem entspricht, von den Beruhrungspunkten A und B 
der Doppeltangente sich wie die Mengen der entsprechenden Phasen verhalten 
mussen. -Statt der Abstande selbst- sind ebensogut die Projektionen dieser Ab
stande auf die Koordinatenachsen verwendbar. 

Koexistenz mit festen Phasen. Die Ermittlung koexistierender Phasen fur 
vorgegebene Temperatur und Gesamtvolume an Hand des Diagramms der 

1 Uber die Bedeutung der Punkte C und DaIs \Vendepunkte vgl. diesen Paragraphen, 
S·465· 
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Freien Energie Hi.Bt sich verallgemeinern, indem gleichzeitig auch noch die Mog
lichkeit der Koexistenz mit festen Phasen beriicksichtigt wird. Die Freie Energie 
der festen Phasen in Abhangigkeit vom Volum (bei gegebener Tempcratur) laBt 
sich auf Grund ihrer Zustandsgleichung ebenfalls ohne weiteres angeben, wobei 
allerdings die noch unbestimmte Integrationskonstante unter Bezugnahme auf 
denselben Normalzustand wie bei der fliissig-gasfOrmigen Phase festzulegen ist, 
was praktisch aus Beobachtungen iiber die Koexistenz mit einer Phase, deren 
Freie Energie relativ zum Normalzustand bekannt ist, geschehen wird. Die 

Form der F-Kurve ist in diesem Falle wegen ~2:; = - :t nach der Charakteri

sierung S. 96 des festen Zustandes eine auBerordentlich spitze Parabel, deren 
Achse praktisch parallel zur Ordinatenachse verlauft. Kann somit eine Doppel
tangente an die F-Kurve der festen Phase und an diejenige der amorphen Phase 
(Teil des fliissigen oder Teil des gasfi:irmigen Aggregatzustandes) gelegt werden, 
so stellen die Beriihrungspunkte die koexistierenden Phasen fest-fliissig bzw. 
fest-gasfOrmig dar. An Hand des Diagramms ist jedoch zu untersuchen, inwie
weit metastabile Zustande vorliegen, indem etwa die DoppeItangente fUr die 
Koexistenz von fliissiger und gasfOrmiger Phase noch tiefer verlauft und somit 
diese Zustande als die stabilsten zu gelten haben. 

Auf eine nahere Diskussion dieser Gleichgewichtc sei jedoch an dieser Stelle 
verzichtet, da diese Form der Darstellung ffir Systeme mit kondensierten Phasen 
aus folgenden Griinden kein besonderes Interesse hat. Zunachst muB betont 
werden, daB die bisher wiedergegebenen Diagramme im Interesse der Darstell
barkeit auBerordentlich stark schematisiert sind. Z. B. betragt fUr Wasser von 
IOOo das Verhaltnis des spezifischen Volums von Fliissigkeit und Dampf 1 : 1700, 

ffir den Tripelpunkt sogar I: 205000! Nichtsdestoweniger sind schematisierte 
Diagramme sehr zweckmaBig, um AufschluB iiber die moglichen Mehrphasen
gleichgewichte zu erhalten. Aber zugleich ist von einem andcren C.esichtspunkt 
ein Einwand gegen die ZweckmaBigkeit dieser Darstellung zu erheben. Bei der 
Wahl der unabhangigen Variabeln erweist es sich als zweckmaBig, von vornherein 
auf die Bedingungen des Experiments Riicksicht zu nehmen. Bei der Unter
suchung von Gasen ist es nun tatsachlich zweckmaBig, Temperatur und Vo
lum als unabhangige Variabeln anzusehen, da diese vom Experimentator in 
willkfirlicher Weise festgelegt werden und alle anderen GroBen, insbesondere 
der Druck, als Funktionen der ersteren erhalten werden. Aber sobald konden
sierte Phasen in Frage kommen, wird unter den Bedingungen des Experiments 
im allgemeinen nicht mehr das Volum, sondern statt dessen der Druck vor
gegeben und entsprechend variiert. Infolgedessen ist es auch fUr theoretische 
Untersuchungen das Gegebene, die Gleichgewichte zwischen kondensierten 
Phasen in Abhangigkeit von Temperatur und Druck als unabhangigen Variabeln 
zu studieren 1. 

Darstellung der Koexistenzbedingungen in Abhangigkeit von Temperatur und 
Volum. Wir haben im vorhergehenden die bei einer gegebenen Temperatur 
moglichen Zustande. kennengelernt. Die Gesamtheit dieser Erfahrungen ki:innen 
wir nunmehr auch in Abhangigkeit von der Temperatur betrachten. 

Wir kommen dabei zu einer Darstellung der Freien Energie in der Weise, 
daB in einem rechtwinkligen Koordinatensystem in der Grundebene die unab
hangigen Variabeln V und T aufgetragen werden und senkrecht hierzu die Freie 
Energie F. Koexistierende Phasen, die ja durch gleiche T-Werte charakterisiert 
sind, werden dann jeweils durch die Beriihrungspunkte von Doppeltangenten 

1 Vgl. hierzu auch die Darlegungen bei VAN DER WAALS-KoHNSTAIIIM: Lehrbuch der 
Thermostatik. Leipzig I927. 
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an die Schnittkurven der F-Flache mit einer Flache senkrecht zur F-Achse (in 
F, V-Ebenen) dargestellt. Ein vereinfachtes Diagramm erhalt man, wenn man 
an Stelle der raumlichen Darstellung die Projektion der einzelnen Beruhrungs
punkte von Doppeltangenten auf die Grundebene vornimmt, so daB man ein 
V-T-Diagramm der koexistenzfahigen Phasen erhalt. Hierbei gehen naturlich 
die Angaben uber Druck und Entropie verloren, die bei der raumlichen Dar
stellungaus den Neigungen der F-Flache abgelesen werden konnen. Ein der
artiges Diagramm unter alleiniger Berucksichtigung der fliissigen und gasformigen 
Phase ist in Abb. 53 schematisch wiedergegeben; zwei senkrecht ubereinander-

"liegende Kurvenpunkte stellen dabei die Volume der bei der betreffenden Tempe
ratur koexistenten Phasen bei gegebener Gesamtmenge dar. 

Kritische Phase. Aus Abb. 53 ist ersichtlich, daB nur unterhalb einer be-
stimmten Temperatur das zweiphasige System existenzfahig ist. Ferner sieht 

man, daB mit zunehmender Temperatur die spezifischen 
Volume sich immer weniger unterscheiden. In dem 
durch einen Kreis bezeichneten Punkte, der die obere 
Temperaturgrenze des heterogenen Systems angibt, 
werden schlieBlich die beiden Phasen identisch. Die ein
heitliche Phase, die diesem Punkt zugehort, wird als 
kritische Phase bezeichnet (vgl. II, § 3). Ihr Volum 
wird als kritisches Volum, die Temperatur als kritische 
Temperatur sowie der Druck als kritischer Druck 
bezeichnet. Man spricht auch yom kritischen Punkt 
als Zusammenfassung der notwendigen spezifischen 
BestimmungsgroBen der kritischen Phase. Besonders 

Abb.5'. V-T-Diagramm eines 
Binstoifsystems in der Umgebung sei darauf hingewiesen, daB fur Einstoffsysteme samt-

des kritischen Punktes. liche spezifischen BestimmungsgroBen der kritischen 
Phase festliegen. 

Genaueren AufschluB erhalten wir noch durch Betrachtung der (zeichnerisch 
nicht wiedergegebenen) F-V-T-Raumfigur. An die F-V-Kurven in F-V-Ebenen 
bei verschiedenen Temperaturen lassen sich unterhalb der kritischen Temperatur 
Doppeltangenten legen. Die Beruhrungspunkte, weIche die koexistierenden 
Phasen reprasentieren, rucken bei steigender Temperatur immer naher anein
ander und fallen schlieBlich bei der kritischen Temperatur in einen einzigen Punkt 
zusammen. In diesem kann eine Tangente mit Beruhrung hoherer Ordnung an 

"2F 'SF 
die F-V-Kurve gelegt werden, weil namlich ~V-2 = 0 und ~V3 = 0 ist, ent-

e p 02 P 0 
sprechend O'V = 0 und cV2 = 0 (vgl. oben S. 465). Oberhalb der kritischen Tempe-

ratur ist keine Doppeltangente an die F-V-Kurve mehr moglich; folglich tritt auch 
nur noch eine Phase auf. (Wie erwahnt bleiben feste Phasen unberucksichtigt.) 

Von den besonderen Erscheinungen, die beim kritischen Punkt zu beobachten 
sind, sei Bur die folgende naher besprochen. Gegeben sei ein Einstoffsystem mit 
gasformiger und flussiger Phase unterhalb der kritischen Temperatur. Die 
Temperatur werde bei konstantem Volum allmahlich erhoht. Dem entspricht 
ein Fortschreiten auf einer Parallele zur T-Achse in Abb. 53. SchlieBlich wird 
man an die Grenzc des heterogenen Gebietes gelangen, und das bedeutet im a11-
gemeinen, daB das Volum der einen Phase immer kleiner wird, bis es schlieBlich 
bei derjenigen Temperatur verschwindet, die dem Schnittpunkt der Parallelen 
zur T-Achse mit der V-T-Kurve in Abb.53 entspricht. Der Beobachter be
merkt also, daB der Meniskus als sichtbare Grenze der beiden Phasen immer 
hoher oder tiefer ruckt, bis €r schlieBlich an der GefaBwand verschwindet. 1st 
das vorgegebene Volum jedoch gleich dem kritischen Volum der eingeschlossenen 
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Stoffmenge, so werden sich die beiden Phasen immer ahnlicher, bis sie schlieBlich 
·im kritischen Punkt identisch werden, ohne daB man sagen kann, welche der 
beiden Phasen zugunsten der anderen verschwindet. In der Nahe des kritischen 
Punktes wird der Meniskus wegen der immer gr6Ber werdenden Ahnlichkeit 
beider Phasen zusehends undeutlicher, und auBerdem bildet sich infolge von 
Dichteschwankungen eine flir die kritische Phase charakteristische Opaleszenz 
aus. Auf die Theorie dieser Schwankungserscheinungen kann hier nicht nilier 
eingegangen werden, da es sich hier urn ein molekularstatistisch zu interpretieren
des Phanomen handelt. Die hierflir wesentlichen Bestimmungsgr6Ben konnen 
allerdings teilweise aus thermodynamischen Uberlegungen gewonnen werden. Es 
sei hier nur darauf hingewiesen, daB der Ausdruck (I2), § 25, flir Lt2 U flir heraus
gegriffene Teilgebiete einer kritischen Phase in bezug auf Volum-, d. h. Dichte-

d 1· h kl . 1 . '1 02 F d 03 F d' an erungen wesent 1C emer a s sonst 1st, wei oV2 = 0 un oVS = 0; a.s erste 

nicht verschwindende Glied der Reihenentwicklung flir Lt2 U enthalt daher den 
Faktor (Ltv)', so daB Lt2U sehr klein flir maBig kleine Ltv werden kann nnd so
mit zur Erzielung erheblicher Dichteschwankungen nur ein sehr kleiner Energie
aufwand gehort. 

An und flir sich dlirften die kritischen Erscheinungen nur dann zu erwarten 
sein, wenn das vorgegebene spezifische Volum genau gleich dem kritischen 
Volum ist. Da jedoch die V-T-Kurve in Abb. 53 im kritischen Punkt parallel 
zur V-Achse verlauft, beobachtet man praktisch auch noch bei etwas anderen 
Volumen die kritischen Erscheinungen. 

Temperatur und Druck als unabhangige Variabeln. Es werde ein Einstoff
system betrachtet, in dem durch die Versuchsbedingungen p und T willklirlich 
festzulegen sind. Die charakteristische thermodynamische Funktion ist in diesem 
Falle das thermodynamische Potential G = U - T 5 + pV. Die Stabilitats
kriterien gegenliber unendlich benachbarten Zustanden lauten: 

02 G 02 G I 02 G \ 2 __ ~ 

o T2 • 0. p2 - \0 T i::: pI ..--c' u . 

.. ; . a2 G c'V 
Am w1chtlgsten 1St wIeder ~2 = ~ < O. Aus Abb. 49 ist ersichtlich, daB up op= 

flir vorgegebene Werte des Druckes nach der Zu-

standsgleichung Zustande mit ~V > 0 berechnet op 

1J 
I ; 

werden, die jedoch auf Grund des Stabilitats- c .. 
kriteriums auszuschlieBen sind. Gleichzeitig sieht --:.:' 

/; 
'/ 
/ 

/ 

man aber auch, daB zu diesen p-Werten jeweils 
auch noch zwei andere Werte des Vol urns ge-
horen, es ist nunmehr festzustellen, welche Zu-
stande stabil und welche phaseninstabil sind. 
Diese Frage ist im vorhergehenden nur flir das 
Labilitatsgebiet zwischen C und D ausdrlicklich 
beantwortet, wir wollen sie hier v611ig unabhangig' r; 
behandeln. Zu diesem Zweck untersuchen wir t 
die Funktion G naher. Uber ihre Druckabhangig- '=--=--------17-
keit k6nnen wir ohne weiteres AufschluB erhalten, 

indem wir G = f~~ dp - f VdP an Hand des p-V

Diagramms in Abb. 49 ausrechnen. Das etwaseigen-

Ab. 54. G-p-Diagiamm eines Einstoft
sYstems im Sinne der VAN ORR WAALS
schen Zustandsgleichung unterhalb der 

kdtischen Temperatur. 

artige Ergebnis ist in Abb. 54wiedergegeben. Da an zwei Stellen ~~ = ± 00 ist, 
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zeigt die G-Kurve zwei Spitzen. Der zwischer die sen liegende labile Teil (:~ > 0; 

konvexer1 Teil der Kurve) ist punktiert gezeichnet. Gleichzeitig sind auch zwei 

zwar gegen Nachbarzustande stabile, aber phaseninstabile Teile vorhanden, da 
es Zustande gibt, die kleinere G-Werte haben. Diese Teile sind gestrichelt. Von 
den ausgezogenen stabilen Teilen entspricht der linke der Flussigkeitsphase. 
Dann folgt ein Knickpunkt, wo das Volum unbestimmt ist. Das ~ntspricht auch 
der friiheren Darstellung, insofern dort ebenfalls zu einer Vielheit vorgegebener 

Volume nur ein einziger Gleichgewichtsdruck gehort. Weiter-
/9 l hin schlieBt sich in Abb.54 die Kurve fUr die Gasphase 

I ---- S nach rechts an. 

f "====:-::--__ 

In Abb. 54 HiBt sich, wie bemerkt, der Unterschied 
zwischen den labilen und den nur phaseninstabilen Zu
standen eines Stoffes, der der VAN DER WAALS schen Zustands
gleichung gehorcht, besonders klar erkennen, wahrend in 
Abb. 52, wo der Ubergang durch den Wechsel von konvexer 
zu konkaver Krummung in Kurve 2 gegeben ist, die Uber
gangspunkte, C und D, die den Punkten C und D in Abb. 49 
entsprechen, nur sehr unscharf (als Wendepunkte der Kurve 2) 
markiert sind. Gleichwohl geht aus beiden Darstellungen im 
Prinzip der grundlegende Unterschied jener Zustandsgebiete 
der VAN DER WAALsschen (und ahnlicher) Stoffe hervor, 

Abb. 55. G-p-Diagramm 
eines Einstoffsystems 

oberhalb der Temperatur 
des Tripelpunktes. 

der z. B. in der Darstellung Abb. 19, S. 92, Kurve T 2 , die Kurvenstucke 
A 2 M2 und B2N2 von dem Mittelstuck M2N2 unterscheidet: bei M2N2 handelt 
es sich urn ein gegen unendlich benachbarte Zustande labiles, also uberhaupt 
nicht realisierbares Gebiet, wahrend die Aste A2M2 und B2N2 nur phaseninstabil, 
also von phasenstabilen Zustanden her, je nach den Versuchsbedingungen mehr 
oder weniger weit verfolgbar sind, wie schon S. 93 unten hervorgehoben wurde. 

G-p-Diagramm fUr weitere Phasen. In eih gleiches Diagramm k6nnen nun-
mehr auch, bei der gleichen Temperatur, die G-Kurven anderer Phasen gezeichnet 

/9 l 
../------

S 

werden. So stellt Abb. 55 ein typisches Zustandsdiagramm 
fUr Temperaturen oberhalb des Tripelpunktes (III, § 16) 
dar, in Abhangigkeit von dem auf dem Sytem lastenden 
Druck. Bei kleinen Drucken ist nur die Gasphase stabil 
(Kurve g), dann folgt ein Schnittpunkt mit der Kurve (1) 

(J der flussigen Phase (somit Koexistenz beider Phasen); 

i dann kommt ein Kurventeil der flussigen Phase allein, 
ein Koexistenzpunkt fUr flussige und feste Phase und 

-f1- schlieBlich die feste Phase aUein (Kurve s). Daruber ver-
Abb 6 G- -Di . laufen jeweils die (nur angedeuteten) gestrichelten J5:urven 

. s. p agramm emes h . b'l Z d W' h' 11 Abb 6 d D' Einstoffsystems unterhalb der p asemnsta I er ustan e. elter In ste t .5 as la-
Temperatur des Tripelpunktes. gramm fUr eine Temperatur unterhalb des Tripelpunktes 

dar. In diesem FaIle ist die flussige Phase bei allen in 
Betracht kommenden Drucken phaseninstabil. Das kommt daher, weil die 
Neigung der G-Kurve fUr die feste Phase kleiner als fUr die flussige Phase 
angenommen wiI:d, d. h. daB die feste Phase bei gleichen Drucken das kleinere 
Volum hat. Das ist zwar meistens der Fall, jedoch beim Wasser gerade um
gekehrt. In diesem Falle wird daher bei Temperaturen oberhalb des Tripel-

1 Wir erinnern daran, daB nach § 25 bei der Wahl von Intensitatsvariabeln als Un
abhangigen die gegen die betreffende Achse konkaven Teile der uetreffenden Kurve stabil, 
die konvexen labil'sind. 
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punktes die teste Phase bei der betreffenden Temperatur durchweg meta
stabil sein, bei Temperaturen unterhalb des Tripelpunktes aber wird die 
s-Kurve von der I-Kurve bei hoheren Drucken geschnitten, so daB nur in 
einem gewissen, beiderseits abgegrenzten Druckgebiet die s-Kurve die sta
bilste ist. Abb. 57 gibt scblie.Blich die Verhaltnisse fUr den Tripelpunkt 
wieder, d. h. fUr diejenige Temperatur, wo bei einem gewissen Druck drei 
Phasen koexistieren. Sollte diese Abbildung den Fall 
des Wassers wiedergeben, so waren die Bezeichnungen I 
und s einfach zu vertauschen. 

Die G-Kurven der fltissigen und festen Phasen 
weisen eine gewisse Krtimmung auf entsprechend der 
Kompressibilitat (Druckabhangigkeit der Volume). 
Dies laBt es als moglich erscheinen, daI3 sich die 
Gleichgewichtskurven beider Phasen zweimal schneiden 
und daI3 es somit bei einer vorgegebenen Temperatur 
zwei verschiedene Drucke gibt, bei denen beide Phasen 
miteinander im Gleichgewicht stehen, was z. B. im 
Falle des Glaubersalzes \Na2S04 • 10 H 20) tatsachlich 
beobachtet worden ist. 

Wie bereits erwahnt, ist es moglich, daI3 mehrere 

/' 
I 

I Z 
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Abb.57. G-p-Diagramm eines 
Einstoffsystems bei der 

Temperatur des Tripelpunktes. 

teste Modifikationen vorhanden sind. Die entsprechenden G-Kurven lassen sich 
in die besprochenen Diagramme ohm' weiteres einfUhren. 1m einzelnen kommen 
wir auf die Stabilitatsverhhltnisse von verschiedenen Modifikationen noch 
zurtick, nachdem wir auch den EinfluB der Temperatur berticksichtigt haben. 

Der quantitative Wert dieser Darstellung fUr Gleichgewichte unter Beteiligung 
der Gasphase ist nicht allzu groI3, eben falls weil (wie schon auf S. 469 ausgefUhrt) 
die spezifischen Volume der koexistierenden Phasen von ganz verschiedener 
GroI3enordnung sind und gleiches somit auch fUr die Neigung der G-Kurven ZUI" 

p-Achse gilt. Immerhin kann man doch eine gewisse qualitative Ubersicht er
halten. \Vesentlich gilllstiger liegen hingcgcn die Verhaltnisse zur Darstellung 
der Stabilitatsverhhltnisse kondensierter Phasen in ihrer Abhangigkeit yom Druck. 
Hier konnen derartige Diagramme im Zusammenhang mit den spater zu be
sprechenden analogen Temperaturdiagrammen zur bequemen und tibersichtlichen 
graphischen Rechnung benutzt werden, wenn Druck-Volum-Diagramme sowie 
Temperatur-Entropie-Diagramme fUr die Einzelphasen sowie gewisse Uberga.ngs
groI3en vorliegen. Auf die praktische DurchfUhrung dieser Rechnung wollen wir 
jedoch erst nach Besprechung der Temperatur
abhangigkeit zu sprechen kommen (S.475). 

EinfluB· der Temperatur bei gegebenem Druck. 
5 l --

g 

Wir untersuchen nunmehr die Abhangigkeit der zu 
einem bestimmten Druck gehorigen G-Werte sta
biler und metastabiler Phasen von der Temperatur. 
Mit zunachst unbestimmter Integrationskonstante 
gewinnen wir Gals Funktion der Temperatur durch G 

Bildung des Integrals G = !:~ dT = -! SdT. iL--~;--______ _ 
Einige Typen von Kurven sind in beistehenden -T 

K b 'ld . d b N h Abb 58 i t Abb. 58. G·T·Diagramm eines urven I ern wle ergege en. ac . S Einstoffsystems oberhalb des Drucks 
bei tiefer Temperatur zunachst der feste Zustand des Tripelpunktes. 

der stabilste (Kurve S). Dann geht der feste Stoff 
in den fltissigen tiber (Kurve 1) und dieser wiederum in den gasfOrmigen 
(Kurve g). Das Gleichgewicht der festen Phase mit der Gasphase (Schnitt-
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punkt g, s) ist phaseninstabil. Unter anderen Umstanden (niedriger Druck, 
vgl. Abb. 59) geht die feste Phase vor Erreichung des Schmelzpunktes in die 
Gasphase uber. Das Gleichgewicht zwischen fester und flussiger Ph':l;se sowie 
zwischen flussiger und Gasphase ist dann phaseninstabil. Den Ubergang 
zwischen beiden Fallen sehen wir in Abb. 60, wo der vorgegebene Druck gerade 
der zur Koexistenz dreier Phasen im Tripelpunkt gehorige ist. 

s 

f~ __ 
-T 

Bei Punkten, die .zwei koexistierenden Phasen 
entsprechen, ist die Entropie unbestimmt, analog wie 
das Volum bei Betrachtung des G-p-Diagramms. 
Auch das ist notwendig, da die Entropien koexistie
render Phasen im allgemeinen nicht gleich sind und 
das Mengenverhaltnis beliebig sein kann. Es lassen 
sich hier jedoch die Werte der Entropie zu beiden 
Seiten der Koexistenzpunkte ablesen, und diese ent
sprechen den Entropiedifferenzen beim voIlstandigen 
Ubergang einer Phase in die andere. 

G 

Abb.59. G-T-Diagramm eines Verschiedene Modifikationen in der festen Phase 
Einstoffsystems unterhalb des Drucks (Allotropie: Monotropie und Enantiotropie). Es sind 

des Tripelpunktes. zahlreiche FaIle bekannt, wo mehrere Modifikationen 
der festen Phase existieren (z. B. rhombischer und monokliner Schwefel, rotes 
und gelbes Quecksilberjodid, die verschiedenen Eisarten von G. TAM¥ANN, 
flinf verschiedene Modifikationen des Ammoniumnitrats). Hier kann die G-Kurve 
der einen Modifikation ganzlich oberhalb derjenigen einer anderen festen Modi
fikation verlaufen. Ebenso liegt diese Kurve dann oberhalb der stabilen Teile 
der G-Kurven des flussigen und des gasfOrmigen Aggregatzustandes (vgl. hierzu 
etwa Abb. 58, wo man sich oberhalb des ganzen ausgezogenen Teils der s-Kurve 
noch eine s'-Kurve verlaufend denke). Denn die letzten Kurven verlaufen 

s 

9 

t '-=.,.,.----__ _ 
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steiler, weil die Entropie hier groBer ist als bei den 
festen Modifikationen (positive Schmelz- und Ver
dampfungswarme). Diese Modifikation ist also bei dem 
vorgegebenen Druck fill aIle Temperaturen phasenin
stabil. Man spricht dann von Monotropie (z. B. Diamant, 
weiBer Phbsphor). Das bezieht sich aber nur auf den 
vorgegebenen Druck. Bei anderen Drucken konnen 
wesentlich andere Verhaltnisse auftreten (vgl. fill 
Diamant § I2, S. 237). Schneiden die G-Kurven der bei 
tieferen Temperaturen stabileren Modifikationen die G
Kurven der zunachst bei tiefen Temperaturen phasenin-

Abb.60. G-T-Diagramm cines stabilen, so sind letztere bei hoheren Temperaturen 
Einstofisystems beim Druck des 

Tripelpunktes. stabil. In derartigen Fallen eines Stabilitatswechsels 
mit der Temperatur spricht man von Enantiotropie. 

Auch das bezieht sich nur auf einen ganz bestimmten Druck. Wird von 
Monotropie und Enantiotropie schlechthin gesprochen, so ist Atmospharen
druck gemeint. 

Es kann im aIlgemeinen dahingestellt bleiben, wodurch die Verschiedenheit 
der Modifikationen verursacht ist. Es kann einmal eine verschiedene Anordnung 
derselben resistenten Gruppen in Kristall vorliegen. Andererseits ist es aber 
auch moglich, daB resistente Gruppen aus gleichen Elementarbestandteilen, aber 
von verschiedenem Bau oder verschiedener Gesamtmenge (letzteres vermutlich 
beim Phosphor; chemische Konstitution bei sog.- tautomeren Verbindungen) vor
liegen. Diese Moglichkeiten lassen sich jedenfalls als Grenzfalle aus dem Er
fahrungsmaterial herausschalen, wobei jedoch ihre schade begriffliche Unter-
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scheidung zur Zeit, ja wahrscheinlich sogar prinzipiell, unmoglich ist. Falls 
verschiedene resistente Gruppen gleicher elementarer Zusammensetzung vor
handen sind, zwischen denen unter den Versuchsbedingungen praktisch das 
Gleichgewicht eingestellt ist [ungehemmtes (Homogen-) GleichgewichtJ, hat man 
in Phasenstabilitatsfragen so zu rechnen, als ob nur eine resistente Gruppe 'vor
handen ware. Falls jedoch das innere Gleichgewicht gehemmt ist, hat man kein 
unares, sondem ein sog·. pseudobinares System vor sich, das sich von einem ge
wohnlichen binaren System dadurch unterscheidet, daB man durch geeignete 
Behandlung (z. B. Zugabe von Katalysatoren) die Hemmung der gegenseitigen 
Umwandlung aufheben kann. Hierdurch kommen recht verwickelte Erschei
nungen zustande, auf die jedoch I1ur aufmerksam gemacht sei, ohne naher dar
auf einzugehenl. 

Methoden zur quantitativen Ausarbeitung des G-T-Diagramms. 1m vorher
gehenden war erwahnt worden, daB Gals Funktion der Temperatur durch Bildung 
des Integrals G = - J 5 d T mit zunachst unbestimmter Integrationskonstante 
berechnet werden konne. Aber flir die praktische Durchfiihrung dieses Gedankens 
stoBen wir hier insofem auf eine Schwierigkeit, als wir uber den absolut~n Wert 
der Entropie in zahlreichen Fillen uberhaupt nicht und in anderen nur mit 
erheblicher Unsicherheit unterrichtet sind. Aber wir konnen die Entropie des 
Normalzustandes 50' auf den wir aile G-Werte beziehen wollen, beliebig an
nehmen, da hierdurch die Ordinaten fill aIle Phasen bei einer bestimmten Tempe
ratur urn den gleichen Betrag T 50 verschoben wird. Sowohl die Lage der 
Schnittpunkte der verschiedenen Kurven (Koexistenzpunkte verschiedener 
Phasen) als auch die Differenzen der G-Werte flir vorgegebene Werte von Druck 
und Temperatur bleiben ungeandert, und das ist schlieBlich alles, was fill die 
Richtigkeit des Zustandsdiagramms erforderlich ist: Die konsequente Durch
flihrung dieser Rechnungen schlieBt sich somit ganz an die' Darstellung in 
den vorhergehenden Kapitel D und E an, wo ebenfalls vielfach nur mit 
Differenzen gegenuber gewissen Grundzustanden als Restgliedem gearbeitet 
wurde 2• Die dort angegebenen Rechenmethoden erlauben somit eine bequeme 
Kombination mit den hier angegebenen graphischen Hilfsmitteln, wobei 
letztere eine vorzugliche Ubersichtlichkeit des Rechnungsganges sowie der 
Ergebnisse ermoglichen. 

Graphische Darstellung von G in Abhangigkeit von Temperatur und Druck. 
Die Erfahrungen der getrennten Untersuchung des Einflusses von Druck und 
Temperaturauf die G-Werte und damit auf die Stabilitat der einzelnen Phasen 
lassen eine einfach zusammenfassende geometrische Darstellung zu. Zunachst 
konnen wit in einem dreifach rechtwinkligen Koordinatensystem Temperatur 
und Druck in der Grundebene sowie die Funktion G senkrecht hierzu auftragen. 
Die Neigung der G-Flache gegen die Koordinatenebenen der unabhangigen 
Variabeln geben uns sodann die zugehorigen Werte von Entropie und Volum. 
Die Schnittkurve von je zwei G-Flachen ergibt uns, da G, flir ein Einstoffsystem 
von gegebener Menge, proportional fl ist, die Koexistenzkurve der zugehorigen 
Phasen, und ebenso ist der Koexistenzpunkt von drei Phasen als Schnittpunkt 
der drei G-Flachen zu erkennen. Statt dieser raumlichen Darstellung kann man 
als vereinfachtes Diagramm auch lediglich die Kurven fur die Koexistenz je 
zweier Phasen auf die Grundebene projizieren und verzichtet damit . auf eine 

1 Vgl. besonders A. SMITS: Die Theorie der Allotropie. Leipzig 1921. 

2 Gleiches gilt fiir die Volume. Diese sind zwar ihrem Absolutwerte nach bekannt. Doch 
bietet die Einfiihrung von Differenzen gegeniiber einem Normalvolum den Vorteil, daB die 
zeichnerische Genauigkeit erhbht wird. 
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Angabe der Werte ffir die Funktion G (bzw. der Differenzen), sowi~ der Volume 
und Entropien. Man erhalt aber so einen einfachen "Oberblick uber die Stabilitat 
und Koexistenzmoglichkeiten der einzeInen Phasen. Eine einzige Phase ent

tin Of: 

t~r-----r-----r----7r---~ 

Oie ZilJ'em I, II; JlI, r, PI 
bezek/men 5 stabile 
£ismodijikafionen. 

-50r-~~~-+--------+--------+--------; 

o 

Abb.6I. 

5 10 15 20 
_ pJnlrg/c:m.Z·103 

T-p-Diagramm fiir das System: Wasser (fliissige und 
feste Teilchen). 

spricht einer zweifachen Mannig
faltigkeit von Punkten in der 
p-T-Ebene (Zustandsfeld). Die 
Begrenzungskurven der ein
zeInen Zustandsfelder geben uns 
die Koexistenzbedingungen fur 
je zwei Phasen wieder. Das 
Zusammentreffen dreier Zu
standsfelder stellt uns die 
Tripelpunkte dar. 

Abb. 61 gibt ein derartiges 
Diagramm ffir Wasser und die 
flinf stabilen Eismodifikationen 
I, II, III, V und VI nach Unter
suchungen von T AMMANN und 
von BRIDGMAN wieder (s. auch 
Beispiel 1 des Kapitels H). 
Phaseninstabile Modifikationen 
und Gleichgewichte spielen hier 
ubrigens eine groBe Rolle (vgl. 

die gestrichelten Kurven) und haben die Erforschung des stabilen Zustands
diagramms, das unsere Abbildung bringt, sehr erschwert. 

§ 27. Phasenstabilitat in Mehrstoffsystemen. 
Wahl der unabhingigen Variabeln. Wir gehen nunmehr zu Zwei- und Mehr

stoffsystemen uber und haben in diesem FaIle auch die Veranderlichkeit in der 
stofflichen Zusammensetzung zu berucksichtigen. Zunachst konnten die Mengen 
der resistenten Gruppen selbst als unabhangige Variabeln eingeflihrt werden. 
Aber es ist zu bedenken, daB bei einer Variation aller unabhangigen Extensitats
variabeln im Verhaltnis ihrer vorgegebenen Anfangswerte (LI YI : LI Y2 : ... 
= YI: Y2: ... ) und Konstanthaltung der unabhangigen Intensitatsvariabeln die 
spezifischen Eigenschaften des Systems, d. h. auch die abhangigen lntensitats
variabeln, nicht geandert werden. Man kommt daher mit einer unabhangigen 
Variabeln weniger aus, als der Anzahl der resistenten Gruppen entspricht (vgl. 
III, §§ 8 und 10). 1m vorhergehenden Paragraphen wurde einfach die Menge 
der einen vorhandenen resistenten Gruppe als konstant angenommen. Bei Zwei
stoffsystemen sei die Gesamtmenge als konstant betrachtet, so daB die Menge 
der ersten Komponente allein als unabhangige Extensitatsvariable benutzt 
werden kann. Wie schon fruher, kann auch der Molenbruch der ersten Kompo-

nente Xl = ~ als unabhangige Variable benutzt werden. Durch diese 
~ ~ . 

Angabe ist auch derjenige der zweiten Komponente ohne weiteres als Erganzung 
zu 1 gleich 1 - Xl bestimmt. (Eine andere Wahl der unabhangigen Variabeln ist 
natfirlich moglich, doch nur in Sonderfallen zweckmaBig.) 

Wenn wir ein System haben, das gerade aus Xl Mol der ersten Komponente 
und 1 - Xl Mol der zweiten Komponente besteht, so bedeutet die Differentiation 
nach Xl den Grenzwert des Differenzenquotienten flir den Ubergang von einem 
System der Zusammensetzung: [Xl Mol der 1. Komponente, 1 - Xl Mol der 
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2. Komponente] zu einem System der Zusammensetzung: [Xl + dXl Mol der 
I. Komponente, I - (Xl + dx1) Mol der 2. Komponente]. 

FUr I Mol Gesamtmenge ist hierbei dX1 = dnl , dX2 = dn2 , also gilt: 

-:- = -:- - ~ (fUr I Mol Gesamtmenge). 
u~ u~ u~ . 

(I) 

Betrachten wir speziell die Freie Energie des Systems, die der Menge des 
Gesamtsystems proportional ist, so tritt noch ein Faktor n = (nl + n2) auf der 
rechten Seite hinzu 1. Es ist jedoch vielfach Ublich, an Stelle von F die auf I Mol 

bezogene Funktion -+--= F = j zu betrachten [vgl. § 10, (19)], so daB 
n1 'r na n 

dieser Faktor wegfillt. Diesem Brauch wollen wir uns hier anschlieBen. Vnter 
dieser Voraussetzung ist somit· zu setzen: 

0/ of of ax = on - '"Bn = fl.l - fl.2 . (2) 
1 (v) 1 (v) a (v) 

Von dem Variabelnpaar Entropie und Temperatur wahlen wir aus praktischen 
GrUnden, wie schon im vorhergehenden, stets die Temperatur als unabhangige 
Variable. Ferner ist es teilweise zweckmaBig [wie in (2)], das Volum als unab
nangige Variable zu wahlen. In anderen Fillen ist jedoch der Druck vorzuziehen. 

Temperatur, Volum und Molenbruch der einen Komponente als unabhangige 
Variabeln. Diese Wahl der unabhangigen Variabeln ist dann besonders zweck
mafiig, wenn auch unter den Versuchsbedingungen das Volum die primar ver
anderliche GroBe ist, wie das z. B. fUr die Vntersuchung von Gasen und deren 
Gleichgewichten mit fliissigen Phasen, insbesondere auch den hierbei auftretenden 
kritischen Erscheinungen, ·der Fall ist (vgl. S.469). Die Gleichgewichtsbedin
gungen hOherer Ordnung ffir die Stabilitat der Einzelphase lauten gemaB § 25, 
(loa) und (ua): o2F 

oT2 < 0, (3) 
sowie ferner: 

Auch ffir Mischphasen gibt die kinetische Theorie keinen AnlaB zur theo
retischen Diskussion von Phasen, bei denen der Bedingung (3) nicht geniigt 
sein konnte. Somit sind allein die Bedingungen (4) zu diskutieren. Auch hier 
erweist sich die geometrische Darstellung von groBem Nutzen. Wir denken uns, 
zur Vntersuchung des Systems bei einer bestimmten gegebenen Temperatur. 

in einem dreifach rechtwinkligen Koordinatensystem das molare Volum v =!!.. 
n 

und den Molenbruch Xl in der Grundebene sowie die molare Freie Energie j 
als Funktion dieser GroBen, senkrecht hierzu aufgetragen. Die Forderung (4) 
bedeutet sodann, daB die j-Flache im stabilen Gebiet gegen die Grundflache 
konvex sein muB. Ist diese Forderung nicht erfiillt, so ist der betreffende Zustand 
labil, und die j-Flache ist konkav-konkav oder konkav. Dann laBt sich aber 
an die I-Flache auch eine Doppelberiihrungsebene legen. Die Beruhrungspunkte 
reprasentieren sodann die Eigenscliajten von (mit je I Mol vorhandenen) koexistenten 

1M k d' h f I d D • E' of of dnl of dna an ann les auc 0 gen erma ... en zelgen: 51St -",- = -,- . -- + -",- . -d ; 
uXI onl dX1 un. Xl 

da nun dn1 =(n1+na)dx. und dn.=(nl+na)dx2=-(nl+na)dxl ist .. erhl!.lt man: 
of ( ) ( of OF) 
oXI = no + n. on1 - ona • 
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Phasen. Der Beweis wird wie folgt gefuhrt. Die dem Beriihrungspunkt A zu
gehorigen GroBen Xl und v seien durch den Phasenindex I, die dem Punkt B 
zugehorigen durch /I gekennzeichnet. In den Punkten A und B muB sein: 

of' al" 
1)V=av=-n, 
of' 0/" , , " " 
~ = a x = fll - fl2 = fll - fl2' 

1 (v) 1 (v) 

(6) 

Durch Gleichung (5) ergibt sich die Gleichheit der Drucke (n). Fiir die Ko
existenz· der Phasen ist weiterhin aber auch die Gleichheit der chemischen Po
tentiale zu zeigen, was aus (6) vorlaufig noch nicht zu ersehen ist. Aus geo
metrischen Grunden muB sein: 

/' -/" = (v' - v") .!Jl. + (x' - x") • ~ . (7) ov 1 1 ax 
lev) 

Fiir ~/ und :1 auf der rechten Seite von (7) sind hierbei die Ausdrucke (5) 
ov L' Xl 

und (6.) einzufiihren. In die linke Seite konnen wir aber einfiihren 1 : 

j = Xl • iJ-l + (r - Xl) • fl2 - P . v. (8) 

Sodann ergibt sich: 

X~fl~ + (r - X~) • fl~ -n' - X~' fl~ - (r - x~') . fl~ + n" 

= - (v' - v") . n + x~ • (fl~ - fl~) - x~ . (fl~ - fl~) (9) 

oder: (loa) 

und in Verbindungmit (6) auch: 
fl~ = fl~' (rob) 

Hierdurch ist gezeigt, daB auch die chemischen Potentiale in den beiden 
angenommenen Phasen gleich sind. Somit ist samtlichen Koexistenzbedingungen 
1. Ordnung Genuge geleistet. 

Die Freie Energie eines heterogenen Gleichgewichtssystems der koexistenten 
Phasen wird sodann, fUr variable Mengen beider Phasen (aber immer fUr I Mol 
Gesamtmenge), durch die Verbindungsgerade der Beriihrungspunkte der Doppel
beriihrungsebene dargestellt. Die relativen Mengen der koexistenten Phasen 
sind hierbei ohne wei teres abzulesen .. Sie verhalten sich zur Gesamtmenge wie 
die Abstande des reprasentierenden j-Punktes von den Beruhrungspunkten zum 
Abstand der Beriihrungspunkte voneinander bzw. wie die entsprechenden Pro
jektionen auf die 'Koordinatenachsen, d. h. wie (v - v') : (v" - v) oder wie 
(Xl - ~) : (x~ - Xl)' , 

Unter gewissen Bedingungen ruc.ken die Beriihrungspunkte'der Doppel
beruhrungsebene immer mehr zusammen und fallen schlieBlich in einen einzigen 
Punkt, in dem somit eine Tangente mit Beruhrung dritter Ordnung an die 
F-Flache gelegt werden kann. Das bedeutet, daB hier zwei Phasen identisch 
werden. Die betreffende Phase wird entsprechend wie bei Einstoffsystemen als 
kritische Phase bezeichnet. Als besondere Untersuchungsmethode sei fiir diesen 
Fall auf die zunachst von KORTEWEG2 entwlckelte Theorie der Falten hingewiesen, 
welche die geometrischen Bedingungen fUr den 'Ubergang von konvexen Teilen 

1 Es ist nach § 10, Gleichung (19) und (21): g = .£ = Xl/ll + (1 - Xl) /lz. Daraus folgt 
I G-pV n 
~ = wie oben Gleichung (8). 
n n 

2 Sitzungsberichte der K. Akademie der Wissenschaften zu Wien Bd. 98, S. II54, 1889. 
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einer Flache in konkav-konvexe usw. naher untersucht. Die zunachst rein geo
metrischen Untersuchungen ermoglichen eine 'Obersicht iiber die verschiedenen 
Moglichkeiten von Entmischungserscheinungen. Als markanteste Unterschiede 
sind zu erwahnen die FaIle, in denen lediglich eine Spaltung in eine ,gasformige 
und eine fliissige Phase erfolgt (z. B. Wasser-Alkohol), sowie diejenigen, bei denen 
zwei fliissige Phasen auftreten (z. B. Wasser-Ather). Letztere konnen iibrigens 
auch noch mit einer gasformigen Phase koexistieren. Das bedeutet, daB an 
die F-Flache sogar eine Tangentialebene mit drei verschiedenen Beriihrungs
punkten gelegt werden kann, die den drei koexistierenden Phasen entsprechen. 
Auf diese 'Obedegungen (wesentlich qualitativer Natur) sei jedoch hier nicht 
naher eingegangen und dafiir auf die kiirzlich erschienenen zusammenfassenden 
Darstellungen verwiesen 1. • 

Die Beriicksichtigung fester Phasen und ihrer Gleichgewichte mit fliissigen 
bzw. gasfOrmigen Phasen ist ebenfalls moglich. Die Flachen der Freien Energie 
der festen Phasen pflegen mehr oder weniger spitze Paraboloide zu sein, da 
sowohl ihr Volum als auch ihre Zusammensetzung im allgemeinen von den 
auBeren Umstanden wenig abhangt. Auch hierauf sei jedoch im einzelnen nicht 
naher eingegangen, da ffir Gleichgewich~e zwischen kondensierten Phasen schon 
mit Riicksicht auf die Beobachtungsbedingungen zweckmaBiger derDruck als 
unabhangige Variable gewahlt wird (vgl. S.469). 

SchlieBlich sei noch darauf hingewiesen, daB die Projektion der Beriihrungs
punkte der Doppelberiihrungsebene auf die Grundebene eine vereinfachte Dar
stellung der Koexistenzbedingungen beziiglich der v und x liefert, wie sie aus 
den empirh;ch gewonnenen Daten konstruiert werden kann. Hierbei sind jedoch 
auch noch die Verbindungsgeraden je zweier Beriihrungspunkte niitzuzeichnen, 
urn nicht nur die, Grenzen des hetei'ogenen Gebietes, sondern auch die mitein
ander koexistierenden Phasen zu erkennen, da diese sich im allgemeinen sowohl 
hinsichtlich ihres spezifischen Volums als auch inbezug auf ihre Zusammen-
setzung unterscheiden. ' 

SoIl gleichzeitig auch die Temperatur beriicksichtigt werden, so kann diese 
als dritte Koordinate eingefiihrt werden, so daB eine T-v-x-Raumfigur ein voll
standiges Bild dieser Bestimmungsdaten der moglichen Mehrphasengleich-
gewichte gibt. ' 

Schnitte in den betreffenden Ebenen geben sodann ein T-x-Diagramm fiir 
vorgegebenes Molvolum sowie ein T-v-Diagramm fiir vorgegebene Zusammen
setzung des Gesamtsystems. Derartige zunachst empirische Darstellungen sind 
praktisch 'Von groBer Bedeutung, indem sie ohne weiteres den Zustand eines 
Systems und seine Veranderungen bei Variation der auBeren Bedingungen (un
abhangigen Variabeln) abzulesen gestatten. 

Temperatur, Druck und Molenbruch der einen Komponente als unabhangige 
Variabeln. Bei der Wahl dieser unabhangigen Variabeln wird die Darstellung 
von G schon als Funktion von Xl allein fiir den fliissig-gasfOrmigen Zustand sehr 
verwickelt (vgl. VAN DER WAALS-KoHNSTAMM, loco cit.). Eine erhebliche Ver
einfachung tritt jedoch ein, wenn der Druck so hoch bzw. die Temperatur so 
niedrig ist, daB die Gasphase instabil ist, so daB nur die unteren Kurventeile, 
namlich die des fliissigen Zustandes, sowie die des festen Zustandes in Betracht 
zu ziehen sind. 

Ffir die graphische DarsteIlung denken wir uns zunachst ffir konstante Tem
peratur und konstanten Druck in einem ebenen rechtwinkligen Koordinaten-

1 VAN DER WAALS-KoHNSTAMM: Lehrbuch der Thermostatik, 3. Auf!. Leipzig 1928; 
PH. KOHNSTAMM, Thermodynamik der Gemische, Handb. d. Physik Bd. X, S. 223. Berlin 
1926. 
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system g = ~ als Funktion von XI allein dargestellt. In diesem FaIle lassen sich 

die chemischenPotentiale der Komyonenten in besonders einfacher Weise aus 
dem Diagramm ablesen. Nach Gleichung (r) ist namlich: 

og ( og ) og og 
- =- - =- -~n =ftl-/-I2' o Xl(p) 0 XI P on1(p) v I(p) 

(II) 

Gleichzeitig ist aber auch nach (21), § 10: 

g = Xlftl + (I - XI) ft2 = (I - XI) /-II + Xsfts . (12) 

Aus diesen beiden Gleichungen folgt durch elementare Rechnung, daB eine 
an die g-Kurve gelegte Tangente auf den Ordinatenachsen die Stucke ftl und fts 
abschneidet. Vnter "Ordinatenachsen" sind hierbei die auf der xs-Achse in den 
Punkten X2 = 0 undxs = I errichteten Lote zu verstehen (vgl. hierzu Abb. 62). 

Es ist bekannt, daB in Zweistoffsystemen vielfach zwei fliissig~ Phasen ko
existieren (z. B. Wasser-Ather). In dies<tm Fall ist ein Teil der (aus Zustands
gleichungen berechneten) g-Kurve konkav gegen die Abszissenachse, und die 

!I 

t 

O-Xz 
Abb. 62. g·"'·Diagramm einer 

Phase eines Zweistoffsystems und 
geometrische Veranschaulichung 

der chemischen Potentiale 
• U l und ,Ut.o 

-% 

Abb. 63. g·",·Diagramm· eines 
Zweistoffsystems mit zwei nahezu 
reinen Phasen der Komponenten 

(I und II) und einer stabilen 
geordneten Mischphase • 

entsprechenden Zustande sind daher labil. Die koexistenten Phasen des stabilen 
Systems werden ~uch in diesem FaIle als die Beriihrungspunkte einer Doppel
tangente erhalten. Ebenso ist die Beriicksichtigung der festen Phasen ganz analog 
wie fciiher. Eine Besonderheit sei jedoch naher betrachtet, die durch das Auf
treten von festen Mischphasen ausgezeichneter Zusammensetzung (vgl. §§ 21,22) 
entsteht. Entsprechend ihrem kleineren oder groBeren Fehlordnungsgrad bzw. 
Dissoziationsgrad finden sich in der Mitte der x-Achse1 mehr oder weniger spitze 
parabelahnIiche Kurventeile. Entsprechend ihrer relativen Lage zu den g-Kurven 
der iibrigen Phasen konnen diese Mischphasen sodann als stabile Zustande er
halten werden. Abb.63 gibt die g-Kurven ffir ein System wieder, wo sowohl 
die nahezu reinen festell Phasen der Komponenten als auch eine Mischphase 
ausgezeichneter Zusammensetzung im Verhaltnis I: I auftritt. Die Punkte A 
und B charakterisieren das Gleichgewicht zwischen nahezu reiner Phase des 
Stoffes 2 mit der Mischphase, die Punkte C und D entsprechend mit der reinen 
Phase des Stoffes I. Wiirde die g-Kurve der Mischphase hoherliegen, so konnte 
diese im stabilen Zustand nicht mehr auftreten. Der stabile Zustand fiir mittlere X 

wiirde vielmehr ein heterogenes System aus den nahezu reinen Phasen der Kom-

1 Wir verstehen im folgenden unter X immer die GraBen x2 • 
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ponenten sein (vgl. Abb. 64). Denkt man sich die g-Kurven sowohl der festen 
Phasen als auch der Mischphase sehr steil verlaufend, so kann man die Bedingung 
ffir das stabile Auftreten der letzteren so formulieren, daB der Minimalwert 
von g. der Mischphase kleiner als die g-Werte der reinen festen Phasen sein muB. 
Die Ubertragung auf andere MischungsverhaItnisse (VI: V2 § I : I) liegt auf der 
Hand. Setzt man naherungsweise fiir den Minimalwert von g der Mischphase: 

g = ~lt!.l + (I - ~l) t!.2 , (13) g 1II 

tll V worin Xl = +V1 die Ordnungskonzentration bedeu-
.. V1 Va 

tet, so ist fiir die Stabilitat der Mischphase gegeniiber 
der entsprechenden Stoffverteilung auf die "reinen" 
Phasen zu fordem: 

~lt!.l + (I - ~l) t!.2 < ~IElI + (I-~l) El2 • (14) 
Sind mehrere Mischphasen zu beriicksichtigen, 

k.. I 

\ -

so konnen einige von ihnen auch dadurch phasen- L....-lO-X'""""------..J 

instabil sein, daB das heterogene System aus einer 
nahezu reinen Phase und einer' Mischphase bzw. aus 
zwei Mischphasen stabiler ist wegen des kleineren 
Wertes von g. Ein schematisches Beispiel ist in 
Abb. 65 gegeben. Hier sind nur die Mischphasen 

Abb. 6~. g·x-Diagramm eines 
Zweistofisystems mit zwei festen, 
nahezu reinen Phasen der Rompo

nenten (I und II) und einer 
phase:linstabilen geordneten 

Mischphase (III). 

I bis IV als stabile Zustande moglich; V kann, wenn iiberhaupt, nur als 
phaseninstabiler Zustand realisiert werden. 

Stabilitat von Mischphasen ausgezeichneter Zusammensetzung (chemische 
Verbindungen; geordnete Mischphasen). Wir behandeln im folgenden diesen 
Spezialfall nochmals vom praktischen Standpunkt, um auch besonders die Ein
fiihrung der friiher benutzten RestgroBen in die grapbische Darstellung zu zeigen. 
Als Ordinate im g-x-Diagramm kann namlich an Stelle 
von g = XlfJ-1 + (I - Xl) fJ-2 die GroBe r (eine Rest- gl 
funktion des GIBBsschen thermodynamischen Poten- t if 
tials pro Mol, g) eingefiihrt werden, deren Definition 
lautet l : 

r = g - [(I - X2) Ell + X2 El2] = (I - X2) R T In al (IS) 
+ x2 R TIn a2 = (I - X 2) fl + X 2 f2 . 

Zu den Abszissenwerien X2 = 0 und X2 = I ge
horen somit die Ordinatenwerte r = o. Es sei femer 
die haufig zutreffende Annahme gemacht, daB die 
Loslichkeit der 1. Komponente in der nahezu reinen 
Phase der 2. Komponente so gering ist, daB diese 
Phase iiberhaupt praktisch durch einen Punkt X2 = I 

und r . 0 dargestellt werden kann. Tatsacblich liegt 
jedoch ein kleines Kurvenstiick analog Abb.6S vor, 
dessen Ausdehnung allerdings in der Zeichnung ver
nachlassigt werden kann. An dieses Kurvenstiick 
konnen ferner, ohne merkliche Anderung der Abszisse, 
Tangenten der verschiedensten Neigung gelegt werden, 

I 
1II 

V U 

---x 
Abb. 65. g-x-Diagramm eines 

Zweistoffsystems mit zwei festen, 
nahezu reinen Phasen der Rompo
nenten, zwei stabilen geordneten 

Mischphasen (III und IV) und 
einer phaseninstabilen geordneten 

Mischphase (V). 

deren Schnittpunkte mit 

1 Aile Symbole sind im Sinne der friiheren Bezeichnungsweise benutzt: III und III che
mische Potentiale der reinen Phasen, a1 und az Aktivitll.ten bezogen auf die reinen Phasen 
als Bezugszustand, 11 und fa die entsprechenden Restarbeiten, ebenfalls fur aile Zustdnde 
bezogen auf die I'einen Stolle als NOl'malzustiinde (f1 = 0 flir den reinen Stoff I, fa = 0 flir 
den reinen Stoff 2). Die Darstellung durch Xs statt Xl ist die weiterhin stets bevorzugte. 

Schottky, Thermodynamik. 3 1 
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den Ordinatenachsen fibrigens, entsprechend den Vbedegungen zu Abb. 62, 
gleich den RestgroBen ~ und r. waren: f. ptaktisch unabhangig von der 
Tangentenneigung, f1 sehr stark variierend. Ebenso sei angenommen, daB die 
Kl.lrventeile der nahezu reinen Phase des .2. Stoffes sowie der sonst noch auf
tretenden Mischphasen praktisch durch Punktedargestellt werden konnen, 
indem die empirisch feststellbaren Abweichungen kleiner als die Fehler der 
graphischen Darstellung sind. Die Tangenten sind in allen diesen Fallen ohne 
strenge Angabe der Konzentrationsabweichungen unbestimmt, denn schon in 
§ 22 wurde darauf hingewiesen, daB die chemischen Potentiale der Kompo
nenten in einer chemischen Verbindung mit geringem DissoziatioilSgrad bzw. 
in einergeordneter Mischphase geriiigen Fehlordnungsgrades unbestimmt sind, 
sofem·nicht die Zusammensetzung entsprechend genau definiert ist. Das ganze 
r-x-Diagramm besteht somit, wie in Abb.66 ffir einen spater zu behandelnden 
Spezialfall dargestellt, ffir die normalerweise durchzufiihrenden Untersuchungen 
aus einer Reihe von Punkten i . 

mit den Abszissenwerten: 0, ~, t;, ... r 
und den Ordinatenwerten: 0, r', r", ; .. o. 

Steht nun die nahezu reine Phase des durch deo Punkt x. = 0 charakteri
sierten Stoffes 2 im Gleichgewicht mit der Mischphase von der Zusammen
setzung ~~, so ist das beiden Phasen gemeinsame chemische Potential der 
r. Komponente natfirlich gleich dessen Wert in der reinen Phase des r. Stoffes 
(1-'1), die Restarbeit f1 also gleich 0 .. Die Restarbeit ffir die 2. Komponente f~II . 
ffir das Gemisch des fast reinen Stoffes r mit der geordneten Mischphase von 
der Zusammensetzung ~II' dessen Zustand wir mit I bezeichnen, wird nach dem 
friiheren durch den Schnittpunkt der Doppeltangente mit der Ordinatenachse 
X2 = r bestimmt. Praktisch kann hierbei an Stelle der Doppeltangente die durch 
die Punkte %. = 0, r = 0 und XII = ~~; r = r' gelegte Gerade genommen werden. 

Umgekehrt konnen wir aber auch die ffir die Beurteilung StabiliUitsfragen 
maBgebende GroBe r' besti~men, wenn unS ~~ sowie ~Il (geniigend genau) be
kannt ist. Die GroBe ~~, d. h. die stochiometrische Zusamniensetzung der ge
ordneten Mischphase, karin durch . chemische Analyse dieser mechanisch ab
gesonderten Phase erhalten werden. (Praktisch ebenso wichtig ist die Ermittlung 
aus Zustandsdiagrammen, worauf in § 3r noch nliher einzugehen ist.) Zur 
Bestimmung der Restarbeit r;l kann der Partialdruck des 2. Stoffes im Gleich
gewicht reine Phase +. Misthphase benutzt werden, falls dieser hinreichend groB 
ist: Das ist z. B. der geeignete Weg zur Ermittlung von f~I) fUr Systeme wie 
Wasser + wasserfreies Salz, Salz + Ammoniak, Metall + Chlor, Metall + Sauer-

stoff. Die Restarbeit ist einfach gleich RTln ;~, wobei7rs den Partialdampf

druck dieser KOIp.}>9nente fiber dell vorgegebenen Phasen bedeutet und .,t21 nach 
der Definition von r. denjenigen der reinen Phase des 2. Stoffes (vgl. Anm. vorige 
Seite). Ffir Metallmischphasen mit den beiden Komponenten A und Bim Mengen
yerhaltnis 1I~: 1I~ konnte die Restarbeit aus galvanischen Ketten vom Typus1 : 

Salz vort B: 
A" .. B"., BX B 

im Gleichgewicht mit A (geschmolzen oder in Losung) 
-----

1 Es sei angenommen, daB die Aktivitat von BX iiberall dieselbe ist und die an der 
linken GrenzflAche in Losung gehende Menge von A (Reaktion: B X + A = A X + B) zu 
vernachlAssigen ist. Dann ist die Differenz der Potentialspriinge von B X gegen B und gegen 
A'll Bp' + A durch die Differenz der chemischen Potentia.].e f.tl in B und in der Elektroden-

1 2 . k Se' be . kombination der lin en Ite gege n. 
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erschlossen werden, da die elektromotorische Kraft E zu der Restarbeit unter 
in der Anmerkung angegebenen Voraussetzungen in folgender Beziehung steht 
[Spezialfall von (II), § 20] : 

'liEF = f~I) 

('J1 elektrochemische Wertigkeit von A in dem Zwischenelektrolyten A X; 
.F e1ektrochemisches Aquivalent). Fiir die praktische Durchfiihrung ist aller
dings zu bemerken, daB die angegebene Kette wirklich Gleichgewichts
potentiale zeigen muS, was bei Zimmertemperatur im allgemeinen nicht leicht 
zu erreichen ist. 

Nach einer der angegebenen Methoden kann,also zunachst der Punkt ~~, r' 
gefunden werden. Ganz entsprechend laSt sich aber auch der Punkt ~:, r" 
einer zweiten geordneten Mischphase (") ermitteln, wenn die Restarbeit ~~II) 
fiir ein System: Phase ~~ + Phase ~: (im gegenseitigen Gleichgewicht) bekannt 
ist. Dieser Punkt liegt auf der durch die Punkte ~~, r ' und Xs = I, r = f~II) 
gelegten Geraden und besitzt die Abszisse Xs = ~: . 

. Dieses Verfahren laBt sich natiirlich auch rechnerisch durchfiihren. Die geo
metrischen Bedingungen fiihren zu folgender algebraischen Formulierung: 

r' = x'· f(l) 
.• 2 2 

" " I 
•. f(II) r" = 

I-C2 ·r'+ .~2 -~2 
II I 2 

I-K2 I-K2 (16) 
III III " r"'= I-K2 .r" + K2 

-C2 • f(III) 

" " 2 
I-.~2 I-K2 

Fails auch die Aktivitaten bzw. Restarheiten fiir die zweite Komponente 
bekannt sind, ist eine Kontrolle dadurch moglich, daB die einzelnen r-Werte 
in umgekehrter Reihenfolge mit Hilfe der 
f1-Werte berechnet werden. 

Die hier beschriebene Methode einer 
Bestimmung der fiir Stabilitatsfragen 
maBgebenden Werte von g bzw. r in 
geordneten Mischphasen durch Messung 
von Aktivitaten bzw. Restarbeiten in 
Zweiphasengleichgewichten ist unseres 
Wissens in der bisherigen Literatur noch 
nicht bekannt. Wir geben im folgenden 
zur Erlauterung noch ein spezielles An
wendungsbeispiel. 

Anwendungsbeispiel. Als Beispiel 

:to 1 

r 

t 

500 

'A, 

seien hier die Ergebnisse einer Berech
nung der r aus Partialdrucken fiir das-II 
S W 0 4H ystem asser - Kupfersulfat in Ta- -::CHzO 

.,..., 

5 

~. 

2 3 

450 0,75 

belle 1 sowie in Abb. 66 wiedergegeben. 
Der Einfachheit halher wurde hierhei Abb. 66. r.z.D~:: 2~ri;S Kupfersulfat-

das Gebiet der fliissigen Mischphase weg-
gelassen, das zwischen XH,O = 0,98 und XH,O = 1,00 den stabilsten Zustand des 
Systems darstellt. 
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Tabelle I. 

Mischphasen ausgezeichneter Zusammensetzung im System: 
Wasser + Kupfersulfat 

(Temperatur: 25° C; Druck: I Atm.). 

Nr. I Zusammensetzung 
xH,O 1fH,O 

I 
fH,O r 

der Mischphase (mm Hg) (cal) (cal) 

I CuSO, fest 0,00 0 
2 CuSO, . HIO (fest) 0,50 0,8 -2006 -1003 
3 CuSO, . 3HaO (fest) 0,75 4,7 - 960 - 982 
4 CuSO, • 5 HaO (fest) 0,83 7,0 - 724 - 896 
5 HIO (fliissig) 1,00 23,8 I 0 0 

Zu Abb. 66 sei noch bemerkt, daB sich hieraus auch ohne weiteres die Rest
.arbeiten ffir phaseninstabile Gleichgewichte ablesen lassen. Angenommen z. B., 
es handle sieh urn Phase 2 und 4 (CuSO,' H20 und CuSO, . 5 H20) im Gleich
gewicht, so ist entsprechend dem oben Ausgefiihrten' durch die betreffenden 
Punkte eine Gerade zu legen, welche die Ordinatenachse XH.O = I in einem 
Punkteschneidet, dessen Abstand von der Abszissenachse der Restarbeit der 
ersten Komponente fUr dieses Gleiehgewicht entsprieht (= - 840 cal). Der 
Partialdruck des Wasserdampfes uber dem Gemisch CuSO, . H20 + CuSO" • 5 H20 

840 

berechnet sich daraus zu: nH,o. e- RT = 5,8 (mm Hg). 
Stabilititsbedingung fur geordnete Mischphasen. GemaB den fruheren Aus

fiihrungeri.siiid nur diejenigen Phasen ~tabil, deren Punkte im r-x-Diagramm 
unterhalb der Verbindungsstucke der ubrigen Punkte liegen; andernfalls kann 
diese Phase nur als instabiler Zustand erhalten werden. Inbesondere mussen 
die r-x-Punkte der Mischphasen unterhalb der Verbindungsgeraden der Punkte 
der reinen Phasen liegen, also r < o. Aber diese Bedingung ist nur notwendig, 

. nicht hinreiehend. Eine Mischphase ist ebenfalls metastabil, wenn die Ver
bindungsstrecke benachbarter Mischphasen tiefer verlauft (vgl. hierzu Abb. 65). 
Beziiglich der Restarbeiten ergibt sieh hieraus durch elementare Rechnung die 
interessante und einfache Stabilitatsbedingung: f~ < f~I < f~II < ... < o. 

Diese Uberlegungen erweisen sieh von besonderer Bedeutung fUr das Ver
stiindnis der chemischen Verbindungszahlen, wenn man zu deren Ermittlung, 
wie allgemeinublich, die beobachteten stabilen Mischphasen ausgezeiehneter Zu
sammensetzung heranzieht. Man sieht ohne weiteres, daB fUr die Stabilitat 
einer Verbindung bestimmter Verbindungszahlen nieht nur ihr thermodynamisches 
Verhaltnis zu den reinen Stoffen, sondern ebenso zu den anderen vorhandenen 
Verbindungen bestimmend istl. 

T -p-x-Phasendiagramme fur Zweistoffsysteme. Auf die im vorhergehenden 
exemplifizierte Weise ist es m6glich, aus den irgendwie gegebenen g- oder fl
Funktionen der in Frage kommenden Phasen durch graphische Konstruktion 
die x-Werte der einzelnen koexistierenden Phasen fUr vorgegebene Temperatur 
und vorgegebenen Druck zu finden, und zwar sowohl fUr stabiles wie fUr phasen
instabiles Gleiehgewicht2• Die so erhaltenen Resultate k6nnen sodann dazu 
verwendet werden, in einer T-p-x-Raumfigur die geometrischen Orte der 
koexistierenden Phasen anzugeben3 • Meist wird allerdings nur das zweidimen-

1 Vgl. H. G. GRIMM U. K. F. HERZFELD: Z. angew. Ch. Bd.37, S.249, 1924; Z. f. 
Physik Bd. 19, S. 141, 1923. H. G. GRIMM: Hdb. d. Ph. XXIV, S. 499, 1926. 

a Hierbei sind auch die verschiedenen Modifikationen der festen Phasen zu beriick
sichtigen. 

8 Die Darstellung der ganzen g (p, T, x) -Funktion wa.re hier natiirlich vierdlmensional. 
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sionale T-x-Diagramm benutzt, da deT DruckeinfluJ3 von untergeordnetem Inter
esse ist. Abb. 67 zeigt ein derartiges Zustandsdiagramm mit einer flussigen 
Phase (Zustandsfeld I), den nahezu reinen festen Phasen der Komponenten 
(II und III) sowie einer festen Mischphasp. (IV). In den schraffierten Feldern 
ist das heterogene System deTjenigen beiden angrenzenden Phasen stabil, deren 
Zusammensetzung durch den Schnittpunkt einer 
Horizontalen T = Const mit den Begrenzungslinien 
deT angrenzenden Zustandsfelder homogener Phasen 
angezeigt wird. Fur T-x-Werte, die der Linie A B 
bzw. CD entsprechen, sind drei koexistente Phasen 
moglich (I, II, IV bezuglich I, III, IV). 

Dreistoffsysteme. Mehrphasengleichgewichte in 
Dreistoffsystemen lassen sich in analoger Weise be
handeln. Urn mit zwei unabhangigen Extensitats-
variabeln (Xl' X 2) auszukommen, wird man Tempe-

I 

ratur und Druck konstant halten, sich also einer -x 
Darstellung bedienen, in der p, T, Xl' x2 als unab
hangige Variabeln auftreten. Die geometrische Dar
stellung der Zusammensetzung n l : n2 : n3 des Systems 
erfolgt in diesem Fall zweckmaJ3igerweise mit Hilfe 
des sog. GIBBsschen Dreiecks. In einem gleichseitigen 

Abb.67. T-x-Diagramm eines 
Zweistoffsysterns mit einer fliissigen 

Phase (1), zwei festen, nahezu 
reinen Phasen del" Komponenten 
(II und III) und eincr geordneten 

Mischphase (IV). 

Dreieck von der Hohe I ist die Summe der Abstande eines beliebigen Punktes 
von den drei Seiten gleich 1. Infolgedessen kann durch die Lage eines Punktes 
innerhalb eines gleichseitigen Dreiecks die Zusammensetzung derart reprasen
tiert werden, daJ3 die Abstande von den drei Seiteu gleich den Molenbruchen 
Xl' X 2 , X3 def Komponenten sind. (Eine gleichberechtigte Darstellung ist die, in 
der statt der Absiandc die Projp.ktionen der drei "Hohen" auf die Dreieck
seiten als Reprasentanten der Molenbruche genommen werden, wobei die Lange 
einer Dreieckseite gleich I zu setzen ist.) 

Senkrecht zur Dreieckflache kann man sodann die Funktion g fUr gegebene 
Wette von T mid p auftragen und die koexistenten Phasen durch Doppelberuh
rungsebenen an die g-Flachen suchen. Die Punkte der koexistenten Phasen 
konnen wieder auf die Grundebene projiziert werden, wobei gleichzeitig durch 
Verbindungsgerade auch die miteinander koexistierenden Phasen zu kennzeichnen 
sind. Wird eine Schar-von derartigen Dreiecken fUr verschiedene Temperaturen, 
aber konstanten Druck ubereinander aufgebaut, so entsteht eine T-x-Raum
figur, die ein vollstandiges Bild fur konstanten Druck gibt, was fUr praktische 
Zwecke das Wichtigste ist. 

Allgemeine Bemerkungen tiber die Darstellung von Mehrphasengleichgewichten. 
Die hier wiedergegebenen Uberlegungen sind rein deduktiv und setzen eine genaue 
Kenntnis der thermodynamischen Eigenschaften des angenommenen Systems vor
aus, die ihren zusammenfassenden Ausdruck in der charakteristischen thermo
dynamischen Funktion finden. Diese Voraussetzung ist nun im allgemeinen nicht 
edullt. Trotzdem sind diese Uberlegungen von groJ3er Bedeutung. Einmal gestatten 
sie eine Voraussage der uberhaupt moglichen Erscheinungen. Zum anderen konnen 
aus empirisch gewonnenen p, T, x-Werten koexistenter Phasen, wie auf rechne
rischem Wege (KapiteIE), so auch durch geometrische Konstruktion, Ruckschlusse 
auf die thermodynamischen Eigenschaften der Einzelphasen gemacht werden. Ais 
einfachster Fall sei etwa die Bestimmung des Molekulargewichtes eines Stoffes 
in verdunnter Losung aus der Gefrierpunktserniedrigung erwahnt. 

Die eigentliche zahlenmaJ3ige Auswertung und genauere Analyse hat aller
dings auf recbnerischem \Vege im Sinne der Ausfuhrungen in § 22 und § 23 zu 
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erfolgen. Die geometrische Darstellung spielt bei dieser <}.uantitativen Aufgabe 
nur die Rolle eines bequemen Hilfsmittels, urn rasch einen Uberblick zu erhalten. 
Insbesondere ist die Tangentenmethode zur Ermittlung koexistierender Phasen 
viel zu ungenau. Aber wie gerade die Erorterurtgen iiber die Stabilitat von 
Mischphasen zeigen, kann das Wesentliche durch die graphische Darstellung weit 
bequemer als auf rechnerischem Wege erfaBt werden. 

Die empi~i.sche zahlenmaBige oder geometrische Darstellung der Mehrphasen
gleichgewichte geniigt natiirlich auch ohne jede thermodynamische Zusatz
betrachturtg, um die in der Darstellu!lg aufgezeichneten Daten (P, T, x-Werte 
koexistenter Phasen) eines vorgelegten Systems in dem untersuchten Bereiche 
ohne weiteres abzulesen. Theoretisch muB natiirlich vor jeder solchen Darstellung 
die Zahl der notwendigen BestimmungsgroBen (unabhangigen Variabeln) ge
klart werden. Die Thermodynamik hat allerdings auch bei dieser sehr einge
schrankten Aufgabenstellung eine gewisse Mission, insofem sie zu einer Kritik 
der oftmals experimentell nicht ganz einfachen Beobachtungen herangezogen 
werden muB!. 

§ 28. Das LE CHATELIER-BRAuNsche Prinzip. 

Fragestellung. Die folgenden Betrachtungen leiten bereits zu den Gedanken
gangen von Kapitel G: "Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht" iiber. 
Mit diesem Ausdruck bezeichnen wir aIle Veranderungen von thermischen Gleich
gewichtssystemen, bei denen das chemische Gleichgewicht fUr Homogenreaktionen, 
vor allem aber fiir Durchgangsreaktionen zwischen verschiedenen Phasen fur 
alle betrachteten Veriinderungen dauernd aufrechterhalten bleibt; obwohl wir uns 
also vorstellen, daB die Reaktionen hemmbar und demgemaB die Systeme aus 
dem betreffenden chemischen Gleichgewicht heraus in andere abweichende Zu
stande verfolgbar sind, betrachten wir nur diejenigen Veranderungen, die das 
System bei Aufrechterhaltung der chemischen Gleichgewichtsbedingungen er
fahren kann, und fragen speziell nach den Beziehungen der dann die Verande
rungen des Systems charakterisierenden Differentiale dP, dT, dx', dx" usw. 
zueinander. Da hierbei fiir die Eigenschaften chemischer Gleichgewichtssysteme 
natiirlich keine neuen Erkenntnisse herausspringen werden, die wir nicht schon 
durch die friiher(Kapitel C und E) vorgenommene Einfiihrung der chemischen 
Gleichgewichtsbedingungen 1. Ordnung zwischen den gehemmt angenommenen 
und somit zunachst in weiterem Sinne variierbaren Systemen ableiten konnten, 
so ist es im wesentlichen die Benutzung der Vorzeichenaussagen des § 25, die 
uns hier noch einige neue oder wenigstens verallgemeinerte Einsichten ver
mitteln wird. 

Bei dieser Sachlage sind wir in einiger Verlegenheit, wo wir die LE CHATELlER
BRAuNschen Uberlegungen dieses Paragraphen am besten einzuordnen haben. 
Es handelt sich hier urn eine eigenartig spezialisierte Fragestellung, die zwar 
ebenfalls Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht betrifft, also die Systeme 
nicht in gehemmte Zustande hineinverfolgt; jedoch wiref nicht allgemein nach 
den Beziehungen der dann fUr das System charakteristischen Anderungen zu
einander gefragt, sondem nur folgendes Teilproblem gestellt. Man denkt sich 

1 Eine eingehendere Darstellung der Mehrphasengleichgewichte findet man besonders 
bei G. TAMMANN: Lehrbuch der heterogenen Gleichgewichte. Braunschweig I924; H. W. 
B. ROOZEBOOM; Die heterogenen Gleichgewichte vom Standpunkt der Phasenlehre (fortgesetzt 
vonA. H. W. ATEN, E. H. BUCHNER, F. A. H. SCHREINEMAKERS). Braullschweig I900-I9I8; 
A. FINDLAY; Einfiihrung in die Phaselllehre, 2. Aun. Leipzig 1925. 
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das ein- oder mehrphasige System primar durch die Veranderung irgendeiner 
Extensitatsvariabeln (V, S, 1) etwas verandert. Dann wird sich auch die zu der 
gewahlten Extensitatsvariabeln gehOrige Intensitatsvariable (-p, T, ~) etwas 
verandern. Neben den so einander zugeordneten .Anderungen des Extensitats
oder Intensitatswertes einer betrachteten "Hauptvariabeln" wird nun noch das 
Verhalten einer "Nebenvariabeln" untersucht, ffir welche die Bedingung besteht, 
daB bei Anderung der betrachteten Hauptvariabeln ihr Intensitiitswert konstant 
gehalten wird, wogegen ihr Extensitatswert (besonders handelt es sieh um Re
aktionslaufzahlen 1) in einer durch diese Bedingungen vorgeschriebenen Weise 
"nachgibt". Es wird nach der Richtung dieses Nachgebens (z. B. nach dem Vor
zeichen von d1) gefragt, und zwar speziell £m Hinblick aut die Wirkung, die 
dieses N achgeben aut die Beziehung zwischen den E xtensitiits- und I ntensitiits
werten der Hauptvariabeln hat. 

Man erkennt, daB fUr den Fall, wo die Nebenvariable eine Reaktionslauf
zahl ist, also ein chemischer Arbeitskoeffizient bei .Anderung der Hauptvariabeln 
konstant gehalten wird, hier der typische Charakter einer "Veranderung bei 
wahrendem Gleichgewicht" hervortritt. Auch die Tatsache, daB diese "Ver
anderung bei wahrendem Gleichgewicht" zur Feststellung eines Riehtungs
einflusses mit einer Veranderung bei gehemmtem Gleiehgewicht (dl = 0) ver
glichen wird, unterscheidet diese Betrachtung nieht grundsatzlich von denen 
des Kapitels G; denn auch dort werden, wie wir sehen werden, durch Bildung 
partieller Ableitungen nach den Teilchenzahlen, oder bei gehemmten Teilchen
zahlen, Schritte 1. Ordnung in yom Gleiehgewieht abweiehende Zustande vor
genommen. Doch bestehen folgende Unterschiede gegeniiber der allgemeinen 
Fragestellung des "wahrenden Gleiehgewichts": I. Es wird nieht nach den all
gemeinen Beziehungen samtlicher abhangiger zu samtlichen unabhangigen 
Anderungen bei wahrendem Gleiehgewicht gefragt, sondern nur eine Teilfrage 
beantwortet. 2. Es werden nicht nur wie in Kapitel G Anderungen im inneren 
Gleiehgewicht (Iniensitatsvariahle = 0) betrachtet, sondern auch .Anderungen 
bei konstanten von auBen angreifenden Kraften (z. B. konstanter EMK). 3. Die 
konstant gehaltenen Intensitatsvariabeln brauchen iiberhaupt keine chemischen 
Arbeitskoeffizienten ~ zu sein, sondern es kann sieh auch um konstante Tempe
ratur oder konstanten Druck (als Nebenintensitatsvariable) handeln, so daB 
als Nebenextensitatsvariable die Entropie bzw. das Volum auftritt. Besonders 
der letzte Umstand weist darauf hin, daB das LE CHATELIER-BRAuNsche Prinzip 
mit der Frage der inneren Gleiehgewichtsbedingungen in keinem engen Zu
sammenhang steht, sondern nur die allgemeinen Eigenschaften der in § 6 ein
gefiihrten thermischen Gleiehgewichtssysteme voraussetzt, bei denen es wahl
weise mogliCh ist, irgendwelche (im Sinne von § 25 definierten) Extensitats- oder 
Intensitatsvariabeln bei einer Veranderung konstant zu halten. Die eigentliche 
Grundlage des Prinzips bilden, wie wir sehen werden, die in § 25 aus den 
Gleiehgewichtsbedingungen hoherer Ordnung abgeleiteten Vorzeiehenaussagen 
iiber die .Anderung einer Intensitatsvariabeln mit der zugehorigen Extensitats
variabeln und umgekehrt. 

Ableitung des Prinzips von LE CHATELlER-BRAUN. Wir wenden uns nunmehr 
der Ableitung des Prinzips zu und beginnen mit einer im wesentlichen formal
mathematischen Untersuchung. Fiir ein beliebiges System mit den unabhlingigen 
Extensitats- bzw. Intensitatsvariabeln Yl' Y2 . .. y*; Y"" Y,1 . .. , seien uns zu
nachst die Ableitungen der auftretenden abhangigen GroBen nach den unab
hangigen Extensitatsvariabeln Yl' Y2 ... y* und Intensitatsvariabeln Yo<, 
Y,1 ... bekannt. Wir fragen nach den einzelnen Ableitungen, wenn wir an Stelle 
einer bestimmten Extensitatsvariabeln ("Nebenvariabeln") y* die entsprechende 
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IntensitatsvariaLie y* als unabhangige Variable wahlen. Wahrend zunachst 
also aile Ableitungen (ausgenommen natlirlich die Differentiation nach y* selbst) 
bei konstantem y* zu nehmen sind, ist beim Wechsel der unabhangigen Variabeln 
y* konstant zu nehmen. Zur Lasung der gesteliten Aufgabe schreiben wir d y* 
als totales Differential mit den unabhangigen Variabeln Yl' Y2 . .. y*, Y", 
Y~ ... , wobei ein beigesetztes y* darauf hinweist, daB die einzelnen Differen
tationen bei konstantem y* zu nehmep. sind. Die Konstanthaltung der and~ren 
unabhangigen Variabeln ist als selbstverstandlich nicht besonders gekennzeichnet. 

~~ a~. a~ 
dY* = ~c- dYl + ~.- dY2 + ... + 0 * dy* 

OYl(yO) OY2(yO) Y 

ay* ~y* + ~y dY" + -'---y dY,'J + ... 
"(yO) C :1 (yO) 

(I) 

Urn die Veranderung von y* mit einer der unabhangigen Extensitatsvariabeln 
y. bzw. einer unabhangigen Intensitatsvariabeln Y t bei konstantem y* (und • 
konstanten ubrigen unabhangigen Variabeln) zu erhalten (i =l= t!), sind in (I) 
die entsprechenden GraBen dY*, d Yl' d Y2 ... d Y", d Y~, ... (ausgenommen 
d y. bzw. d Y t ) gleich Null zu setzen. Alsdann erhalt man (die Variable, die 
primar verandert wird, setzen wir im Differential der linken Seite der Deutlich
keit wegen als oberen Index): 

(2a) 

cy* 
by 

dy*(Y,) = - ~ dY 
(y, •.. yo, Y ", Y,~ ... J (7 y* I • 

(2 b) 

~ o Y (Y,) 

Unter Benutzung der Beziehung (6) aus § 25 kannen wir flir viele Falle 
zweckmaBiger auch schreiben: 

cY; 
-~y*-

d *(Yi) . - __ (Yi) d 
y( yoy y )- 'y* V., Yt··· , IX" ;1"" 0 .. 1 

""* Oy (Yi ) 

CYI 
~-

d *(Y,) = + --=- (Y,) dY 
y (y, ••• yo, Y". y:'1"') (7y* I' 

~ y* (Y,) 

Urn nun den EinfluB festzusteilen, den die Konstanthaltung von y* statt y* 
auf die Anderung eines der abhangigen Yi mit den unabhangigen (Hauptvariabeln) 
Yi oder der abhangigen Yt mit den unabhangigen (Hauptvariabeln) Y t hervorruft, 
denken wir uns jetzt die totalen Differentiale der abhangigen Intensitatsvariabeln 
Yi bzw. Extensitatsvariabeln Yt in Abhangigkeit von den ursprunglichen Variabeln 
dy .. . dy*, dY", dY~ ... hingeschrieben. Die Veranderung der Y.mit den y; 
hei konstantem y* erhalt man sodann, indem man alle Differentiale mit Ausnahme 
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von d y. und d y. gleich Null setzt und fUr d y. den Wert (3 a) einsetzt, der fUr 
konstant gehaltenes Y· gilt. Man erhalt: 

(sa) 

, * Cy (Yj) 

CYi cYi 

OYi(YO)= cYi(y.) 
(6a) 

o 
Ganz entsprechend ist die Berechnung von o;t durchzufiihren: 

t (yO) 

(Sb) 

( 0 Yt)2 

BYt = oY: + ¥ (Y,) 

BYt (yO) oYt (/I.) oy* 
cY*(Y,) 

(6b) 

Nach diesen formalmathematischen Ubedegungen diskutieren wir den 
physikalischen Inhalt der erhaltenen Formeln. Wir wollen hierbei ausdriicklich 
die ja nur theoretisch existenzfahigen labilen Systeme ausschlieBen und uns 
auf stabile bzw. nur phaseninstabile Systeme beschranken. Dann aber ist nach 
(10), § 2S: 

By* 
-oy. > o. (7) 

Den Fall des indifferenten Gleichgewichts (Naheres vgl. S.494), in dem der 
~y. 

Ausdruck (7) gleich 0 ist, schlieBen wir aus; dann ist ~ * eine stets positive 
Oy 

GroBe. Diese aus den Gleichgewichtsbedingungen 2.0rdnung folgende Fest
stellung ist die einzige physikalische Annahme, aus der die gleich zu formti1ieren~ 
den Satze flieBen; alles iibrige beruht ia nur auf mathematischen Umformungen. 

Wir schlieBen aus ~Y:- > 0, daB der Nenner der Briiche in (3a) und (3b) 
oy 

sowie in (4a) bis (6b) stets positiv ist. Gleichzeitig ist aber der zahler der Briiche 
in (sa) bis (6b) stets positiv, weil er als Quadrat ein~r reellen GroBe geschrieben 
werden kann. Somit erhalten wir das allgemeine Ergebnis, daB in allen praktisch 
existenzfahigen, nicht indifferenten, thermodynamischen Gleichgewichtssystemen 
die Veriinderung einer beliebigen I ntensitiitsvariabeln mit der zugehOrigen E xtensi-



490 III. Kap. F. Gleichgewichtsbedingungen hOherer Ordnung und Phasenstabilitat. § 28. 

tatsvariabeln kleiner wird, wenn wir an Stelle einer (weiteren) unabhangigen Ex
tensitatsvariabeln die zugehOrige I ntensitatsvariable als konstant ansehen [Gleichung 
(sa) bzw. (6a)]. Entsprechend Gleichung (Sb) bzw. (6b) wird dagegen die A"nde
rung einer Extensitatsvariabeln mit der zugehOrigen Intensitatsvariabeln vergro/3ert. 
wenn wir an Stelle von (weiteren) Extensitatsvariabeln die zugehOrigen Intensitats
variabel1. konstant halten. Die umgekehrten Satze gelten fUr den Obergang 
von Intensitats- zu Extensitatsvariabeln als unabhangigen Variabeln, doch sind 
diese von geringerer Bedeutung, so daB ihre ausdriickliche Formulierunghier 
unterbleiben solI. 

Eine vielleicht noch etwas anschaulichere Formulierung der Gleichung (S a) 
[in der wir uns jetzt immer die Vorzeichenaussage (7) bereits enthalten denken 
wollen] ergibt sich, wenn man die Eintragung der Gleichung (za) in die Glei
chung (4a) in der Formulierung des Gedankenganges zum Ausdruck bringt. Man 
denkt sich primar gegeben die Anderung einer der Extensitatsvariabeln Yl' 
Y2 usw., falls alle anderen unabhangigen Variabeln Yl' Y2 ... y*, Y(X, Y~ ... 
dabei konstant gehalten werden. Die Abiinderung dieser Nebenbedingungen in 
dem Sinne. daB statt einer der weiteren Extensitatsyariabeln y* die zugehOrige 
Intensitiitsvariable konstant gehalten, also y* entsprechend verandert wird, ist 
durch das z. Glied von (4a) bestimmt, das nach (za) und (7) negativ ist. Bezeich
nen wir die Konstanthaltung einer "Nebenvariabeln" y* (Volum, Entropie, 
Reaktionslaufzahl) in etwas allgemeinerem Sinne als friiher als "Hemmung" 
dieser Variabeln, dagegen die Veranderung, die bei Konstanth3.ltung der be
treffenden Neben"kiaft" (Druck, Temperatur, Arbeitskoeffizient, letzterer be
sonders im Falle se = 0) unter dem EinfluB der Har?tveranderung dYi auf
tritt, als ein "Nachgeben" dieser Nebenvariabeln, so konnen wir diesen Be
fund so aussprechen: "Beim Nachgeben irgendeiner Nebenvar£abeln ist die A"nde
rung der Haupt"kraft" durch die Hauptvariable immer kleiner als bei Hemmung 
dieser Nebenvariabeln." 

Endlich kann man auch von der Vorstellung einer gewissen Beharrungs
tendenz der durch die Hauptvariable zu einer Anderung gezwungenen Haupt
"kraft" ausgehen und sagen: 

"Der Zwang zu einer Veriinderung, der einer "Kraft" des Systems durch die 
A"nderung der zugehOrigen (Haupt-) Variab,ln aufgedruckt wird. wird durch das 
"N achgeben" jederl weiteren Variabeln des Systems verkleinert." . 

Oder, mit dem Ton auf der Veranderung der Nebenvariabeln: 
"Bei der A"nderung einer Extensitiitsvariabeln eines thermischen Gleichgewichts

systems werden die zum Nachgeben fiihigen weiteren (Extensitiits-) Variabeln auto
matisch so geiindert, da/J ihre A"nderung die Auswirkung der mit der ursprung
lichen Variabeln vorgenommenen A"nderung aUf die A"nderung der dazugehOrigen 
I ntensitiitsvariabeln verkleinert." 

Namentlich diese sozusagen teleologische Formulierung ist unter dem 
Namen Prinzip von LE CHATELIER-BRAUN. auch als Pr1"1,zip vom kleir. ,ten Zwang 
oder Prinzip vom beweglichen Gleichgewicht, bekannt; es wurde von LE CHATELIER 
(1884) zunachst gefunden und von BRAUN (1888) dann naher begriindet. 

Die bisherigen Formulierungen beziehen sich durchweg auf primare Ande
rungen von Extensitatsvariabeln (Yi). Die in (4b) bis (6b) enthaltenen Satze 
tiber den EinfluB des Nachgebens von Nebenvariabeln auf die Anderung einer 
(Haupt-) Extensitatsvariabeln bei primarer Anderung der zugehorigen (Haupt-) 

1 Man kann ja. nachdem eine y*-Variable durch Konstanthalten des y* bei der be
,tref£enden Anderung zu einer Y-Variabeln (y(X usw.) geworden ist. auf jede weitere von Yi 
verschiedene Extensitatsvariable von neuem die cbigen Dberlegungen anwenden. ' 
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Intensitatsvariabeln gestatten eine ganz analoge Formulierung; wir geben nur 
den der letzten obigen Formulierung entsprechen<ien Satz: 

"Bei der iinderung einer Intensitatsvariabeln einesthermischen Gleichgewichts
systems werden die zum N achgeben fahigen weiteren (E xtensitiits-) Variabeln auto
matisch so geandert, dafJ ihre iinderung die Auswirkung der mit der ursprung
lichen Intensitatsvariabeln vorgenommenen iinderung aUf die dazugehOrige (Haupt-) 
E xtensitatsvariable verkleinert." 

Man kann ferrier folgende Fragestellung anwenden. Wir andern zunachst 
bei konstanter Nebenvariabeln y* eine (Haupt-) Extensitatsvariable y, und geben 
sodann die Hemmungen in bezug auf die Nebenvariable y* auf. Es wird gefragt, 
in welcher Richtung durch dieses Nachgeben y* geandert wird. Die (im voran
gehenden bereits enthaltene) Antwort lautet, y* andert sich in dem Sinne, daB 
die zunachst eingetretene Veranderung der Intensitatsvariabeln Yi teilweise 
wieder ruckgiingig gemacht wird. Diese Formulierung ist der vorigen bei wahren
dem Gleichgewicht aquivalent, dtirfte jedoch im Hinblick auf die praktische 
Anwendung weniger zweckmaBig sein. 

Beispiele zum Prinzip von LE CHATELIER-BRAUN. Wir eriautern im folgenden 
die bisher nur ganz allgemein formulierten Aussagen an einer Reihe von Bei
spielen. Ais gemeinsamen Gesichtspunkt heben wir hervor, daB tiberall Vor
zeichenaussagen fill eine Ableitung auf Grund des bekannten Vorzeichens einer 
anderen zu machen sind, wobei, statt auf das sOf'ben formulierte Prinzip, auch 
direkt auf die Vorzpichenaussagen der Zwischengleichungen (3a) und (3b) zurtick
gegriffen werden kann, falls wir uns hier die Vorzeichenaussage (7) eingetragen 
denken. Ftir die praktische Anwendung berner ken wir hierbei noch, daB so
wohl das Vorzeichen des Zahlers auf der rechten Seite primar bekannt sein kann 
und wir daraufhin auf dasVorzeichen der GroBe auf der linken Seite schlieBen, 
als auch umgekehrt das Vorzeichen der letztercn GroBe primar bekannt sein 
kann und das Vorzeichen des Zahlers auf der rechten Seite als Ergebnis erhalten 
wird. Da wir zur Ableitung des Prinzips und der Gleichungen (3a) und (3b) 
nichts fiber die Aussagen des § 25 Hinausgehendes verwendet haben, gewinnen 
wir hierbei an realen Erkenntnissen nieMs Neues; das Nachfolgende ist vielmehr 
lediglich eine Erlauterung des Prinzips zu einer formal abgeanuertcn nnd in 
vielen Fallen bequemen Erlangung von bereits bekannten Vorzeichenaussagen. 

Warmeeffekte bei Volum- bzw. Druckanderungen. Wir haben einen ho
mogenen Korper und verkleinern dessen Volum, so daB der Druck steigtl. 
Die Temperatur (als Nebenintensitatsvariable) soIl hierbei konstant gehalten 
werden, und es wird nach der Richtung des hierbei stattfindenden Warmetiber
gangs gefragt. 1m Sinne des oben entwickelten Prinzips hat der Warmetibergang 
(Anderung der NeLJenextensitatsvariabeill dS) in einer solchen Richtung zu er
folgen, daB hierdurch der Druckzuwachs vermindert wird. Bei Korpern, deren 
Druck sich durch Warmeeinfuhr erhoht, d. h. die sich bei Warmezufuhr unter 
konstantem Druck ausdehnen, wird daher bei Volumverminderung bzw. Druck
erhohung bei konstanter Temperatur Warme nach auBen abgegeben werden, 
wahrend umgekehrt Warme von auBen aufgenommenwird, wenn bei Warme
zufuhr Volumverminderung erfolgt (z. B. Wasser unterhalb 40 C). 

Weiterhin konnen wir aber auch ohne wei teres folgern, daB bei gehemmtem 
Entropieaustausch (adiabatischem ProzeB) im ersten FaIle eine Temperatur
erhohung, im letzten FaIle eine Temperaturerniedrigung stattfindet2• 

1 Ebensogut k6nnte natlirlich auch eine Druckvermehrung als primar gegebene GroBe 
angesehen werden. 

2 Folgerungen dieser bereits S. 490 angedeutete'l Art waren abzuleiten. indem man das 
System von vornherein als Funktion der Nebenintensitatsvariabeln y* auffaBt und aIle 
Rechnungen (1) bis (6b) mit konstanten y* fiir die dY* ausfiihrt. 
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Wir steilen ferner fest, daB die Kompressibilitat -h-. ~~ eines Korpers bei 

isothermem Vorgang (d. h. Nachgeben der Nebenvariabeln 5) groBer ist als bei 
adiabatischem Vorgang. 

Spezialfalle sind bereits im II. Teil behandelt worden. 
Anderung eines chemischen Gleichgewichts mit der Temperatur. Nach 

obigem Prinzip muB bei zunehmender Temperatur (als Hauptintensitatsvariabeln) 
ein chemisches Gleichgewicht sich in Richtung des warmeverbrauchenden 
Reaktionsablaufes verschieben, da durch das "Nachgeben" der Reaktionslaufzahl 
(als Nebenvariabeln) dann die Temperaturanderung bei vorgebener Warmezufuhr 
(Entropieanderung)verkleinert wird. FormelmaBig erhalten wir auf Grund 
von (3b) folgenden quantitativen Zusammenhang: 

oS 

(8) 

oS .2 . 
Nach frtiheren Uberlegungen (§§ 4 und 5) ist aber aI = 6 = -f' wobel ,2, 

das wir wegen ~ = 0 auch mit A bezeichnen konnen, die bei einem Einheits
umsatz aufgenommene Warme bedeutet (in der sonst ublichen Bezeichnungs
weise gleich der "Warmetonung" mit umgekehrten Vorzeichen). Da nun der 

Nenner ~ ~ positiv ist, muB das Vorzeichen der Veranderung der Reaktions-
(T) 

laufzahl mit der Temperatur entgegengesetzt dem Vorzeichen der Warmet6nung 
des Vorgangs sein (quantitative Behandlung in §§ 17 und 23: VAN'T HOFFsche 
Reaktionsisochore) . 

Dementsprechend ist auch ~ ~ < ~ ~ bzw. ~-~ >:: ,d. h. die 
oS (St) 0 (1) 0 (St) (1) 

Warmekapazitat T· aT bei konstant gehaltenem ~ ist groBer als bei konstant ge-

haltenem A.. 
Das gilt fUr aile moglichen Arten von Reaktionen. Ais einfachstes Beispiel 

betrachten wir eine Durchgangsreaktion in einem Einstojjsystem mit zwei Phasen 
bei konstantem Volum, wobei uns die Reaktionslaufzahl A. = g den Stoffubergang 
zwischen zwei Phasen anzeigt. Bei Temperatursteigerung findet dann ein Stoff
ubergang in dem Sinne statt, daB Entropie (Warme) von auBen aufgenommen 
wird. 1m System festjflussig tritt also teilweises Schmelzen ein, in den Systemen 
festjgasfOrmig bzw. flussigjgasfOrmig teilweises Verdampfen. Analoges gilt auch 
fUr das Gleichgewicht zwischen verschiedenen Modifikationen der festen Phase 
(vgl. auch CLAUSIUS-CLAPEYRONSche Gleichung, §§ 16 und 29). 

Beidem gasjormigenHomogengleichgewicht J2""" 2J (Reaktionslaufzahly) er
fordert die isotherme Dissoziation des Jods in Atome Zufuhr von Warme, folg-

lich ist :~ posit iv, folglich auch ~~, d. h. bei hoherer Temperatur verschiebt 

sich das Gleichgewicht zugunsten der freien Jodatome. Das gilt sowohl fUr 
. .. oS oS 

konstanten Druck Wle fur konstantes Volum, da sowohl ij- als auch i) 
Y(p) Y(V) 

positiv ist. Bei den meisten Dissoziatiopsvorgangen liegen die Verhaltnisse 
vollig analog. 

Wenn aber ausnahmsweise die Entropieanderung 6 fUr zunehmende Disso
ziation negativ ist, muB die Dissoziation bei Temperatursteigerung abnehmen. 
Bei reinen Gasreaktionen ist dieser Fall allerdings praktisch kaum auffindbar, 
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weil die Dissoziation bei allen in Betracht kommenden Drucken praktisch voll
kommen sein wurd e 1. 

Anders liegen jedoch die Verhaltnisse in Losungen. Es gibt eine Reihe von 
Sauren, deren Disso:z;iationsgrad bzw. Dissoziationskonstante mit der Temperatur 
abnimmt, z. B. Essigsaure (oberhalb 25 0 C). 

Nach LE CHATELIER-BRAUN folgern wir 
hieraus, daB die Dissoziation der Essigsaure in 
wasseriger Losung ein Vorgang ist, der, da das 
"Nachgeben" der betreffenden Reaktionslauf
zahl bei steigender Temperatur mit einer Ab
nahme der Dissoziation verbunden ist, in dieser 
Richtung des Reaktionsablaufs einen Warme
verbrauch (Vermin de rung der primaren Tem

Temperatur 

·c 

25 

100 

Dissozia tionskonstan Ie 
der Essigsaure 

(Mol/Liter) 

I,ll .10-5 

0,54 .10-5 

0,17 • 10-5 

0,01 4 . 10-5 

peraturanderung) zur Folge hat, so daB also die Dissoziation mit positiver 
Warmet6nung (Warmeabgabe) verbunden ist. 

Wir geben weiterhin einige Beispiele fUr Obergangsreaktionen in Zweistojj
systemen. Der Temperaturkoeffizient der Loslichkeit hat nach (8) das um
gekehrte Vorzeichen wie die (abgegebene) Losungswarme [exakter: letzte Lo
sungswarme, vgl. § 31, S.513]. In dem am haufigsten vorkommenden Fall 
negativer Losungswarme steigt daher die Loslichkeit (z. B. fester Stoffe in 
fliissigen Phasen) mit der Temperatur an. In einer Reihe von Fallen wird aber 
auch eine Abnahme der Loslichkeit bei hoherer Temperatur gefunden (ins
besondere bei Salzen in Wasser innerhalb gewisser TemperaturbereicheL und 
wir schlieBen dann auf eine positive Losungswanne. 

U~kehrt ist die Losungswarme von Gasen in flussigen oder festen Phasen 
im allgemeinen positiv (im Sinne einer Wanneabgabe) und der Temperatur
koeffizient der Loslichkeit infolgedessen negativ. Das entgegengesetzte Ver
halten zeigt Wasserstoff im Gleichgewicht mit gewissen Metallen. 1m letzteren 
Falle ist daher die Losungswarme negativ. 

Befindet sich die nahezu reine, feste Phase eines Stoffes I im Gleichgewicht 
mit einer flussigen Phase, die nur verhaltnismaBig geringe Mengen anderer 
Stoffe enthalt, so spricht man im allgemeinen nicht mehr von Loslichkeits-, 
sondern von Schmelzpunkts- oder Gefrierpunktsbeeinflussung (§ 20). In diesem 
Falle ist die Entropieanderung fUr den Ubergang des Stoffes I aus der festen 
Phase in die flussige Phase stets positiv (gleich der durch T dividierten Schmelz
warme). Daher findet bei Temperaturerhohung stets ein Ubergang des Stoffes I 

in die flussige Phase statt. Diese wird hierdurch verdunnter, und das entspricht 
der frtiber festgestellten Tatsache, daB Zusatze der flussigen Phase die Gleich
gewichtstemperatur mit der nahezu reinen festen Phase stets heraufsetzen. 

In analoger Weise ist auch die Siedepunktserhohung durch ge16ste Stoffe 
zu behandeln. 

Man kann ferner aus dem LE CHATELIER-BRAuNschen Prinzip die bereits 
III § 22 konstatierte Tatsache qualitativ ableiten, daB die Gefrierpunkts-

1 In dem fiir den gesuchten Effekt relativ giinstigen Fail der Dissoziation einer Molekel 
in zwei Atome lautet die NERNSTsche Naherungsformel [nach § 19, (lob)]: 

)ill 
log Kp = - --- + 1,75 log T 

4,57 T 

(Kp = .P.l.. fiir Drucke in Atmospharen). Falls)ill, das in diesem Faile konzentrations- und 

druckuntbhangig und mit A identisch ist, einen negativen Wert hat, wird Kp > IOI,7Slog T, 
also fiir Zimmertemperatur: Kp> 2.104 , und bei einem Gesamtdruck von I Atm. wird der 
Partialdruck der undissoziierten Molekeln: PI < 5 . 10-5. 
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erniedrigung bzw. Siedepunktserhohung kleiner ausfallen muB, wenn der Fremd
stoff auch in der festen Phase bzw. in der Gasphase in nennenswertem MaBe 
auftritt. Bekanntlich kann in diesem Falle die Veranderung der Gleichgewichts
temperatur sogar das entgegengesetzte, Vorzeichen aufweisen, alsoben unter 
der Annahme des Gleichgewichtes mit nahezu reinen Phasen des Stoffes 1 ab
geleitet wurde (§ 22). 

Fall des indifferenten Gleichgewichts. Eine besondere Betrachtung erfordert 
o~ OA 

der bisher ausgeschlossene Fall: 0 A = o. Dann wird sowohl 0 T (ie) als auch 

~T;:' unendlich. Z. B. denken wir uns ein Einstoffsystem in zwei Phasen bei 
v (St) 

konstantem Druck. In diesem Falle hat es keinen Sinn, eine Variation von T unter 
Konstanthaltung von p und Sf vorzuschreiben. Steigern wir die Temperatur, 
so verschwindet vielmehr zunachst die Phase mit der kleineren Entropie voll
standig. Es vollzieht sich also ein Stofftibergang, der eine EntropievergroBerung 
soweit als moglich bedingt, nur daB der Bedingung: Sf konstant, nicht mehr 

Gentige geleistet werden kann 1. Der Fall ~~ = 0 kann ferner, wie wir in § 28 

sahen, im Gleichgewicht mit kritischen Phasen eintreten. Auch dann findet, 
ohne resultierende Temperaturanderung, ein Stofftibergang in dem Sinne statt, 
daB Warme aufgenommen wird, gegebenenfalls jedoch unter Aufspaltung der 
kritischen Phase in zwei andere. 

Anderung eines chemischen Gleichgewichts mit dem Druck. Bei Druck
steigerung muB sich ein chemisches Gleichgewicht - wieder tritt die Reaktions
laufzahl als Nebenvariable auf - allgemein in Richtung des volumvermindernden 
Reaktionsablaufes verschieben. Auf Grund von (3 b) erhalten wir folgende 
quantitative Formulierung 2 : 

ov 
a A a A (p) 

(; P ($e) = - a ~ . 
a A (p) 

(9) 

Wie bereits frtiher ausgefUhrt wurde, ist ~ ~ = j8, also gleich der Volum

anderung fUr einen Einheitsumsatz bei konstantem Druck. Da der Nenner 

~ ~ stets positiv ist, muB das Vorzeichen der Anderung der Reaktionslaufzahl 
(p) 

mit dem Druck entgegengesetzt dem Vorzeichen der bei konstantem Druck 
durch die Reaktion auftretenden Volumanderung sein (quantitative Behand
lung in §§ 17 und 23). 

Wir fUhren im folgenden einige Beispiele an. Haben wir ein Gasdissoziations
gleichgewicht, etwa J2 ~ 2 J, so beanspruchen die Dissoziationsprodukte ent
sprechend der groBeren Molzahl bei gleichem Druck das groBere Volum (j8 posi
tiv) .. Daher muB bei Druckzunahme die Dissoziation abnehmen. Sowohl bei 
reinen Gasreaktionen als auch bei so1chen unter Beteiligung kondensierter 
Phasen verschiebt sich ganz allgemein das Gleichgewicht bei Druckzunahme 

1 Man kann das auch so auffassen, daB hier die Konstanthaltung der Nebenintensitats
variabeln ~ (statt der Mengen der einzelnen Phasen, im gehemmten Gleichgewicht) der 
Anderung der Hauptintensitatsvariabeln T einen unendlick grof3en Widerstand entgegen
setzt, bis eine der Phasen aufgebraucht ist. 

2 Das Minuszeichen kommt dadurch herein, daB der Druck mit umgekekrtem Vorzeicken 
als Intensitatsvariable bzw. Arbeitskoeffizient zu nehmen ist. 
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nach der Seite der kleineren Molzahl in der Gasphase. Bei den nachfolgend auf
gefiihrten Beispielen: 

N.+ 3Hs-2NHa. 
4HC1 + Os _ 2 H 20 + 2C12 • 

2CO(g) ~ C(s) +C02(g). 

erfolgt also bei Drucksteigerung eine Anderung der Reaktionslaufzahl im Sinne 
der von links nach rechts verlaufenden Reaktion, eine Feststellung von groBten 
technischen Konsequenzen. Der DruckeinfluB auf die Ammoniaksynthese wird 
in Beispiel 9 des Kapitels H behandelt. 

Tritt keine Anderung der Molzahl ein, wie z. B. fUr die Reaktion: 

H2 + J2- 2 IHJ. 
so tritt bei nicht zu hohem Gesamtdruck praktisch auch keine Volumanderung 
mit Veranderung der Reaktionslaufzahl auf, und die Lage des Gleichgewichts 
ist infolgedessen unabhangig yom Druck. 

Fill die Gasphase liegen die Verhaltnisse insofern besonders einfach, als die 
spezifischen Volume (pro Mol) aller Reaktionsteilnehmer in der Gasphase in 
erster Naherung gleich sind und die Volume der kondensierten Phasen neben 
diesen vernachlassigt werden konnen. Anders liegen jedoch die Verhaltnisse fUr 
Reaktionen, an denen nur kondensierte Phasen beteiligt sind. Als Beispiel 
fiihren wir an, daB die Dissoziation organischer Sauren in wasseriger Losung mit 
einer Verminderung des Volums der Losung verbunden ist (sog. Elektrostriktion 
infolge der Wechselwirkung der lonen mit den Molekillen des Wassers). In
folgedessen mull bei Steigerung des Druckes der Dissoziationsgrad zunehmen. 
Ferner wird sich der Verteilungskoeffizient eines Stoffes zwischen zwd fliissigen 
Phasen bei Steigerung des Druckes in dem Sinne andern, daB mehr in diejenige 
Phase geht, in welcher der zu verteilende Stoff das geringere Partialvolum aufweist. 

Ebenfalls besonders zu betrachten ist auch hier der Fall: ~ ~ = 0, da dann 

hI 0). I h oV dl· h d W· k·· h·<P)f·· ··11· f sowo op a s auc Bp unen IC wer en. lr onnen Ier ur vo 19 au 
<It) (st) 

den vorigen Titel: Fall des indifferenten Gleichgewichts, verweisen. Betrachten 
wir ein Einstoffsystem in zwei Phasen bei konstanter Temperatur, so ist keine 
Variation des Druckes moglich, ohne daB eine der beiden Phasen verschwindet. 
Bei Steigerung des Druckes wird vielmehr zunachst die Phase mit dem groBeren 
spezifischen Volum aufgebraucht. Auch hier vollzieht sich also ein Stoffiiber
gang, der, soweit als iiberhaupt moglich, eine Verringerung des Gesamtvolums 
zur Folge hat. 

Anderung eines chemischen Gleichge~ichts durch Stoffzusatze. Gegeben sei 
eine Mischphase, in der Gleichgewicht in bezug auf eine gewisse Homogenreaktion 
mit der Reaktionslaufzahl r besteht. Gefragt wird nach der Veranderung von r 
(als Nebenextensitatsvariabeln) bei Zu:>atz dn. irgendeines Stoffes (i). Nach dem 
oben entwickelten Prinzip mull r sich in der Weise andern, daB das chemische 
Potential ft. (als Hauptintensitatsvariable) bzw. die Aktivitat des zugesetzten 
Stoffes verkleinert wird. Auf Grund von (3a) gilt der formelmaBige Zusammen
hangl: 011-, 

--ar(n.) 

o~ 

oy (nil 

RT olna; 
or (10) 

1 DaB in (10) nur das konzentrationsabhltngige Glied von 11-, nach r ausdifferenziert 
zu werden braucbt. folgt daraus. da13 die Anderung von r bei konstantem p und T er
folgen !loll. so daB das Grundglied von 11-. nicht betroffen wird. 
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Wenn der zugesetzte Stoff einer von den Reaktionsteilnehmern selbst ist, 
verschiebt sich also das Gleichgewicht nach der entgegengesetzten Seite, da 
hierdurch eine Verminderung der Konzentration des Zusatzstoffes und folglich 
auch seiner Aktivitat edolgt (Massenwirkungsgesetz). 1m FaIle des Gleich
gewichts: 

CHsCOOH <= CHsCOO- + H+ 

(wasserige LOsung) bewirkt also ein Zusatz von Essigsaure (CHaCOOH) eine Neu
bildung von Wasserstoffion und Acetation. Zugabe eines der letzteren Stoffe 
bewirkt hingegen eine Verschiebung im umgekehrten Sinne (Zuriickdrangung 
der Dissoziation durch iiberschiissige Wasserstoff- oder Acetationen, vgl. Bei
spiel 15, Kapitel H). Entfernung eines der genannten Stoffe hat die entgegen
gesetzte Wirkung. Gleichbedeutend hiermit ist aber auch ein Zusatz von Stoffen, 
die mit den angefiihrten Reaktionsteilnehmern einE: Bindung eingehen konnen. 
Zugabe von Ammoniak (NHa) bewirkt infolge der Reaktion: 

NHs + Hi- <= NHt 

einen Verbrauch an Wasserstoffionen, und demgemaB muB eine teilweise Neu
dissoziation von Essigsaure eintreten. 

Aber auch scheinbar an derReaktion unbeteiligte Stoffe miissen das Gleich
gewicht verschieben, wenn dUrch Anderung der Reaktionslaufzahl sich deren 
Aktivitat andert. Am einfachsten liegt der Fall, wenn der zuzusetzende Stoff 
als Losungsmittel flir die Reaktionsteilnehmer aufgefaBt werden kann. In ver
diinnten Losungen gilt dann der Satz, daB die Verminderung der Aktivitat 
des LOsungsmittels proportional der Molzahlder gelOsten Stoffe ist (§ IS). Folg
lich verschiebt Zugabe des Losungsmittels (= Verdiinnung) das chemische Gleich
gewicht nach der Seite der groBeren Molzahl der Fremdmolekiile hin, d. h. in 
Richtung von deren Dissoziation. WiT" haben hier also ein vollig analoges Ver
halten wie flir Gase bei Volumanderungen. Wir weisen besonders auf die Zu
nahme der Dissoziil.tion mit der Verdiinnung bei allen typischen Dissoziations-
gleichgewichten hin, z. B. CHaCOOH ~ CHaCOO- + H+. Gleiches gilt aber 
auch flir den Vorgang der Hydrolyse (vgl. § 23); in einer Losung von Natrium
acetat (Na + + CH3COO-)lan:tet die den Vorgang im wesentlichen bestimmende 
Gleichung1 : 

CHsCOO- + H 20 <= CHsCOOH + oa-. 

Verdiinnung bewirkt daher ein Fortschreiten der Reaktion zugunsten der 
Reaktionsteilnehmer auf der rechten Seite. 

Ahnlich, wenn auch etwas verwickelter, liegen die Verhaltnisse bei anderen 
Zusatzen. Bringen wir z. B. einen Nichtelektrolyten in die wasserige Losung einer 
teilw~ise dissoziierten Saure, so wird die Dissoziation in der Regel zuriick
gehen, weil die Aktivitat des zugesetzten Nichtelektrolyten im allgemeinen durch 
die elektrolytische Spaltung des Elektrolyten erhOht wird (sog. Aussalzeffekt; vgl. 
§ 23). Umgekehrt wird Zusatz eines indifferenten Elektrolyten in geringer Menge 
die Dissoziation des urspriinglichen Elektrolyten erhohen, weil in verdiinnten 
Losungen die Aktivitat des zugesetzten Elektrolyten durch die Wechselwirkung 
mit den lonen der dissoziierenden Saure vermindert wird (dieser Effekt und 
die Umkehr, die in besonderen Fallen auf tritt, wird in Beispiel 15 und 16 des 
Kapitels H behandelt). 

1 Da auf der linken Seite der obigen Gleichung nur ein Fremdstoffrnolekiil steht, auf 
der techten dagegen zwei, handelt es sich hier urn einen ProzeB mit Vermehrung der Fremd
molekiilzahl. 
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Vorstehende Uberlegungen kannen natiirlich auf belie big konzentrierte 
Systeme angewandt werden, doch sind bestimmte Aussagen insofern weniger 
leicht maglich, als die Veranderungen der Aktivitat des Zusatzstoffes nicht 
allgemein bekannt sein werden. 

SchlieBlich sei noch der EinfluB von Zusatzen auf Obergangsreaktionen be
sprochen. Am einfachsten liegen die Verhaltnisse, wenn es sich urn Stoffiibergang 
zwischen der nahezu reinen Phase und einer beliebigen Mischphase handelt 
(Lasungsgleichgewicht); es sei angenommen, daB auch der Zusatzstoff praktisch 
nur in letzterer Phase vorhanden ist. Dann gewinnen wir die Aussage, daB ein 
Zusatz laslichkeitserhahend wirkt, wenn sein chemisches Potential durch den 
gelasten Stoff in der Mischphase verkleinert wird. Verminderung des chemischen 
Potentials bzw. der Aktivitat kannen wir aber auch als Erhahung einer ver
aIlgemeinerten Laslichkeit auffassen, d. h. als derjenigen Konzentration, die dem 
Gleichgewicht mit einer Phase von gegebenem chemischen Potential dieses 
Stoffes entspricht. Infolgedessen laf3t sich der Sachverhalt auch in der Form 
aussprechen, daB ein Zusatzstoff die Laslichkeit erhaht, wenn auch der ge16ste 
Stoff die Laslichkeit des Zusatzstoffes erhaht, und umgekehrtl. 

Weitere Anwendungen. Mit vorstehender Behandlung der fiir die chemische 
Thermodynamik besonders wichtigen FaIle, sind die Anwendungsmaglichkeiten 
des Prinzips von LE CHATELIER-BRAUN langst nicht erschopft. Wir wei sen hier 
nur kurz auf Vorzeichenaussagen bei folgenden Fragen hin: Temperaturabhangig" 
keit der Dielektrizitatskonstante und dielektrische Warmeeffekte; kapillar
elektrische Erscheinungen (vgl. II. Teil, § 9); Konzentrationspolarisation bei 
galvanischen Ketten; Adsorptionsvorgange und Veranderung der Oberflachen
spannung durch Zusatze. Sogar fUr Erscheinungen nicht mehr rein statischer 
Natur wie bei cler Thermoelektrizitat erweisen sich, innerhalb des Giiltigkeits
bereiches thermodynamischer Naherungsansatze, diese Uberlegungen als fruchtbar. 

Wenn mehrere Gleichgewichte irgendwelcher Art nebeneinander vorliegen, 
treten keine Schwierigkeiten auf, sofern jede Reaktion isoliert betrachtet werden 
kann. Es gibt jedoch auch FaIle, wo zwei Reaktionen miteinander verkoppelt 
sind, wie z. B. bei der stufenweisen Dissoziation zweibasischer Sauren: 

H2A~H+ + HA

HA - ~ H+ + A --. 

Wenn hier die Dissoziationswarme der I. und 2. Teilreaktion verschiedenes 
Vorzeichen haben, ist eine qualitative Behandlung im vorstehenden Sinne nicht 
mehr moglich. Die Behauptung, daB bei Einstellung des Gleichgewichts Tempe
raturerhohung insgesamt warmeverbrauchende Vorgange bedingt, fiihrt zu keiner 
Aussage iiber die Anderung der KonzentraHon der einzelnen Reaktionsteilnehmer. 
Nur in Sonderfallen, wo die eine Reaktion auch bei qualitativer Betrachtung 
ohne weiteres zu vernachlassigen ist, wird das Ergebnis eindeutig. In allen 
anderen Fallen miissen die betreffenden Gleichgewichte wirklich quantitativ 
durchgerechnet werden, z. B. in dem angefiihrten FaIle, indem man zunachst 
die Temperaturabhangigkeit der einzelnen Dissoziationskonstanten ausrechnet. 

1 An Stelle dieser auf spezielle Gleichgewichte bezogenen Formulierung sei auch auf die 
allgemeinere 

On. (n*) 

hingewiesen, die eine unmittelbare Folgerung aus Gleichung (6) in § 25 ist und bereits in 
§ IO erhalten wurde. 

Schottky, Thermodynamik. 
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Kapi tel G. 

Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht. 

§ 29. Allgemeine Kennzeichnung der Vedinderungen 
bei wahrendem Gleichgewicht. 

Fragestellung. Wir behandeln in diesem letzten theoretischen Kapitel 
unseres Buches die besonderen Beziehungen, die zwischen den Anderungen der 
Variabeln eines thermodynamischen Systems bestehen, wenn die Anderung 
unter Aufrechterhaltung einer oder mehrerer chemischer Gleiehgewichts
bedingungen, speziell unter A ufrechterhaltung der Gleichgewichtsbedingungen 
koexistenter Phasen, vor sich geht. Da wir die Bedingungen, die im ungehemmten 
Gleiehgewicht fur Homogen- oder Durchgangsreaktionen erfiillt sein mussen, 
schon in Kapitel C studiert und in Kapitel E vielfach angewandt haben, fiihrt 
uns diese Betrachtungsweise, wie schon im Eingang zu § 28 erwalmt, nieht· zu 
prinzipiell neuen Ergebnissen. Immerhin sind die Einschriinkungen, die. wir 
uns in der Untersuchung der Systeme auferlegen, wenn wir uns nur auf der 
Linie des betreffenden chemisthen Gleiehgewiehts fortbewegen, so charakte
ristisch, daB wir uns die· zusammenha.ngende Behandlung dieser Fragestellung 
fUr ein besonderes SchluBkapitel vorbehalten haben. 

Eine geometrische Veranschaulichung. Man macht sieh den Unterschied 
gegenuber der fruheren allgemeineren Betrachtungsweise am besten an einem 
geometrischen Bilde klar. Man denke sieh zwei Phasen eines Zweistoffsystems, 
die man etwa bei gegebenem Druck in Abhangigkeit von der Temperatur und 
Zusammensetzung studieren will. Dann wiirden nach unserem bisherigen Ver
fahren alle thermodynamischen Eigenschaften der beiden Phasen, reprasentiert 
durch die spezifischen GIBBsschen Funktionen g, in Abhangigkeit von T und 
einem Molenbruch x abel' einen zweidimensionalen T, x-Bereich hin verfolgt 
werden; die Funktion g dachten wir uns als Ordinate uber einer T, x-Ebene 
aufgetragen und erhielten so fur jede Phase eine vo~standige g (T, x)-FIache. 
Wollten wir von dieser allgemeinen Untersuchung der beiden Phasen zu der 
Untersuchung der Koexistenzzustande beider Phasen ubergehen, so hatten wir 
uns eine geometrische Konstruktion (Anlegen eiIler doppelt beriihrenden 
Tangente in· jedem Schnitt senkrecht zur T-Achse) durchgefiihrt zu denken, 
durch die insgesamt von den beiden g-Flachen je eine Kurve abgetastet wurde, 
die nunmehr fUr jede Temperatur den Zustand (die Konzentration) der be
treffenden Phase festlegte, die mit einer zweiten Phase (von ebenfalls fest
gelegter Konzentration) koexistenzfahig war. 

In diesem Gebilde und ffir den hier herausgegriffenen Spezialfall wfirde 
nun die Einschrankung, die wir uns nunmehr auferlegen wollen, darin bestehen, 
daB wir uns urn das thermodynamische Verhalten der beiden Phasen (also 
ihre g-Werte) auperhalb der Koexistenzkurve gar nieht kiimmern, sondern allein 
um die beiden Koexistenzkurven selbst, und auch das nur insofern, als wir, 
von zwei zugeordneten Punkten der beiden Koexistenzkurven ausgehend, die 
Richtung der Kurven im T, x-Diagramm festlegen wollen, d. h. das Verhaltnis 
d x : d T, das die zueinandergehorigen Anderungen von d x und d T langs der 
Koexistenzkurven besitzen. Wir wollen hier also, kurz gesagt, die Differential
gleichungen del' T, x-Kurven aufsuchen und feststellen, welche thermodyna
mischen GroBen wir kennen mussen, um' diese Differentialgleiehungen auf-
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d ' d " 
stellen und aus ihnen die Verhaltnisse d ~ und d ~ berechnen zu konnen. Die 

Veranderungen langs dieser T, x-Kurve sind es, die wir in diesem Fall als "Ver
anderungen bei wahrendem Gleichgewicht" bezeichnen wollen. 

An dem gleichen Beispiel konnen wir noch eine weitere allgemeine Feststellung 
machen. Wir bemerken, daB das thermodynamische Interesse hier nicht eigent
lich auf der Frage liegt: Wie ist, von gegebenen Koexistenzpunkten (T, x'; 

d ' d " 
T, x") ausgehend, das Verhaltnis d ~ und d;' ? Diese Frage ware rein phano-

menologischer Art und wlirde sich am besten durch Tabellierung oder die be
kannten graphischen Darstellungen von Koexistenzkurven zusammengehoriger 
Phasen (Schmelzkurven von Legierungen usw.) beantworten und fUr den 
Gebrauch fixieren lassen. Gefragt wird vielmehr nach einer Moglichkeit der 

dx' dx" 
Vorausberechnung der d T und dT" aus anderweitig gegebenen thermo-

dynamischen Daten oder nach den gesetzmiifJigen Beziehungen zwischen den ~; 
und den thermodynamischen Eigenschaften der koexistenten Phasen. Was muB 
von den Eigenschaften koexistenter Phasen bekannt sein, urn von einem ge
gebenem Koexistenzpunkt (T, x'; T, x") aus auf einen benachbarten Koexistenz
punkt (T + d T, x' + d x'; T + d T, x" + d x") schlieBeil zu konnen? 

Aus unserem geometrischen Komtruktionsprinzip konnen wir auch diese Frage 
sogleich beantworten. Es mlissen offenbar die Eigenschaften der g-Flachen in un
mittelbarer Nachbarschaft der Koexistenzpunkte bekannt sein, urn die Berlihrungs
punkte der bei T + d T an die Flache gelegten Doppeltangente und damit die 
benachbarten Koexistenzpunkte feststellen zu konnen. tiber diese allgemeine 
Feststellung hinaus konnen wir jedoch noch leicht einsehen, daB unter den er-

forderlichen Eigenschaften der g-Flache nicht nur ihre Neigungen ;! und :~ 
in den beiden Koordinatenrichtungen verstanden sein konnen; diese Neigungen 
bestimmen ja nur die Orientierungen der beiden Berlihrungsebenen in den an
fanglichen Koexistenzpunkten, und da die Beriihrung einer Geraden mit einer 
Ebene unbestimmt ist, gestatten sie nicht die Festlegung eines weiteren Punktes. 
Vielmehr mussen A'nderungen 2. Ordnung, also Krummungen der beiden Fliichen 
gegeben sein, urn benachbarte Berlihrungspunkte bestimmen zu konnen; damit 
hangt zusammen, daB fUr die Differentialgleichungen bei wahrendem Gleich
gewicht gerade die in § 25 besprochenen, fill Anderungen hoherer Ordnung maB-

gebenden GroBen ~y , speziell ~fJ. oder ~fJ. eine Rolle spielen und daB aus den 
Oy On ux 

gewonnenen Vorzeichenaussagen fiber diese GroBen sich wichtige Aussagen fiber 
den Sinn der Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht ableiten lassen!. 

An dem gewonnenen Resultat, das wir ohne Miihe verallgemeinern werden, 
ist nun fUr uns das Wichtige, daB hier wie im allgemeineren Fall der ganzen 
g (T, x) -Flachenbetrachtung Untersuchungen der Eigenschaften koexistenter 
Phasen notwendig sind, die aus den Koexistenzkurven beider Phasen herausfuhren; 
anstatt von einem Punkt (T, x') nur zu dem benachbarten Koexistenzpunkt 

(T + dT, x' + dX') zu gehen, muB man z. B. zur Untersuchung von ~!: die 

1 Nur in dem gewissermaJ3en entarteten Fall der Einstoffsysteme, wo ja fJ. = gist, 
treten Ableitungen 1. Ordnung von g auf. Hier ist aber, bei p und T als Variabeln, die Ko
existenzkurve auch durch eine vereinfachte Bedingung, nll.mlich den Schnitt zweier g-Fliichen 
bestimrnt. In diesern FaIle geniigen jedoch auch geometrisch die Orientierungen der Be-

~hrungsebene~, urn die Richtung der Schnittkurve, und damit das Verh1l.1tnis ~~ beim 
Vbergang zu emern benachbarten Koexistenzpunkt festzulegen. . 

32 * 
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Koexistenzkurve verlassen und irgendwie schrag dazu bei konstantem T in 
Richtung wachsender x auf der betreffenden g-Flache ein wenig fortschreiten. 
Das heiBt aber, daB man, wie zur Auswahl der Gleichgewichtszustande aus einer 
grl>Beren Mannigialtigkeit von Zustanden, so auch zur Bestimmung eines benach
barten Koexistenzpunktes von einem gegebenen Koexistenzpunkt aus, das be
trachtete System, hier wenigstens infinitesimal, in vom Gleichgewicht abweichende, 
also in bezug aUf die betreffende Umsetzung gehemmte Zustiinde hinein verfolgen 
mu/J, um iiber die Lage des benachbarten Koexistenzpunktes eine A ussage machen 
zu konnen. 

Allgemeine analytische Formulierung. Nachdem wir so die wichtigsten 
Merkmale unserer Methode an einem speziellen geometrischen Beispiel klar
gemacht haben, wollen wir, anstatt dieses Beispiel schrittweise zu verallgemeinern, 
den bequemeren und allgemeineren Weg einer analytischen Ubersicht uber die 
~uftretenden differentiellen Bedingungsgleiehungen einschlagen. Wir werden ein 
System erortern, das zwar in bezug auf eine oder mehrere zu betrachtende innere 
Veranderungen (Durchgangsreaktionen; im allgemeinen Fall auch Homogen
reaktionen oder innere Volumverschiebungen oder Entropieverschiebungen) im 
Gleichgewicht ist; jedoch von dem gewahlten Punkt aus in jeden Nachbarzustand 
des allgemeineren (also' gehemmten) Systems verschoben werden kann. Durch 
diese Verschiebungen sind auBer den sonstigen thermodynamischen GroBen und 
deren Veranderungen auch speziell die totalen Differentiale derjenigen Intensitiits
variabeln des Systems, in Abhangigkeit von den unabhangig gewahlten Extensi
tats- oder Intensitatsvariabeln (des allgemeineren, gehemmten Systems), angebbar, 
die in dem betrachteten Gleichgewicht gleich Null angenommen waren und deren 
Veriinderungen zu dem spater zu untersuchenden benachbarten Gleichgewichts
zustand ebenfalls gleich Null sein miJssen. Druckt man nun die Differentiale 
dieser inneren Intensitatsvariabeln, speziell die dsr, durch die Differentiale aller 
unabhangigen Variabeln des allgemeineren (gehemmten) Systems aus, so ent
steht durch die (oder durch jede) Forderung dsr = 0 eine Bedingungsgleichung 
zwischen den Differentialen der vorher als unabhangig betrachteten Variabeln 
des Systems. Diese Bedingungsgleiehung (oder dieses System von Bedingungs
gleichungen) bestimmt die Differentialgleichung der betrachteten Koexistenz
"Kurve" . 

Man erkennt aus dieser allgemeinen Formulierung die Mannigfaltigkeit der For
men, welche die auftretenden Differentialbedingungen annehmen konnen. Erstens 
konnen die .inneren IntensitatsgroBen, deren Anderung im wahrende'l. Gleich
gewicht gleich Null gesetzt wird, verschiedener Art sein: es kann sich um die 
Arbeitskoeffizienten von Durchgangsreaktionen in Ein- oder Mehrstoffsystemen 
handeln, es konnen Homogenreaktionen bei wahrendem Gleichgewicht verfolgt 
'werden; es konnen jedoch auch, wenn nicht ein ffir alle Phasen gemeinsamer 
Druck von vornherein als unabhangige Variable gewahlt wird, aus der Druck
bedingung des wahrenden Gleiehgewichts d (P" - P') = 0 weitere Bedingungen 
zwischen den dann auftretenden Variabeln des allgemeineren Systems (unab
hangige Teilvolume V' und V") aufgestellt werden, ahnlich aus d(T" - T') = 0 

ffir die unabhangigen Teilentropien. Noch mannigfaltiger als die Wahl der den 
Gleiehgewichtsbedingungen zu unterwerfenden IntensitatsgroBen, die ja immer 
ipnere, d. h. nieht von auBen "angefaBte" sein mussen, ist die Wahl der un
abhangigen Variabeln, durch die das allgemeinere System charakterisiert wird 
und deren Differentiale dann einschrankenden Bedingungsgleiehungen unter
worfen werden. Man kann, wenn man eine Auskunft uber die Beziehungen bei 
spezifischen Veranderungen in erweiterten Systemen wiinscht (wie in dem ge
wahlten geometrischen Beispiel), die sr als Funktionen der spezifischen Variabeln 
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p, T, X oder c1 , c2 , T usw. der beteiligten Phasen auffassen; will man jedoch 
auch die Be'ziehungen zwischen den Veranderungen alier extensiven GroBen ver
folgen, z. B. der Mengen einzelner Phasen in engeren Systemen, so konnte man 
auch die sr als Funktionen der das System vollstandig bestimmenden Extensitats
variabeln (V, S, l, n usw.) einfUhren und hierauf die Bedingung dsr = 0 an
wenden. Die letzte Darstellung wurde naturlich besonders da anzuwenden sein, 
wo die Veranderungen des Systems, wie bei zwei Phasen eines Einstoffsystems 
von konstanter Temperatur, ohne Anderung der spezifischen Eigenschaften der 
Phasen vor sich gehen. Allerdings erweist es sich praktisch wohl immer am zweck
maBigsten, wenn man von den ja stets gultigen Beziehungen zwischen den 
Anderungen der spezifischen Variabeln ausgeht und die dazugehorigen Anderungen 
aller ExtensitatsgroBen aus den gegebenen Nebenbedingungen (insbesondere des 
"engeren Systems") ermittelt. 

Der Fall der Durchgangsreaktionen. Die praktisch uberwiegende Bedeutung 
haben Untersuchungen der Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht in 
bezug auf Durchgangsreaktionen, also beim Gleichgewicht koexistenter Phasen, 
spezieli in Mehrstoffsystemen l . In diesem FaIle laBt sich sr (ebenso wie die etwa 
eingefUhrte innere IntensitatsgroBe P" - P'), wie wir wissen, als Differenz der 
IntensitatsgroBen f.l" und /-l' der beiden beteiligten Phast:n darstelien und die 
Bedingung dsr = 0 als Bedingung der Gleichheit der Anderungen d/-l' und df.l" 
(ebenso dP" = dP' und gegebenenfalls dT" = dT'). 

Umkehr der Fragestellung. Zum SchiuB dieser allgemeinen Bemerkungen 
weisen wir noch darauf hin, daB natiirlich auch aus beobachteten zugeordneten 
Differentialwerten (z. B. dx und dT) im wahrenden Gleichgewicht Schlusse 
gezogen werden konnen auf die Werte gewisser Differentialquotienten im ge
hemmten System, wenn ein Teil dieser Differentialquotienten bekannt ist; es 
ist ja die Eigenschaft alier thermodynamischen Beziehungen, daB sie sich vor
warts und riickwarts lesen und aufiosen lassen. Spezieli werden hier Differential-

quotienten ~~ (oder :!) aus gemessenen :; und Reaktionswarmen bestimmbar 

sein, so wie wir ja auch friiher die Untersuchung von Gleichgewichten an Stelle 
einer direkten Bestimmung von chemischen Arbeitskoeffizienten setzen konnten. 
Untersuchungen dieser Art haben wir in Wirklichkeit in §§ I6-22 gelegentlich 
schon angetroffen, indem bei Losungsgleichgewichten zunachst die Koexistenz
bedingungen fUr einen ausgezeichneten Punkt (etwa den Schmelzpunkt der reinen 
Phase .bei Normaldruck) gegeben waren undnunmehr von diesem Punkt aus 
mit Gefrierpunktsemiedrigungen (d. h. eben: Ubergang zu benachbarten Gleich
gewichtszustanden) und sonstigen, moglichst leicht zu erhaltenden Effekten 
(Entropie- und Volumdifferenzen) weitergerechnet wurde; die so gewonnenen 
Ergebnisse lieBen sich dann zur Bestimmung von Molekulargewichten gelOster 
Stoffe, d. h. allgemeiner: zur Bestimmung der Konzentrationsabhangigkeit von 
Aktivitaten oder Restarbeiten, benutzen. 

Endlich sei noch bemerkt, daB wir bei Einstoffsystemen die Gleichung 
dsr = 0 schon direkt einmal angewendet haben (§ I6, S.30I), urn daraus die 
CLAUSIUS-CLAPEYRONSche Gleichung abzuleiten, die einen Spezlalfall der Be
ziehungen darstelit, welche die Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht 
charakterisieren. 

1 Es hangt das u. a. damit zusammen, daB die zu betrachtenden gehemmten Zustll.nde 
hier einfach Zustande der reinen abgetrennten Phasen sind, wahrend in Homogengleich
gewichten die Hemmung trotz der gleichzeitigen Gegenwart aller reagierenden Stoffe vor
handen sein muG. 
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§ 30. Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht 
in Einstoffsystemen. 

tibersicht. -Wir betrachten vorwiegend die Veranderungen bei wahrendem 
Zweiphasengleichgewicht, z. B. von Fliissigkeit und Dampf oder Kristall und 
Schmelze. Wir haben dann ein vollstandiges Gleichgewicht (III, § 8), in dem 
durch eine spezifische Variable, z. B. die Temperatur, alle anderen spezifischen 
Variabeln bestimmt sind. Wird der beiden Phasen gemeinsame Druck neben der 
Temperatur als spezifische Variable eingefUhrt, so handelt es sich nur urn die 

Bestimmung von :: bei wahrendem Gleichgewicht. Werden dagegen die spezi-
d ' d " 

fischen Volume v' und v" beider Phasen neben T eingefUhrt, so sind d; und d~ 

(sowie daraus ~::') zu bestimmen; hierzu kann entweder Zl1 der Gleichl1ng 

d ~ = 0 [Sf == j (v', v", T)] noch die Gleichung dp' = dp" hinzugenommen 
werden, oder, noch einfacher, man benutzt die Zustandsgleichungen v' = t' (P, T) 
und v" - I" (P, T), nm aus den vorher berechneten zueinander gehorigen dp 
nnd d T die dv' und dv" zu bestimmen. Das letztgenannte Verfahren wird sich 

al1ch bei der Berechnl1ng der :;~ nnd ~~' empfehlen, wodurch die spezifischen 

Warmen der einzelnen Phasen bei denjenigen gleichzeitigen Temperatur- und 
Drnckanderungen bestimmt werden, die der Koexistenz zweier Phasen ent
sprechen. 

Wird anBer nach den Anderungen der spezilischen Variabeln auch noch 
nach den Anderungen von Extensitiitsgrofjen des Systems, wie dem Gesamt
volum, der Gesamtentropie oder den Mengen der einzelnen Phasen gefragt, so 
miissen noch weitere Angaben gemacht werden, urn das Verhalten des Systems 
bei Temperaturanderung eindentig festznlegen; bei Betrachtnng eines engeren 
Systems (lnit konstanter Gesamtmenge) hatten wir ja z. B. jn III, § 9, S. 201 

abgeleitet, daB bei vollstandigen Systemen eine nnabhangige Variable mehr 
vorhanden ist und demnach in ihrer Anderung bei Veranderungen des Systems 
direkt oder indirekt festgelegt werden muB als bei bloBer Betrachtnng spezi
fischer Veranderungen des Systems. In nnserem Falle erweist es sich bei dieser 
Fragestellnng am zweckmaBigsten, durch die gegebene, das Verhalten der 
dritten Variabeln festlegende Nebenbedingnng (z. B. Konstanthaltung des Volums 
oder der Entropie) zunachst die dazugehorige Veriinderung der Durchgangsreak
tionslaujzahl dg (= dn" = - dn') festzulegen und die Veranderungen aller iibrigen 
abhangigen ExtensitatsgroBen (z. B. Gesamtwarmekapazitat des Systems) 
durch dP, d T und d g auszudriicken. In dieser Weise lassen sich leicht aIle Be

. ziehl1ngen zwischen intensiven und extensiven Anderungen bei wahrendem 
Gleichgewicht in Einstoffsystemen ableiten. 

CLAUSIUS-CLAPEYRONSche Formel fiir Einstoffsysteme. Urn die zunachst 
gesuchte Beziehung zwischen dP nnd d T abzuleiten, stellen wir, wie iibrigens 
schon in III, § 16 ausgefUhrt, die Gleichung d sr = 0 fUr sr in Funktion von 
p und T auf. Da es sich hierbei nm zueinandergehorige Veranderungen eines 
Gleichgewichtsdruckes 7C (z. B. Dampfdruck) und einer Gleichgewichtstempe
ratur .{} handelt, schreiben wir gleich d7C und d'{}. Wir erhalten: 

oSi' oSi' 
dSf = aT d.{} + op d7C = o. 
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. 0 Sf ..13 • d d 0 6> d' B Da hler 0 T nach (18), § 4 allgemem = - T 1St un a ~ wegen JI. - 0 Ie e-

deutung unserer Umwandlungswarme A (S. 301) hat, wird :: = -:. Ferner 

ist :: nach (16), § 4 gleich ~, also gleich v" - v'. So ergibt sich: 

- :d-9+~d7r=Q 
d7r A A 
d8- = ·T. !8 = T (v" - v') . ( I) 

Dieselbe Gleichung hatten wir naturlich auch aus der Bedingung dft' = dft" 

ableiten konnen, wobei die Beziehungen des § 10 fur :; und ~; sowie die 

Gleichung A = T (s" - s') zu benutzen gewesen waren. Ohne diese letzte 
Gleichung hatte sich die ebenfalls wichtige Form: 

dn s" -s' 
d8- - v" -v' (2) 

ergeben. Da s = - :: und v = :g ist, finden wir hier die in § 29 Anm. S.499 
P .. 

gemachte Bemerkung bestatigt, daB zur Bestimmung der spezifischen Anderungen 
dn und d:J langs der Koexistenzkurve hier nur die Kenntnis von Ableitungen 
I. Ordnung von g, speziell von zwei spezifischen ExtensitatsgroBen der beiden 
Phasen, notwendig ist. 

Es sei noch auf eine andere Ableitung der CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen 
Gleichung hingewiesen, die scheinbar die Koexistenzbedingung nicht benutzt. 
Geht man von einem engeren Zweiphasensystem eines reinen Stoffes aus und 
berucksichtigt, daB im wahrenden Gleichgewicht alle Veranderungen an diesem 
System durch die .Anderungen des Gesamtvolums und der Temperatur ebenso 
bestimmt sind wie in einem homogenen System, so kann man auf das Zweiphasen
system die Beziehung (2Ia), I, § 8 anwenden: 

L V = T ~p 
c! T (V) . 

Da nun unabhangig von jeder Nebenbedingung :: in unserem Fall -:- ~; sein 

muB und da LV = A • :~ = ~ ist, ergibt sich auch hieraus Gleichung (I). 

Hier erweist sich jedoch die in der Annahme :: = ~; enthaltene Voraus

setzung :~ = 0 gerade als charakteristisch fUr ~~e Koexistenz der beiden 
(T) 

:Phasen, da diese Voraussetzung nur erfiillt ist, wenn die ft-Werte beider Phasen 
sich bei der Anderung des Gesamtvolums bei konstanter Temperatur nicht 
andem. 

Temperaturabhangigkeit der spezifischen Volume koexistenter Phasen. Zu
nachst wurden die Intensitatsvariabeln T und pals unabhangige spezifische 
Variabeln gewahlt. Wollen wir auch Veranderungen von spezifischen Extensitiits
variabeln der Einzelphasen untersuchen, so konnten wir, wie in der Ubersicht 
besprochen, so vorgehen, daB wir uns Sf oder ft', ft" sowie p' und P" in Abhangig
keit von derartigen spezifischen Extensitatsvariabeln (spezifische Entropie bzw. 
spezifisches Volum) gegeben denken und in diesen Variabeln die Bedingungs
gleichungen des wahrenden -Gleir.hgewichts aufstellen. Wir untersuchen zunachst ' 
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den Zusammenhang zwischen Temperatur und spezifischem Volum. Zur Auf
rechterhaltung der Koexistenz miissen die Bedingungen erfiillt sein: 

dP' = dp" } 
dp' = dp" , (3) 

oder explizite formuliert: 
op' 0P', Bp" Bp"" 
OT·dT+cv,odv =ayodT+ov"odv (4 a ) 

Die Zusammenhange zwischen den dv', dv" und dT k6nnten dann mit Hilfe 
dieser beiden Gleichungen so ausgewertet werden, daB z. B. durch eine vorge
gebene differentielle Anderung der Temperatur auch die differentiellen Anderungen 
der spezifischen Volume jeder der beiden koexistierenden Phasen bestimmt sind 1. 

Wir benutzen zur Ableitung dieser Beziehungen jedoch noch einfacher den 
anderen bereits besprochenen Weg, bei dem wir uns auf die oben abgeleitete 

Beziehung fUr :: stiitzen, also die Koexistenzbeziehungen nur durch die 

CLAUSIUS-CLAPEYRONSche Gleichung einfUhren. Wir gehen aus von: 

,ov' ov' ov' ov' dn dv =--;c--- odT+-- odp=--~ odT+--;c-- o-odT 
o T (p) op (T) 0 T (p) cp (T) d8 

und finden, durch Einsetzen von (r): 

( dV') _ Ov' + A cv' 
aT koex - dT(p) T·}8 0 BP(T)· (sa) 

Ganz entsprechend ergibt sich: 

( dV") ov" A ov" 
aT koex = aT (p) + T.}8 0 BP(T) . (S b) 

Handelt es sich speziell urn die Koexistenz von fliissiger und gasfOrmiger 
Phase in hinreichender Entfernung vom kritischen Punkt, so ist fUr die fliissige 
Phase wegen ihrer geringen Kompressibilitat das erste Glied der letzten Glei
chungen zu vernachlassigen. Ebenso lassen sich fUr die Gasphase wesentliche 
Vereinfachungen vornehmen, wenn die Giiltigkeit der idealen Gasgesetze ange
nommen werden kann sowie das spezifische Volum der Fliissigkeit (v') gegen 
dasjenige der Gasphase (v") vernachlassigt wird. Alsdann k6nnen wir setzen: 

~;:(P) = OaT (RpT) = : = v; 

Ov" _0. (RT) _ RT _ V"2 

o P (T) -tip P - - y - - RT· 

Wir erhalten dann durch Einsetzen in (S b) : 

( dv") v" ( A ) 
dT koex = T r - RT . (sc) 

Da in gr6Berer Entfernung vom kritischen Punkt A> R T zu sein pflegt, 
sieht man hieraus, daB das spezifische Volum des gesattigten Dampfes sich in 
entgt'gengesetzter Richtung (wachsende Dichte!) und in bedeutend h6herem 
Betrage mit der Temperatur andert als bei einem Gase unter konstantem Druck. 

1 Prinzipiell :3t E;<; natiirlich auch moglich, dv' oder dv" als primlir gegeben anzusehen; 
doch ist diese Art der FragesteUung nicht von Bedeutung. 
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Die Gleichungen (5a) und (5b) sind allgemein als Differentialgleichungen 
der Koexistenzkurven in (I.<!m in § 26 besprochenen v-T-Diagramm eines Einstoff
systems zu deuten (vgl. Abb. 53). 

Spezifische Warme koexistenter Phasen. Wir fragen nunmehr nach der 
Erhohung der spezifischen Entropien ds' und ds" ffir eine vorgegebene Erhohung 
der Temperatur d T bei wahrendem Gleichgewicht. Zur Berechnung ist zu 
setzen: 

d ,_ 17 s' d T + 0 s' 0 s' 0 s' d 7C 

S - 0 T (p) • BP(T)' dp = aT(p) • dT + BP(T) • (flj: ·dT. 

Unter EinfUhrung von (vgl. G-Stammbaum) : 
Os ov 
aji(T) - - oTH 

sowie von Gleichung (I) konnen wir hierfur auch schreiben: 

( d s' . 0 s' A 0 v' 
n'"oex = OT(p) - T· (v"-v') • OT(p)' (6) 

Beachten wir weiter, daB T :; die spezifische Warmeaufnahme der be

treffenden Phase unter den gewahlten Nebenbedingungen bedeutet, so erhalten 
wi: fUr die "spezifische Warme bel wahrendem Gleichgewicht"ekoex jeder dex: 
bplden Phasen, folgende Werte: . 

e' = T(~~) = e' _ _ A __ .~ 
koex d T koex P v" - v' 0 T (p) 

(d ") A '" II e" - T _s_ - e" ____ • _uv_ 
koex- dT k - p v"-v' OT( . oex p 

Handelt es sich urn die Koexistenz von kondensierten Phasen mit der Gas
phase, so ist ffir die kondensierte Phase das zweite Glied praktisch zu vemach
lassigen, weil die Volumausdehnung mit der Temperatur auBerordentlich gering 
ist. Die spezifische Warme der koexistenten Phase ist somit in diesem Faile 
praktisch gleich der spezifischen Warme bei konstantem Druck. Anders hin
gegen fur die koexistierende Gasphase. Hier kann der Ausdruck (7b) sowohl 
positiv wie negativ sein. In letzterem Falle wird namlich bei Temperatur
erhohung durch die automatisch zunehmende Kompression des Dampfes mehr 
Warme frei als zur Erwarmung bei konstantem Druck verbraucht wiirde. 

Nachfolgend sind die numerischen Daten ffir Wasserdampf bei 100° C 
angefiihrtl. 

e" = 0,47 p 

A = 538,7 
v" = 1674,0 
v' = I 

(caljg· Grad) 
(caJ/g) 
(cm3jg) 
(ernl/g) 

Ov" 
·OT(p) -

4,813 (cm3/g. Grad) 

e" 
koex 0,47 - 1,55 = - 1,08 (caljg. Grad). 

Bei der Anwendung auf gesattigte Dampfe verwendet man im allgemeinen 
zweckmaBiger noch eine andere Formel, da sowohl die spezifische Warme des 

1 Vgl. M. PLANCK: Vorlesungen tiber Thermodynamik. 6. Aufl., S.154-158. Berlin 
und Leipzig 1921. 
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gesattigten Dampfes als auch dessen Temperaturausdehnung bei konstantem 
Druck l nicht ganz einfach zu ermittelnde GroBen sind. Es gelingt, c~oex durch 
die spezifische Warme der kondensierten Phase und die Temperaturabhangigkeit 
ler Verdampfungswarme A auszudriicken, indem man die Beziehung: 

~ = @) = s" - s' 

bei wabrendem Gleichgewicht nach T differenziert. Man erhalt 2 : 

.A I (d.A) ( d s" ) ( d s' ) I" , 
- TZ + T dT koex = dT koex - dT koex = -7:. (Ckoex - Ckoex ) (8) 

oder nach (7a) und (7b): 

.A I (d.A) I .A [C v" a v' ] 
- TZ + T dT koex = T· (c; - C~) - T. (v" - v') . -~T(p) - B7'(p) . (9) 

Wir verfolgen jedoch (9) nicht weiter, sondern drucken nach (8) c~oex 
durch C~oex aus, wobei wir noch die oben begrundete Annaherungsannahme 
ck' = c' fUr die kondensierte Phase machen. Es ergibt sich: oex p 

" , (dA) A 
Ckoex = Cp + d T koex - T' (ro) 

c~ sowie die iibrigen Glieder dieser Gleichung, narnlich die Verdampfungs
wiirme und ihr Temperaturkoeffizient bei wahrendem Gleichgewicht, sind 
relativ leicht meBbar und deshalb findet man Formel (ro) hiiufiger angegeben 
als (7b). 

Fur Wasserdampf von 100° C gelten folgende Daten: 

c~ = I,or (caljg. Grad) 

A = 538,7 (cal/g) 

T = 373 (Grad) 

(:~toex = - 0,64 (caljg. Grad) 

Ckoex = 1,01 - 0,64 - 1,44 = - 1,07. 

Letzterer Wert stimmt mit dem oben erhaltenen iiberein. 
Verhalten gesattigter Dampfe bei vorgegebener Anderung des Volums. An

schlieBend an die vorstehenden Uberlegungen untersuchen wir noch das Ver-

1 Naherungsweise kann man fUr die Gasphase die GUltigkeit des idealen Gasgesetzes 
annehmen. FUr Wasserdampf bei 100° C Wiirde sich ergeben (auf I g bezogen): 

" I RT ov" R 82,04 
v = 18,02· p; aT (p) = I8,02.P = 18,02. I = 4,553· 

Durch unmittelbare Messung wird hingegen der oben angegebene Wert 4,813 gefunden. 
Die idealen Gasgesetze gelten also fUr Wasserdampf verhaltnismllBig schlecht, worauf auch 
in Beispiel 2 des Kapitel H eingegangen wird. 

2 Nach EinfUhrung des idealen Gasgesetzes kann fUr Gleichung (9) naherungsweise 
auch geschrieben werden: 

(d A) '""" , . dT koex = cp - c" 

Der hierbei auftretende Fehler ist allerdings wegen der Differenzbildung recht erheblich. 
FUr Wasserdampf von 100° C ergibt sich namlich: 

(::)koex = -0,64,; c~-c~= 0,47- 1,01 = -0,54· 
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haltnis von Eritropieanderung und Volumanderung eines gesattigten Dampfes 
bei wahrendem Gleichgewicht. Wir konnen setzen: 

( d s") 
( d S") _ dT" koex 

d v" koex - (dv'I· 
dT koex 

(II) 

Der Nenner des Bruches der rechten Seite ist stets negativ, das Vorzeichen 
des Zahlers kann positiv oder negativ sein. 1st die spezifische Warme c~oex des 
betrachteten Dampfes positiv, so muB nach (II) bei VergroBerung des spezi
fischen Volums (also bei sinkender Gleichgewichtstemperatur) Warme nach 
auBen abgegeben werden. Wird der Vorgang der spezifischen VolumvergroBerung, 
statt dessen adiabatisch vollzogen, so bleibt die Temperatur hoher als dem 
gesattigten Dampf bei dem vorgegebenen Volum entspricht, d. h. es entsteht 
ungesattigter Dampf. Umgekehrt wird bei adiabatischer spezifischer Volum
verminderung der Dampf iibersattigt und es kann sich die flussige Phase aus
bilden. Ein derartiges Verhalten zeigt z. B. Atherdampf. 1st hingegen die 
spezifische Warme des gesattigten Dampfes negativ, wie fUr Wasserdampf bei 
100° C, so muB bei Expansion zur Aufrechterhaltung der Koexistenzbedingungen 
Warme zugefiihrt werden; daher wird bei adiabatischer Expansion der Dampf 
ubersattigt, entsprechend wird bei adiabatischer Kompression der Dampf un
gesattigt. Dieses Verhalten ist z. B. fUr das Arbeiten der Dampfmaschine von 
Interesse. Analog verhalten sich die Dampfe von Azeton und Schwefelkohlen
stoff. Bei gewissen Stoffen (z. B. Alkohol) wechselt ubrigens das Vorzeichen 
der spezifischen Warme des gesattigten Dampfes mit der Temperatur. 

Verhalten engerer Zweiphasensysteme im wahrenden Gleichgewicht. Die 
spezi/ischen Anderungen in Zweiphasensystemen von gegebener Gesamtmenge 
brauchen wir nicht besonders zu untersuchen, da sie durch die vorangehende 
Berechnung bereits gegeben sind. Dagegen kann hier noch nach Veranderungen 
der Menge der einzelnen Phasen im wahrenden Gleichgewicht gefragt werden, 
femer nach den Anderungen des Gesamtvolums und der Gesamtentropie, falls 
noch durch ('ine weitere Zusatzbedingung (vgl. die Ubersicht am Anfang dieses 
Paragraphen) das Verhalten des Systems festgelegt ist. Wir studieren zunachst 
die beiden FaIle, daB bei der Temperatursteigerung das Gesamtvolum konstant 
gehalten wird (is __ .;hores Verhalten bei wahrendem Gleichgewicht) und daB die 
Gesamtentropie konstant gehalten wird (adiab2.tisches Verhalten bei wahrendem 
Gleichgewicht). In beiden Fallen berechnen wir gemaB unserem Plan zunachst 
die Anderung der Durchgangslaufzahl g, die wir neben p und T als dritte un
abhangige Variable eingefiihrt denken. 

Fur V = const haben wir auBer der allgemeinen Koexistenzbedingung noch 
dV = <> zu setzen, also: 

dV = dV' + d7)" = d (n' v') + d (n" v") 

= n' (dV') • dT + v'dn' + n". (dV") . dT + v" dn" = o}· (I2) 
dT koex dT koex 

Setzt man hierin dg = - d n' = dni!, so folgt: 

( d~) = _~. [n'. (dV') + nil (dV") ]. (I3) 
dT V,koex V - V dT koex dT koex 

Urn die Entropieanderung Cd:) bzw. die GroBe T· (::) , d. h. 
'V, koex v, koex. 

die Warmekapazitat des gesamten engeren Zweiphasensystem<; im wahrenden 
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Gleichgewicht bei konstantem Volum zu bestimmen, brauchen wir nur dS 
analog zu (12) durch dT und dg auszudrficken. 

dT k koex koex dT k koex dT v k 
fl. oex V. oex , oex ( ) 

T(dS) = LT = n ' e' + S' T(dn') + n" e" + sil T(dn") I 
, [ I A (dV')] ,,[ " A (dV") ] . 14 

= n Ckoex - v" _ v' dT + n ekoex - v" _ v' d T 
koex koex 

Aus dieser Beziehung HiBt sich z. B. die spezifische Warme eines "nassen 
Dampfes" von gegebenem Mengenverhaltnis der in Tropfenform und Dampf
form vorhandenen Substanz bei konstantem Volum errechnen. 

SolI umgekehrt S an Stelle von V konstant sein, so ist die zu (12) analoge 
Gleichung dS = ° anzusetzen: 

dS = dS' + dS" = n' (dTS') dT + s' dn + n" (dS"\ dT + s" dn" = 0. (IS) 
d koex dT-'koex 

Hieraus folgt unter Einffihrung von (7d) und (7b) sowie von A = T (s" - s') 
der Ausdruck: 

( d S) --~.[n'e' n"e" ] dT s, koex - A koex + koex' 
(16) 

Ferner erhalt man analog zu (14): 

( dV) I [(dV') (V"-v'),] 
d T s, koex = n dT koex- A ekoex 1 

+ ,,[(dV") _ (v"-v') " ] I' 
n dT k A ekoex 

oex 

Letztere Gleichung gibt somit die GraBe der notwendigen Volumanderung 
fUr vorgebene Temperaturanderung bei adiabatischer Expansion bzw. Kom
pression. 

Ferner kann man (f~) sowie (:;) durchDivision von (13) und (14) 
v, koex S, koex 

bzw. (16) und (17) berechnen. Der lt~tztere Ausdrilck erganzt das qualitative 
Ergebnis, das auf S.S07 in AnschluB an Gleichung (II) fiber das Verhalten 
von gesattigten Dampfen bei adiabatischer Expansion bzw. Kompression er
halten wurde. 

Diese Rechnungen magen zur Erlauterung der Methode genfigen. Bedeutend 
einfachere Verhaltnisse erhalt man, wenn Konstanthaltung von p oder T bei der 
Veranderung des engeren Systems vorgeschrieben ist; dann ist bei wahrendem 
Gleichgewicht auch die andere dieser beiden GraBen unveranderlich und g 
einzige unabh1i.ngige Variable. Dann wird z. B. d V = (v" - v') d g, d S = 4- d g , 

so daB durch eine vorgegebene Anderung einer der drei GraBen V, Soder g die 

heiden fibrigen bestimmt sind. Speziell ergibt sich hieraus fUr T (dVS) = LV 
d p, koex 

der bei der zweiten Herleitung der CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen Gleichung (S. 503) 

schon benutzte Wert -,-!!--,-, und umgekehit laBt sich die Reaktionswarme A 
v -v 

bei Kenntnis der spezifischen Volume aus der latente Volumwarme des Zwei
phasensystems von konstantem p und T berechnen. 

Dreiphasengleichgewichte in Einstoffsystemen. Sollen drei Phasen eines 
Einstoffsystems miteinander im Gleichgewicht sein, so ist keine Variation der 
Intensitatsvariabeln oder der spezifischen BestimmungsgraBen der einzelnen 
Phasen mehr moglich, wie bereits in § 8 auseinandergesetzt wurde. Bei willkfir-



Allgemeines iiber Zweiphasengleichgewichte in Zweistoffsystemen. 509 

licher Anderung von Temperatur oder Druck muB daher mindestens eine der 
Phasen verschwinden. Bei willkiirlicher Anderung der Entropie (durch Warme
austausch) und des Volums des Gesamtsystems, finden lediglich Stoffiibergange 
zwischen den drei Phasen statt, bis eine derselben aufgebraucht ist. Die GraBe 
dieser Stoffiibergange ist durch folgende Gleichungen bestimmt: 

dn'-+ dn" + dn'" = ° 
v'dn' + v" dn" + v'" dn'" = dV }. 
s'dn' + s" dn" + s'" dn'" = dS 

(18) 

1m Bedarfsfalllassen sich hieraus durch Auflasung mit Hilfe von Determi
nanten die Massenveranderungen der einzelnen Phasen ohne weiteres angeben. 

§ 31. Veranderungen bei wahrendem Gleichgewicht in 
Mehrstoffsystemen. 

Allgemeines tiber Zweiphasengleichgewichte in Zweistoffsystemen. Wir 
gehen nunmehr zu Mehrstoffsystemen iiber und behandeln zunachst als ein
fachsten Fall: zwei Komponenten in zwei Phasen. GemaB unserm auch auf 
Zweistoffsysteme anwendbaren allgemeinen Plan (S. 502, § 30), werden wir zu
nachst die Beziehungen zwischen den Anderungen der spezifischen Bestimmungs
graBen ermitteln. Wahlen wir hierfiir die Temperatur, den Druck und die beiden 
Zusammensetzungen x~ und x~ der koexistenten Phasen, so lauten die ein
schrankenden Bedingungsgleichungen fiir die Veranderungen bei wahrendem 
Gleichgewicht: d stl = 0 und d st2 = 0, oder: 

d.u~ = d .u~' , 

d.u~ = d.u~. 
(I a) 

(I b) 

Entwickeln wir diese Differentiale nach den unabhangigen Variabeln d T, dP, 
d x~ und d x~, so folgt hieraus: 

o p! 0 p! 01'-' op" 0 1'-" 0 (t" 

c~ dT+ Opl dp+ 0) dx~=-o; dT+ Opl dP+ 0)' dx~ (za) 
2 2 

01'-' (3 It' 01'-' 01'-" 0 1'-" C 1'-" 
(3 }- d T + 0 p2 d P +jjx~' d x~ = -0; d T + 0 p2 d P + 0 ), d x~. ( 2 b) 

2 2 

Die Differentiationen der fl nach den X2 sind hierbei, wie S.22I, so zu 
rechnen, daB sich die Xl gleichzeitig urn entgegengesetzte Betrage verandern. 

Nach (12) und (13), § 10, gilt: 

Analog ist nach (10) und (13), § 10: 
'Cft1 l-p- = VI 
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Endlich kann nach (24a), § lO, gesetzt werden: 

ferner unter Benutzung von (II) aus § 27: 

(JIg _ Of.tl + Of.ts 
ox2 - - ax. ox •. 

2 
Sodann folgt: 

Aus diesen Gleichungen sind, bei Kenntnis der partiellen Entropien, der 
~B 

partiellen Molvolume, sowie der GroBen ; ; ffir beide Phasen, alle Beziehungen 
x 2 

abzuleiten, die zwischen den dP, d T und beiden d x bei wa.brendem Gleichgewicht 
bestehen; insbesondere sind, wenn eine dieser vier spezifischen Veranderungen = 0 

gehalten wird, die iibrigen drei durcheine von ihnen bestimmt. 
Fiihren wir noch statt der Differenzen s"- s' und v"- v' die Werte ein I : 

(6) 

und 

(7) 

so erhalten wir die mit (5a) und (5b) aquivalenten Gleichungen: 

" 02g" " _ , 02g' , 
- 6 1 dT + ~l dp - x2 Ox" 2- dX2 + x2 OX'2 dX2 = 0, (8a) 

2 2 

02g" 02 g' 
- 6 2 dT + ~2dp + (l- x~) 0 "2 dx~- (I - x~) F'2dx~ = o. (8b) x 2 x 2 

Diese Gleichungen hatten sich noch direkter aus den Gleichungen d~I = 0 

und d~2 = 0 unter Benutzung entsprechender Hilfsbeziehungen ergeben. 
Die Zusammensetzung der koexistenten Phasen als Funktion der Temperatur. 

Zunachst wollen Wir den Druck als konstant betrachten (dP = 0). Dann konnen 
wir aus (8a) und (8b) dx~ und dx~ durch dT bestimmt ansehen. Wir multipli
zieren (8a) mit I - x~, (8b) mit x~ und addieren. Hierbei fallen d~e Glieder 
mit d x~ weg. Aus derresultierenden Gleichung wird d x~ berechnet (Gleichung 9 a). 

1 Es ist wieder wegen se = 0 zu setzen: 2 = A • 
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In analoger Weise wird zur Berechnung von dx~ das Differential dx~ eli
miniert, indem (8a) mit I - x~, (8b) mit x~ multipliziert und addiert wird. 
Ais Ergebnis folgen die beiden Gleichungen: 

( dX') x"6 + (I-X") 6 x"A + (I-x")A 2 2 2 2 1_ 2 2 2 1 

dT koex=- (x"-x'). 02 g' --(-x"-X')'T' (!2 g" 
2 2 0 X' 2 2 2 0 X' 2 

2 2 

(ga) 

x~ 6 2 + (I - x~) 6 1 x~ .12 + (I - X~) Al 
O~2 " O>2 g"-

(x" _ x') • ___ g_ (" I <J x -X).T.---
2 2 0 x" 2 2 2 C x" 2 

( dX") d;- koex=-
(gb) 

2 2 

Als besonderen, bereits fruher eingehend behandelten Spezial£all erwahnen 
wir hierzu: x~ = 0 oder x~ = I, d. h. die eine Phase (") enthalt praktisch nur 
die eine Komponente. Dann erhalten wir die ahnlich schon in § 20 abgeleiteten 
Formeln ~ur den Gang der Loslichkeit fester Stoffe mit der Temperatur oder 
nach Integration diejenigen fill Gefrierpunktserniedrigung sowie Siedepunkts
erh6hung durch nicht fluchtige Zusatze. 

Die hier abgeleitete Formeln unterscheiden sich jedoch insofern von den
jenigen in § 20, als dort nicht der Molenbruch x~ der koexistierenden Misch
phase als Funktion der Temperatur erhalten wurde, sondern die zugehorige 
Restarbeit. Wir gehen dem Zusammenhang beider Darstellungen fUr den prak
tisch wichtigen Fall der Loslichkeit des reinen Stoffes 2 naher nach und wollen 
die Aquivalenz beider Formeln zeigen. Fur den zu betrachtenden Spezialfall 
(x~ = I) erhalt (ga) folgende Form: 

(dX') A2 
liT koex = - 02 g' 

(I-x~).T. dX~2 
(ga') 

Einfiihrung von (4 b) ergibt: 

02 g ' _ I (!f.l~_ I af~ 
ox'2 - I - x'' ax' - I - x'' aX" 

2 2 2 2 

Wir setzen ferner Jur A2 als Dbergangswarme des Stoffes 2 aUs der Misch
phase in die reine Phase des Stoffes 2 dessen letzte Losungswarme A(satt) (S. 2g2) 
mit umgekehrtem Vorzeichen, weil diese als Dbergangswarme in der entgegen
gesetzten Richtung definiert ist. Vnter gleichzeitiger Benutzung der auf S. 2g2 
und 293 entwickelten Zusammenhange ist zu setzen: 

A2 = - A(satt) = - (A(x. = 0) + ttJ2) . 

Nunmehr konnen wir fill die Anderung der Restarbeit der zweiten Kom
ponente in der Mischphase unter Aufrechterhaltung der Koexistenzbedingungen 
folgenden Ausdruck aufstellen1 : 

d(;)=[OoTG~) +o~,G~) .(~;~) ]dT=[-i:+Ac::t)]dT=A(,,:;-;O)dT. (10) 
Xs' 2 T koex 

Durch Differentation von (8), § 20 erhalten wir aber dasselbe ResultaP und 
damit ist die Aquivalenz beider Entwicklungen gezeigt. Gleichzeitig sieht man 
auch den inneren Grund, warum in § 20 nicht eine Formel fUr die unmittelbar 

o (f') tl.1 
1 Man beachte: oT ; = - i-! [§ II (23) sowie S.292 ]. 

2 Uber Vorzeichendefinition vgl. S.348 im AnschluB an (8), § 20. 
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zu beobachtende LOslichkeit als Funktion der Temperatur erhalten wurde, was 
gerade in praktischer Hinsieht am wiehtigsten erscheinen konnte. Formel (10) 
kann namlich ohne weiteres integr.~ert werden, wei! die rechte Seite lediglich 
Funktion der Tempetatur ist, wahrend eirie Trennung der Variabeln T und x~ 
in (ga) nieht ohne weiteres zu erreichen ist. Gerade auf die Erlangung inte
grierter Formeln zur Vberbruckung endlicher Intervalle mit unmittelbar meB
baren GroBen kam es uns aber in § 20 an. 

Wie schon auf S. 2g3 erwrumt, konnen erste und letzte Losungswarme ent
gegengesetzte Vorzeichen haben. Z. B. ist fur Natriumhydroxyd gegenuber 
Wasser die erste Losungswarme stark negativ (groBe Warmeabgabe beim Losungs
vorgang). Trotzdem nimmt die LOslichkeit mit steigender Temperatur zu, weil 
die letzte Losungswarme, die in (ga) auftritt (Ala = - }..(satt»), negativ ist. Die 
durch die absolute Temperatur dividierte Restarbeit bzw. die Aktivitatl einer 
gesattigten Natriumhydroxydlosung muI3 hingegen mIt steigender Temperatur 
abnehmen. 

Neigungen der Solidus- und Liquidus-Kurven. Fur die weiteren Folgerungen 
sei zunachst festgestellt, daB in den Gleichungen (ga) und (gb) im Nenner die 

GroBe :2g2 = - ~.ul + :.u2 nach §25, S. 458 und 459, stets positiv £st, falls, wie 
x2 X2 X2 

immer, nieht existenzfahige labile Systeme ausgeschlossen sind. Infolgedessen 
ist durch das V orzeichen der im Zahler stehenden Warmeubergiinge sowie des 
Gliedes x~ - x~ im N enner das V orzeichen des gesamten A usdrucks bestimmt. 
Das Vorzeichen des Ziihlers ist von Fall zu Fall verschieden. 1m allgemeinen 
erfordert der Ubergang jedes Stoffes· von einer festen in eine flussige Phase 
und ebenso der Vbergang von einer festen oder fliissigen in eine gasfOrmige 
Phase, Zufuhr von Warme; wahlen wir die bei hoherer Temperatur bestandige 
Phase als (')-Phase, so sind also ffir die Vbergange (') -+ (") die Ubergangs
warmen Al und Aa negativ. Auf einige bemerkenswerte Ausnahmen (Losungs
warme von Salzen in wasseriger Losung sowie von gasformigem Wasserstoff 
in Metallen) wurde . bereits in § 28 hingewiesen. Von diesen Sonderfallen sei 
jedoch zunachst abgesehen. Dann erhalten wir zunachst das Resultat, daB 
dx' dx" 
d T und d T im allgemeinen dasselbe Vorzeiehen haben 2. . Dieses sowie die 

folgenden Beziehungen illustrieren wir am einfachsten an den schon in § 27 be

sprochenen T-x-Diagrammen. Die reziproken Werte: :~ und ;:" sind sodann 

gleich den Tangenswerten der Neigungswinkel der einzelnen Kurven. Betrachten 
wir das in Abb.67 (S.485) wiedergegebene Schmelzdiagramm, so sehen wir, daB 
entsprechend der aufgestellten Beziehung, die zu einer Temperatur (Ordinaten
wert) gehorenden Neigungswinkel der s-Kurve und der I-Kurve3 dasselbe Vor
zeiehen aufweisen. Gleiehzeitig konnen wir noch mehr aussagen. Wird die flussige 
Phase durch den Phasenindex ('), die zugehorige koexistente feste Phase durch 
(") gekennzeiehnet, dann sind, wie wir oben feststellten, Al und .12 im allgemeinen 

negativ. Foiglich ist nach (ga) und (gb) das Vorzeichen von :~ und :~, das 

gleiche wie das Vorzeichen von (x" - x'). Beginnen wir das erwahnte Diagramm 
von links nach rechts fortschreitend daraufhin zu betrachten, so sehen wir, 

o (1' 0 In ' 
1 Man beachte: oTt .;) = R 0;2. 

2 Wir verstehen im folgenden unter den x immer die GroBen XI. 

3 Als s-Kurve (s = solidus = fest) wird. wie in § 22 die T-x-Kurve der koexistenten 
festen Phase. als I-Kurve (I = liquidus = fliissig) die T-x-Kurve der koexistenten fliissigen 
Phase bezeichnet. 
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daB bei kleinen Werten von x zunachst ein Gleichgewicht zwischen der fliissigen 
Phase und der festen Phase der zweiten Komponente vorhanden ist, wobei x" < x', 

folglich d ~ und d ~, negativ ist, d. h. die Temperatur sinkt bei zunehmenden 
dx dx 

x' bzw. x". Dann tritt als neue feste {")-Phase eine chemische Verbindung der 
Komponenten bzw. eine geordnete Mischphase mit hoherem Gehalt an I als 

die Schmelze auf. Hier ist also zunachst x" - x' positiv, folglich :~ und ;:" 

positiv. SchlieBlich whd x" - x' gleich Null, folglich :~ und :;" ebenfalls 

gleich Null. Sowohl die s-Kurve wie die I-Kurve durchlaufen ein Maximum. Bei 
weiterem Fortschreiten nach Techts wird sodann x" < x' und entsprechend 

~~ und :;" negativ. SchlieBlich besteht dann noch ein Gleichgewicht zwischen 

der fliissigen Phase und der nahezu reinen festen Phase der ersten Komponente; 
bezeichnen wir in diesem Gebiet die fast reine feste Phase mit (If), so ist hier 

" , d h dT . dT .. AI B· . I f··· d t x > x, a er dx' SOWle dx" POSltlV. s elsple ur eln an ers gear etes 

Schmelzdiagramm sei auf Abb. 68 hingewiesen (Typus N atriumnitrat/Silbernitrat). 
Zustandsfeld I bezeichnet die fliissige Phase, II die feste Phase der zweiten Kom-

I 

T III 

1 Jl 

_x 

Abb. 68. T-x-Diagramm eines Zweistoffsystems mit 
einer fliissigen Phase (I) und zwei festen Phasen (II 

und III) begrenzter ~hbarkeit. 

_x 

, , , , , 

Abb. 6g. T-x-Diagramm eines Zweistoffsystems 
mit riickHiufiger Liquidus·Kurve. 

ponente, III die feste Phase der ersten Komponente. Hier ist im ganzen Gebiet x' 
(fliissige Phase) kleiner als der zugehorige x"-Wert der koexistenten festen Phase. 
Infolgedessen weisen auch-die Koexistenzkurven der fliissigen und festen Phasen 
(nicht a~r die der festen Phasen unter sich I), notwendig eine positive Neigung 
gegen die Abszissenachse auf. 

Falls die bisherigen Annahmen iiber das Vorzeichen des Zahlers (Warme
aufnahme beim Vbergang in die fliissige Phase) in (9a) bzw. (9b) nicht erfiillt 
sind, treten sog. riicklaufige Gleichgewichtskurven auf. Ein schematischer Fall 
ist in Abb. 69 wiedergegeben. Wie schon erwahnt, findet er sich vor allem bei 
Systemen SalzjWasser. Auf die in realen Fallen noch vorhandenen weiteren 
Komplikationen sei an dieser Stelle nicht naher eingegangen. In Abb. 69 treten 
die s-Kurven nicht besonders in Erscheinung, weil sie als senkrecht verlaufende 
Geraden gezeichnet sind, entsprechend der Annahme, das die einzelnen festen 
Phasen innerhalb der DarsteUungsgenauigkeit als rein angesehen werden konnen. 
1m Sinne der Formeln (9a) und (9b) ist der nahezu senkrechte VerIauf der 

Schottky, Thermodynamik. 33 
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"2 " 
s-Kurven dadurch bedingt, daB ~ ~'2 sehr groB ist (vgl. hierzu die g-x-Diagramme 

Ox 

in § 27). Folglich ist auch ~~, sehr groB. 

Ganz analoge Betrachtungen gelten auch fiir das Gleichgewicht zwischen 
kondensierten Phasen und der Gasphase, da hier ebenfalls im allgemeinen anzu
nehmen ist, daB Stoffiibergang nach der Gasphase Zufuhr von Warme erfordert 
(AI und A2 bzw. @51 und @52 positiv). Auf derartige Diagramme wird spater noch 
im einzelnen einzugehen sein. In der Nahe des kritischen Punktes finden sich 
allerdings auch abweichende Verhaltnisse. 1m einzelnen sei jedoch nicht naher 
darauf eingegangen und auf die Darstellungen bei VAN DER WAALS-KoHNSTAMM I 

verWlesen. 
Koexistenzkurven von zwei fliissigen (oder festen) Phasen. Wesentlich anders 

liegcn die Verhaltnisse fUr das Gleichgewicht zwischen zwei flUssigen Phasen 

(bzw. zwci festen Mischphasen). Hier kann iiber das Vorzeichen von ~ ~ und ;:,-, 

nichts allgemein vorausgesagt werden, da ja beide Phasen zunachst gleich
berechtigt sind. Sehr haufig wird der in Abb. 70 wiedergegebene Typus eines 

-
\ 

I \ 
T L 

r~~ 
-x 
Abb. 70. T·x-Diagramm eines Zwei
stoffsystems mit oberem kritischen 
Mischungspunkt der fliissigen Phasen. 

T-x-Diagramms beobachtet. Dieser FalllaBt sich 
am einfachsten dadurch charakterisieren, daB man 
sagt, die Laslichkeit jeder der beiden fliissigen 
Phasen in der anderen nimmt mit steigender Tem
peratur zu, bis schlieBlich beide Phasen miteinander 
identisch werden. 

Ein naheres Verstandnis dieses Falles auf Grund 
gegebener thermischer GraBen ist auf Grund fol
gender Uberlegungen maglich. Werden 1- x2 Mol 
der reinen Phase der ersten Komponente mit x2 

Mol der reinen Phase der zweiten Komponente 
isobar und isotherm, aber irrevcrsibel vermischt, 
so ist diese (positive oder negative) irreversible 
Mischungs-Warmeaufnahme, die mit fii bezeich
net sci, ebenso groB, als wenn x2 Mol von 2 und 
Xl = 1- x2 Mol der in relativ viel graBerer Menge 

vorhandenen Mischphase von der Zusammensetzung Xl' X 2 , irreversibel zu
gemiscbt wiirden. Wir erhalten also: 

fii = (I - x2) ttl1 + x2ttl2 (II a) 

(fii = abgegebene Mischungswarme pro Mol mit umgekehrtem Vorzeichen; vgl. 
auch § 15, S.295). Wird andererseits die Vermischung bei gleichem Anfangs
und Endzustand reversibel -durchgefiihrt, so ergibt skh fUr die Summe der 
hierbei zuzufiihrenden Arbeit und Warme folgender Ausdruck, der nach (8), 
§ 5, dem obigen Wert gleichzusetzen ist: 

fii = [( I - x 2) II + x2I2J + T [( I - x2) 51 + x2 • 5J . (II b) 

AIle RestgraBen II' 51' ttll bzw. f2' 52' ttl2 beziehen sich hierbei auf die beiden 
reinen Stoffe I bzw. 2 als Bezugszustand. 

Durch Differentation nach X 2 folgt: 

X. XI Xz (IIC) 
: ffi = 12 - II + [(I - x2) : II + X 2 : ~ J I 

+ T(52 -51) + T[(I - x2) :!~ + X 2 :!:J . 
1 Lehrbuch der Thermostatik, 3. Aufl. Leipzig 1928. 
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1m letzteren Ausdruck sind zunachst die in eckigen Klammern stehenden 
Ausdrucke nach § II, (27) gleich Null zu setzen. Alsdann erhaIt man durch 
Kombination der heiden letzten Gleichungen folgende Ergebnisse: 

(I2a) 

(I2b) 

Diese Werte, auf be ide koexistenten Mischphasen angewandt, sind nunmehr 
in (9a) und (9b) einzufUhren, wobei zu beachten ist, daB 

6 1 = s~ - s~ = (81 + i.i~') - (81 + 5~) = 5~ - 5~ 

6 2 = s~ - s~ = (82 + 5~) - (82 + 5~) = i.i~ - 5~ 

ist, sowie wegen der gleichen Bezugszustande fUr beide koexistenten Misch
phasen und zufolge der Gleichheit der fl: 

f~' = f~ und l~ = f~ . 
Sodann erhalt man: 

( d X') I {a ffi' ffi" ...L. ffi'} d; =~-g'. BXT - x"-x' , 
koex T.-- 2 2 2 a x'2 

2 

(dX~') I {Offill ffi"- ffi1 
dT = 02 g"· ox" - x" - x' . 

koex T.-- 2 2 2 
ox"2 

(I3 b) 

2 

Die in geschwungenen Klammern stehenden GroBen finden an Hand eines 
w-, x-Diagramms eine anschauliche Deutung. Diese Ausdrucke konnen namlich 
(Abb.7I) gedeutet werden als Differenzen zwischen den Tangenswerten der 
W, xz-Kurvensteigungen an je einem der Koexistenzpunkte Q' und Q" und den 
Tangenswerten der von Q' nach Q" gezogenen Sehne. 
Abb. 7I gilt fUr den Fall, daB die Mischungswarme 
im ganzen Bereich negativ, fi) also positiv ist; dann 

e:--.------------ ----
------_ ' ......... L1" 

---"~ 

ist fUr den Punkt Q' (kleineres x2) die gekennzeich
nete Differenz positiv, fUr Q" (groBeres x2) negativ1• 

In diesem FaIle muB also nach (I3) bei Erhohung iii 

der Temperatur, der Gehalt an der zweiten Kompo- 1 
nente in der (,)-Phase, mit dem kleineren x2-Wert, X z 
zunehmen, wahrend er in der anderen Phase abo L._-+'---X-2------iF-~ 
nimmt. D. h. beide Phasen niihern sich in ihrer Zu
sammensetzung bei Steigerung der Temperatur. Falls 
die Flussigkeit nicht vorher verdampft, beobachten 
wir sodann einen oberen kritischen Mischungspunkt 

Abb. 71. Mischungswiirme (S) fUr 
die fliissigen Phasen ernes Zweistoff
systems als Funktion del Zusammen-

setzung (x,). 

(vgl. Abb.70). 1st hingegen die Mischungswarme positiv, also W negativ, so 
beobachten wir gerade das umgekehrte Verhalten. Auch solche FaIle sind be
kannt, z. B.Triathylamin und Wasser. 

Als hesonders merkwtirdige Beispiele, die sowohl den ersten wie den zweiten 
Spezialfall in verschiedenen Temperaturgebieten reprasentieren, seien die Ge-

1 Der Kurvenverlauf im phaseninstabilen Gebiet ist punktiert gezeichnet, die Sehne 
gestrichelt; es ist bei der Zeichnung des vollstandigen W-, x-Diagramms natiirlich wieder 
angenommen, daB die Mi/lchphase in phaseninstabile Gebiete hinein verfolgt werden kann. 

33· 
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mische init geschlossener LOsllchkeitskurve (Abb.72) erwahnt, z. B. Nikotin 
und, Wasser. Bei einer gewissen Temperatur (Punkte C und D) weisen hier die 

nach (I3a) und (I3b) zu berechnenden :; den Wert Null auf. Die Zweiphasen

kurv~ in Abb. 77. verlauft daher in diesen Punkten senkrecht zur Abszissenachse. 

, 
L 

'" 

Das ist offenbar dann der Fall, wenn der eine der 
in geschwungenen Klammem stehenden Ausdriicke 
in (I3a) bzw. (I3b) gleich Null ist oder, wenn in 
dem entsprechenden tV-, x-Diagramm die Richtung 
der Kurventangente in einem der Punkte Q' oder 
Q" mit der entsprechenden Sehne Q' Q" zusammen-

\ faIlt, Was natiirlich einen Wendepunkt in der fU-, 
xa-Kurve zwischen Q' und Q" voraussetzt. 1m ein
zelnen sei hierauf nicht naher eingegangen, jedoch 
darauf hingewiesen, daB die hierffir in Betracht 

u kommenden Temperaturen, die den Punkten C und 

T '", , 

1 '----_' __ ....... ___ /_/_--l 

D in Abb.72 entspJechen, keineswegs ffir beide 
koexistenten Phasen identisch sind, wenn sie auch 
im allgemeinen nicht allzuweit voneinander ent
femt liegen. 

Die Zusammensetzung der beiden koexisten
ten Phasen als Funktion des Druckes. In ganz 

Abb.72. T-z-Diagramm eines Zwei- analoger Weise kann man nach der Anderung der 
stoffsystems mit geschlossenem Ent-
mU;chungsgebiet der flilssigen Phasen. Zusammensetzung der koexistenten Phasen bei Ver-

__ x 

anderungen des Druckes bei konstanter Temperatur 
fragen. In den Formeln (5a) und (5 b) ist dann d T an Stelle von dp gleich Null 
zu setZen. Die Auflosung fiihrt zu folgendem Erge bnis: 

( dX~) = x~' (v~' -v~) + (I - x~') (v:' - v:) 
d '-2 " , 

P koex (X"- X'). ~ . 
2 2 0 x,a 

. 2 

(dX") x' (v"-v') + (I-X') (V"-v') 2 22·2 211 
dp = 01 " • 
. koex (X'; - x') . _c_ 

2 2 ox"i 
2 

(I4b) 

Diese Gleichungen bzw. ihre Reziproken, die die Dampfdruckanderungen 
mit der Konzentration je einer der beiden Phasen angeben, konnen wir eben
falls als Verallgemeinerungen der Gleichungen schon friiher behandelter Spezial
fiille betrachten: Dampfdruckanderung verdiinnter LOsungen fliichtiger und 
nichtfliichtiget Stoffe mit der Konzentration des Fremdstoffp's (iiber die auch 
hier auftretenden Unterschiede in der Behandlungsweise gegeniiber § 20 gelten 
analoge Bemerkungen wie auf S.5II/I2). Geometrisch konnen diese Gleichungen 
als Differentialgleichungen fiir die Kurven in den schon friiher in § 27 be-
sptochenen . p-x-Diagrammen aufgefaBt werden. d ' d " 

1m besonderen sei darauf aufmerksam gemacht, daB d; und d; unendlich 

bzw. ;~" sowie /;:, gleich Null werden, wenn x,j - x' = 0 ist, d. h. beide Phasen 

gleiche Zusammensetzung haben. Fiirx" = x' ist somit sowohl fiir die (P, x)
Kurve wie ffir die (p, x")-Kurve ein Extremum im p-x-Diagramm (x als Abszisse) 
zu erwarten; d. h. beide Kurven beriihren sich mit horizontaler Tangente. Speziell 
ffir die Koexistenz zwischen fliissiger und gasformiger Phase erhalten wir, da 
die Nenner von (9) und (I4) gleichzeitig gleich 0 werden und die Vorzeichen 
.der A und v"- v' beide positiv sind, ein Minimum im p-x-Diagramm, wenn ein 
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Maximum im T-x-Diagramm vorliegt. Umgekehrt entspricht einem Maximum 
im p-x-Diagramm ein Minimum im T-x-Diagramm. Dieser Satz wird als Regel 
von KONOWALOW-GIBBS bezeichnet. Er wurde r878 von GIBBS sowie r88r von 
KONOW ALOW the ore tisch abgeleitet und von letzte
rein an Hand experimenteller Daten diskutiert. 

Daraus, daB die Partialvolume fur die Gas
phase im allgemeinen wesentlich groBer als ffir 
die fllissige Phase sind, konnen wir ferner aus 
(I4a) bzw. (I4b) weiter folgern, daB die Stei
gungen der (p, x)-Kurven koeJl.istenter Phasen 
in zugehorigen Koexistenzpunkten (P' = P") stets J1-
das gleiche Vorzeichen haben, sowie ferner, daB 
der Gesamtdruck steigt, wenn wir die Konzen- 1 
tration der in der Gasphase in relativ groBerer 
Menge vorhandenen Komponenten (fltichtigere '------

_x Komponente) erhohen. Dieser Satz wurde eben
falls von KONOWALOW gefunden. Er ist freilich, Abb. ~;~te;;sXi~ia:i~~e~n~b~~~istoft
ebenso wie die KONOwALow-GIBBssche Regel, nur 
dann gilltig, wenn die tiber das Verhaltnis der spezifischen Volume gemachte 
Annahme zutrifft. Tatsachlich werden in der Nahe des kritischen Punktes 
auch abweichende Erscheinungen beobachtet (vgl. Abb. 73)1. 

Urder Umstanden kann es bequem sein, die Formeln (I4a) und (I4b) auch 
noch in anderer Gestalt zu schreiben. Falls das Gesamtvolum yom Druck wenig 
abhangt, wie bei kondensierten Phasen, betrachten wir zweckmaBigerweise statt 
der partiellen Molvolume VI' V~ und v~, v~ beider Phasen, besser die totalen 
Molvolume v' und v" in Funktion der Zusammensetzung als gegebene GroBen 
und erhalten dann die zu (I3a) und (I3b) analogen Formeln: 

( d x ~ ) I { 0 v' v" - v' } 
dp = - 0·'" . ox' - x"-x' koex __ 5_ 2 2 2 

o X~2 
(dX") {- " " '} 2 I Ov V -v 

dP = - (jZg" • ox" - x"-x' . 
koex 2 2 2-

ii x"~ 
2 

(Isa) 

(ISb) 

Zur Diskussion dieser Formeln sei auf das tiber die Formeln (13) Gesagte 
verwiesen. Bei dem geringen praktischen Interesse des Druckeinflusses auf die 
Koexistenzbedingungen kondensierter Phasen ertibrigt es sich, naher hierauf 
einzugehen. 

Temperaturabhangigkeit des Koexistenzdrucks fUr konstante Zusammen
setzung der einen koexistenten Phase. Die Gleichungen (8a) und (8b) konnen 
wir auch dazu benutzen, urn bei gegebener Veranderung der Temperatur d T 
nach der Veranderung des Druckes dP zu fragen, wenn die Zusammensetzung 
der einen Phase konstant .bleibt (dx~ = 0). Wir erhalten folgendes Ergebnis: 

( d P) _ X~62+ (1-x~)61 x~A2+ (I-x~)Al 
aT koex, (x.') - x~~\ + (I - x~) ~l T[X~~2 + (I - xl;) ~lJ (16) 

Diese Formel, die ein gewisses Analogon der CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen 
Formel § 30, (I) flir Zweistoffsysteme darstellt, konnen wir insbesondere als 
Ausdruck ffir die Temperaturabhangigkeit des Dampfdrucks (Summe cler Partial
drucke) einer fltissigen oder festen Mischphase (') auffassen, deren Molenbruch x~ 

1 1m einzelnen siehe VAN DER WAALS-KoHNSTAMM: a. a. O. 
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konstant bleibt, wahrend die Zusammensetzung des Dam:;>fes im Ausgangs
koexistenzpunkt durch x~ gegeben ist. 
.. Gleichzeitig konnen wir auch aus (8a) und (8b) die Veranderung in der 

Zusammensetzung der anderen koexistenten Phase dx~ finden. Wir erhalten: 

( d ~~) I!Rl • 6;1 - !R2 • 6 1 

d T • = o~ g" • x"!R + (I - x")!R . koex. (x.) __ 2 2 2 1 
C x" 2 

2 

Da wir flir das Gleichgewicht zwischen fliissiger und gasformiger Phase 
die spezifischen Volume der fllissigen Phase gegen diejenigen der Gasphase ver
nachlassigen konnen und liberdies im allgemeinen flir die Gasphase die spezi
fischen Partialvolume einander gleich sowie gleich dem spezifischen Gesamt
volum setzen (~l = ~2)' Hillt sich letztere Formel folgendermaBen vereinfachen: 

(dX") 1 1 d; . = (j2 g" • (62 - 6 1) = C;2 g" • 
koex, (x.) __ __ 

OX"2 o X" 2 
2 ~ 

(18) 

(flir Dampfgleichgewichte). 

Bei TemperaturerhOhung steigt somit iiber einem Kondensat von gegebenem 
Mischungsverhiiltnis der relative Gehalt derienigen Komponente, welche die gropere 
Verdampfungswiirme aufweist. 1m librigen kann hier nach (3b) und der Formel 
auf S.279 der Nenner, der sich auf die Gasphase bezieht, noch folgendermaBen 
entwickelt werden: 

f2 g" 0 .lt~ C !t~ R T 

ox" 2 =1i~'T - ex" = X (I --X) . 
2 2 2 2 2 

Ganz dieselben Entwicklungen gelten auch flir ausgezeichnete Systeme, 
in denen x"= x' ist. Da jedoch dann nach (14a) und (l4b) der Druck sich nicht 
mit Konzentration einer der Phasen, sondern nur mit der Temperatur andert, 
bleibt (16) hier auch unabhangig von der Bedingur.g x~ = const gliltig. 

Dreiphasengleichgewicht in Zweistoffsystemen. Zur Untersuchung der 
spezifischen Variationsmoglichkeiten flir ein Zweistoffsystem mit drei koexi
·stenten Phasen liegt es nahe, an die Gleichungen (Ia) und (Ib) anzuknlipfen 
und flir die Variationen folgendes Gleichungssystem anzusetzen: 

d.u~ = d.u~ = d.u~" 

d.u~ = d.u~ = d.u~' . 

Das sind vier voneinander unabhangige Gleichungen mit insgesamt flinf 
Unbekannten (P, T, x', x", x'''). Wenn somit eine spezifische Variation gegeben 
ist, sind die. vier librigen hierdurch bestimmt (vollstandiges oder monovariantes 
Gleichgewicht, S.198). Diese Aufgabe kann man sich jedoch durch folgenden 
von GIBBS eingeflihrten Kunstgriff wesentlich erleichtern, indem man nebenp 
und T die chemischen Potentiale an Stelle der M olenbriiche als unabhiingige Variable 
einfiihrt. Wenn namlich, wie in diesem FaIle, aIle unabhangigen Variabeln In
tensitatsvariabeln sind, wird die in § 25 allgemein definierte charakteristische 
thermodynamische Funktion: 

(19) 

gleich Null, wei! U nach § 10, Gleichung (21) (G"':'" n1.ul + nz.uz) und der De
finition von G (= U - T S + PV) gleich dem in eckigen Klammern stehenden 
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Ausdruck istl. Folglich ist auch das totale Differential der charakteristischeIi 
thermodynamischen Funktion X gleich Null: 

ox ox ox ox 
dX=~TdT+~p dp+~-dfll+-",-dfl2=0 (20) 

u C C PI v P2 

oder nach UmformungZ im Sinne von § 25, Gleichung (5): 

- S d T + V d P - n1 d fll - n2 d fl2 = 0 . (21) 

Durch Division mit der Summe der Molzahlen der Komponenten kann man 
zu spezifischen GraBen iibergehen: 

-sdT + vdp - (1 - x2)d fll - x2dfl2 = o. (22) 

Eine derartige Gleichung gilt nun fUr jede Phase des Systems, und wenn 
diese koexistent sind und bleiben sollen, miissen die Variationen der 1ntensitats
variabeln in allen Phasen gleich sein. Wir haben daher so viel unabhangige 
Gleichungen (21) bzw. (22), als das System Phasen enthalt, und in jeder dieser 
Gleichungen treten die gleichen Differentiale d p, d fll usw. auf. 1st speziell die 
Zahl der Komponenten urn eine geringer als die Anzahl der Phasen, wie im 
vorliegenden Faile, so kannen wir das auftretende homogene System der drei 
Gleichungen mit den vier Differentialen dP, dT, dfll' dflz Z. B. derart auf-
16sen, daB wir dP, d fll' d fl2 als Unbekannte betrachten und diese durch die 
als gegeben angenommene Variation det Temperatur d T ausdriicken. Die Zahl 
der Unbekannten dP, dfll' dfl2 entspricht auf diese Weise gerade der Zahl der 
Gleichungen, d. h. der Druck und die chemischen Potentiale (und damit auch 
die Zusammensetzung der drei Phasen) sind durch T vollkommen bestimmt, wie 
es bei (X + 1 Phasen nach der Phasenregel (§ 8) ja auch sein muB3. Die Verande
rung der chemischen Potentiale, dfl, mit der Temperatur, interessiert im all
gemeinen nicht, sondern wesentlich ist vor allem die Veranderung des Gleich
gewichtsdruckes drr mit der Temperatur d.{t. Zur Lasung mit Hilfe von Deter
minanten sei das Gleichungssystem (mit x~ = x') in folgender Ordnung ge
schrieben: 

- v'dp + (1 - x')dfll + x'dflz = - s' dT 

-v"dP + (l-x")dfll + x"dflz =-s"dT 

- v"' dp + (1 - x"') d fll + X'" d 1-'2 = - s"'d T . 

Hieraus folgt das Ergebnis: 

s' 1- 1,,/ x' v' 1 - x' x' 
dn 

S" 1 - x" x" v" 1 - x" x" 
~ 

Sf" 1 - x"' X'" v"' 1 - x"' XiII 

(2za) 

(22b) 

(22C) 

1 DaB eine charakteristische Funktion ftir aIle Werte ihrer Variabeln gleich 0 ist, steht 
nicht im Widerspruch mit der Tatsache, daB die Kenntnis ihrer funktionalen Abhangigkeit 
von den Variabeln aIle Arbeits- und Warmeeffekte des Systems zu berechnen gestattet. o ~ 

Denn die 0 ~, ;~ usw. sind ja keineswegs gleich 0, es besteht nur zwischen ihnen eine Be-

ziehung von der Form (20), die durch die Homogenitatseigenschaft der betrachteten Phase 
§ 10) bedingt ist, welche ja auch Voraussetzung ftir die Gtiltigkeit von § 10 (21) ist. 

2 Es ist -~ X = _ ni, ebenso wie ~ X = V ist. 
o Pi up 

3 Man be~ chte, daB die Einftihrung gleicher d PI und d fl2 in allen Phasen die explizite 
Benutzung der Gleichungen d S!' = 0 oder d P' = d P" = d P'" ebenso ersetzt, wie frtiher 
die Einftihrung gleicher dp die Auswertung von dp' = dP". 
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Da aber eine Determinante ihren Wert nicht andert, wenn zu den Elementen 
einer Kolonne diejenigen einer anderen addiert werden, kann man hierfiir auch 
schreiben: 

r x' s' 
dn 

S" r N" dlJ - ... 
s'" r x'" 

v' r x' 
V" r x" 

v"' r x'" 

oder auch in ausfiihrlicher Schreibweise: 
d:IJ x' (5" - S"I + x" (s'" - s') + x'" (5' - s") 
d IJ. = x' (v" - v"') + x" (v'" - v') + If~" (v' - v") 

Zur naheren Klarstellung der Effektbedeutung der in Z1i.hler und Nenner 
von (25) stehenden Ausdriicke kann man setzen: v' = x: v: + x~ v; usw. und 
dann die Ausdriicke im Zahler und Nenner zu Entropie- bzw. Volumanderungen 
bei gewissen partiellen Vbergangsreaktionen kombinieren (vgl. S.523). Ein
facher ist jedoch das weiter unten beschriebene Verfahren mit einer ,,"Ober
gangsreaktion ohne Konzentrationsanderung". 

Wenn auch nach den Veranderungen in der Zusammensetzung einer der 
koexistenten Phasen fiir eine vorgegebene Anderung der Temperatur (oder des 
Druckes) gefragt wird, so ist das gesuchte dx [etwa der Phase (')] durch die zu
nachst feststellbaren GroBen dl-', dP, dT auszudriicken. Dies gelingt, indem 
wir das Gleichungssystem (2r) noch durch die folgende bekannte Gleichung 
erganzen: . 

I 0 Il~ 0 Il~ 0 Il~, I , 0 Il~ , 
dl-'l= oT dT+a:pdP+ ox' dX=-SldT+v1dp+ ox' dx. (26) 

Wir erhalten sodanil zusammen mit den drei Gleichungen (2r) ein Gleichungs
system von vier Gleichungen fUr die fUnf Differentiale: dT, dp, dl-'l' d1-'2' dx', 
von denen wir die iibrigen bestimmen konnen, wenn eins von ihnen als gegeben 
angenommen wird. Falls wir dx' durch dT ausdriicken wollen, schreiben wir 
das Gleichungssystem in folgender Form: 

- ~';dx'-v~dP +r'dl-'l =-sldT I 
-v'dP + (r-x')dl-'l + X'dl-'2 =-s'dT . (27) 

- v" dp + (r - x")dl-'l + x" dl-'2 = - s" dT 

- v'" dP + (r - X"')dl-'l + x'" dl-'2 = - s'" dT 

Die Aufiosung dieser Gleichungen nach (:~ toex fiihrt zu einer Voraussage 

iiber Veranderung der Zusammensetzung in einer der Mischphasen mit der 

Temperatur; die a~aloge Berechnung von (:;loex kann z. B. fUr geologische 

Probleme Bedeutung haben. 
Die allgemeine CLAUSIUS-CLAPEYRONSche Gleichung fUr vollstandige 5y

sterne. Gleichung (25) hat mit der CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen Gleichung (r) 

oder (2), § 30 ffir :; in vollstandigen Einkomponentensystemen insofern eine 

gewisse Ahnlichkeit, als auf der rechten Seite ebenfalls spezifische Entropien 
im Zahler, spezifische Volume im Nenner stehen. Wir werfen die Frage auf, 
ob sich allgemein ffir vollstandige Systeme (f1 = tX + r, S. r98, S. 20r) eine zu 
der CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen analoge Gleichung aufstellen laBt und, wenn 
ja, welche Effektbedeutung hierbei die auftretenden Entropie- und Volum
ausdriicke haben. 
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Wir konnen diese Frage sehr allgemein beantworten. wenn wir voriiber
gehend statt der spezifischen Veranderungen in erweiterten Systemen die totalen 
Veranderungsmoglichkeiten in engeren vollstandigen Systemen irgendwelcher 
Art in den Bereich unserer Betrachtung ziehen. S. 202 hatten wir bereits die 
Tatsache besprochen, daB in solchen Systemen eine totale Veranderungsmoglich
keit mehr vorhanden ist als die Zahl der spezifischen Veranderungsmoglichkeiten, 
die ja auf eine (dP oder d T) reduziert ist. Diese weitere Veranderungsmoglichkeit 
besteht in einer Ubergangsreaktion bei konstanter Temperatur (und demgemaB 
konstantem Druck), bei der keine spezifischen Veranderungen der beteiligten 
Phasen auftreten. (Es sind jaalle Zusammensetzungen ebenfalls durch P oder T 
eindeutig festgelegt.) Wir hatten darauf hingewiesen, daB eine solche "Uber
gangsreaktion ohne Konzentrationsanderung" nicht nur in vollstandigen Ein
stoffsystemen moglich ist (Ubergang Wasser -~ Dampf usw.), sondern auch in 
Mehrstoffsystemen. Es handelt sich hierbei urn Ubergangsreaktionen, die, wie 
wir in Verallgemeinerung der Bemerkungen S.202 feststellen, ffir die gleich
zeitig auftretenden Veranderungen der Komponenten der verschiedenen Phasen 
die Bedingung erfiillen: 

d n; : d n~ : . .. = x; : x~ : . . .J 
dn" . dn" . x" . x" . (28) 1· 2····=1·2···:· . 
d n((J) • dntlJ) • = x(.<i) • 'x((J) . 

1· 2·· . . 1· 2 .... 

Es sind das Bedingungen, die zusammen mit den Forderungen .I dn<!)= 0 

(J • ffir jede Komponente I, 2, ... die samtlichen dtzi aller p Phasen zu einem ge-
gebenen d1Z\ in bestimmte Beziehung setzen, also eine ganz bestimmte relative 
molare Umsetzung zwischen den Phasen festlegen. (Allerdings bleibt, wie prinzi
piell ja in jeder Reaktionsgleiehung, ein normierender Faktor fiir die Umsatz
gleichung willkfirlich.) Derartige "Ubergangsreaktionen ohne Konzentrations
anderungen" - wir wollen ihre Laufzahlen mit [g], ihre Arbeitskoeffizienten 
mit !W bezeichnen - treten in vollstandigen engeren Systemen von selbst ein, 
wenn irgendeine extensive Veranderung (z. B. durch Volumanderung oder 
Warmezufuhr) bei konstanter Temperatur (uhd demgemaB konstantem Druck) 
vorgenommen wird, denn es ist das ja die einzige Veranderung, die mit der 
Konstanthaltung aller spezifischen BestimmungsgroBen, die durch P = const 
gefordert wird, vertraglich ist. 

Fiir die Ubergangsreaktionen ohne Konzentrationsanderungen gilt nun, im 
Gegensatz zu beliebigen anderen g-Reaktionen bei konstantem p und T, die 
Beziehung: 

ose[,i] 
O[s](p,P)=o. (29) 

Nun konnen wir jede ReaktionsgroBe ~[il, wenn wir von einem vollstandigen 
System gegebener Temperatur ausgehen, jedoch zunachst nicht Veranderungen 
bei wahrendem Gleichgewicht betrachten'; als bestimmt ansehen durch den (ffir 
aIle Phasen gemeinsam angenommenen) Druck p, .die Temperatur Tund die 
Zusammensetzungen aller Phasen. Werden die Zusammensetzungen nur auf 
dem Wege iiber die betrachtete (beliebige) Ubergangsreaktion g geandert, so gilt: 

• ose~ ose~ ose~ 
dit; = oT dT+ op dP+ ~dg. (30) 

Hier bedeuten die Koeffizienten von d T und dP die Anderungen bei konstanter 
Zusammensetzung. also auch speziell bei konstanten Teilchenzahlen aller Phasen; 
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infolgedessen sind sie mit den Ausdrtieken - 6~ oder - f sowie ~; der be

treffenden (zunachst beliebigen) ;-Reaktion identisch. ~~~ ist im allgemeinen 

nicht gleich 0, da die ;~Reaktion die Zusammensetzung der Phasen andert; be
trachten wir aber speziell die oben eingefUhrte Ubergangsreaktion [g] ohne 
Konzentrationsanderungen, so gilt Gleichung (29), und aus (30) folgt: 

dSN';] = -6[';]dT + ~[';]dP. (31) 

Wenden wir nun auf diese Gleiehung die Bedingung des wahrenden Gleieh
gewichts d~[';] = 0 bei Veranderung einer der spezifisehen Variabeln P oder T 
an, so folgt aus (31), indem wir zugleich wieder d7r und d.{} statt dP und d T 
schreiben: 

"Die CLAUSIUS-CLAPEYRON sche Gleichung gilt allgemein in vollstiindigen 
Systemen, wenn als ReaktionsgrofJen die der ,Uwgangsreaktion ohne Konzen
trationsiinderung' eingesetzt werden." 

Die Bedeutung dieses Satzes beruht nattirlich darin, daB man die Reaktions
groBen 6 und ~ der [g]-Reaktion aus bekannten, nur vonspezifisehen Eigen
schaften abhangigen ElementarreaktionsgroBen zusammensetzen und so zu einer 
Voraussage tiber die Anderung des Dampfdruekes 7r mit der Temperatur ge
!angen kann. SpezielllaBt sieh fUr ein Dreiphasensystem mit zwei Komponenten 
die [;]-Reaktion folgendermaBen zusammensetzen. Man bringt (x'" - x") . d[~ 
Mol einer im Verhaltnis der (')-Phase zusammengesetzten Menge beider Kompo
nenten naeh der Phase ('), (x' - x"') . d [~-Mol von der Zusammensetzung der 
Phase (") naeh ("), (x" - x') . d [g]-Mol von der Zusammensetzung der Phase ("') 
nach ("'). Dann ist die Bedingung der unveranderten spezifisehen Zusammen
setzung aller Phasen von vornherein gewahrleistet, weil jede Phase nur Stoff 
erhalt, der bereits riehtig zusammengesetzt ist. Die Bedingungen des engeren 
Systems (konstante Gesamtmenge 1 und 2) sind jedoeh ebenfalls erfUllt, weil 
der Gesamtumsatz beztiglich Stoff 2 gleich (x'" x' - x" x' + x' x" - x'" x" + x" x'" - x' x"') d [g] = 0 ist, und ebenso fUr den Stoff 1. 

Bezeichnen wir, wie im vorigen Absehnitt, den Entropie- und Volurnzuwachs, 
den jede einzelne Phase erhalt, wenn ihr eine Menge dn gleicher Zusammensetzung 
zugeftihrt wird, mit sdn und vdn, so konnen wir also unsere GroBen 6[';] und 
~[~ folgendermaBen ausdrticken: 

6 md[;] = [(x'" - x")s' + (x' - x"')s" + (x" - x')s'''] d[g), 

oder, nach Umformung: 

6[';] = x' (s" - s"') + x" (s'" - s') + x'" (s' - s") 
und analog: 

~m = x' (v" - v"') + x" (v'" - v') + x'" (v' - v"). (33 b) 

Vergleicht man diese Ausdrticke mit (25) und (32), so erkennt man, daB diese 
beiden Gleichungen identische Aussagen liefern, daB demnach schon (25) als 
CLAUSIUS-CLAPEYRONSche Gleichung eines dreiphasigen Zweikomponenten
systems aufzufassen ist, und zwar fUr die "Ubergangsreaktionen ohne Kon
zentrationsanderung" .. 

Einige spezielle Anwendungen der allgemeinen CLAUSIUS-CLAPEYRON schen 
Gleichung fUr vollstandige Zweikomponentensysteme. 1. Stochiometrisch.zusammen
gesetzte Phasen. Wir betraehten den Spezial£all, in dem alle koexistenten Phasen 



Einige spezielle Anwendungen der ailgemeinen CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen Gleichung. 523 

derartige Tendenz zur Reinerhaltung oder zur Aufrechterhaltung stochiometrischer 
Verhaltnisse haben, daB jede iiberhaupt in merkl~~hem Betrage vorkommende 
Reaktion die vorerwahnten Eigenschaften einer "Ubergangsreaktion ohne Kon
zentrationsanderung" besitzt. Soweit es sich dabei nicht urn kristallinische reine 
Phasen handelt, werden wir es mit streng geordneten Mischphasen im Sinne von 
§ 20 zu tun haben; falls eine Gasphase auftritt, muG allerdings die Bedingung 
erfii1lt sein, daB nur eine der Komponenten einen merklichen Dampfdruck hat 
und die andere praktisch nicht als Dampf auftritt. 

Ein einfachstes uns bereits bekanntes Schulbeispiel ist das Dreiphasen
gleichgewicht CaCOa(s), CaO(s), CO2(g). Die Zersetzungsreaktion CaCOa(s) 
-~ CaO(s) + CO2(g) ist hier jene Ubergangsreaktion ohne Konzentrations
anderung; infolgedessen hat es keinen Zweck, die 6[;] oder A[~] weiter zu zer
legen, sondern man bestimmt einfach die Umwandlungswarme dieser Reaktion, 
indem man z. B. bei konstantem p und T durch VolumvergroBerung einen ge
wissen Umsatz der gewiinschten Art herbeifiihrt. (}8[~] ist wesentlich durch die 
Entstehung neuen Gasvolums bestimmt, kann also entweder gemessen oder auch 
mit geniigender Annaherung berechnet werden.) Auf Grund derartiger Messungen 
ist dann eine Voraussage iiber die Dampfdruckanderung des Systems mit der 
Temperatur moglich, und umgekehrt kann aus der Dampfdruckanderung auf 
die Reaktionswarme der Zersetzung geschlossen werden. 

Ein anderes Beispiel, in dem zwei feste Phasen streng geordnete Misch
phasen sind, ist die Zersetzung eines kristallwasserhaltigen Salzes in eine 
niedrigere Hydrationsstufe und Wasserdampf; z. B. CuSO,' 5H20(s) -~ CuSO, 
. 3H20(s) + 2H20(g). Auch hier laBt sich durch VolumvergroBerung die ge
kennzeichnete Zersetzung einleiten, A[~] und }8m messen und so nach (32) die 
Anderung des Zersetzungsdruckes des Wasserdampfes mit der Temperatur vor
aussagen. 

2. Zwei reine Phasen, eine Mischphase. Wir betrachten das vollstandige 
Gleichgewicht: festes Silbernitrat ('), wasserige Losung von Silbernitrat ("), 
Wasserdampfphase ("'). Hier weiB man zwar von vornherein angenahert, 
we1che Mengen Wasserdampf bei einer VolumvergroBerung unter konstantem 
Druck verdampfen werden, aber nicht, we1che Mengen Silbernitrat sich bei 
VolumvergroBerung lOseri werden. Es wiirde also uniibersichtlich sein, die direkt 
gemessenen ReaktionsgroBen der "Ubergangsreaktion ohne Konzentrations-

anderung" der Berechnung von ~; zugrunde zu legen, und wir werden auf die 

Zerlegung von @5m und }8[';] , d. h. auf Formel (25) zuriickgreifen miissen. 1st 
Wasser der erste, Silbernitrat der zweite Stoff, so wird (x~ = ) x' = 1, x'" = 0, 
also: 

d'If ---.: s" - S'" + x" (Sill - S') 

d8 V" - v'" + x" (v'" - v') 

In dieser Form erweist sich allerdings die Gleichung noch nicht als brauchbar 
zur Diskussion, weil z. B. s" - s'" keine einfache Reaktionsbedeutung hat. Wir 
konnen den Zahler jedoch in folgender Weise auf die Einzelreaktion zwischen 
der (')- und (")-Phase sowie (")- und (''')-Phase zuriickfiihren. Es ist s' = s~, 
s"= x~ s~' + x~s~, s"'= s~'. Also wird (mit x2 = x, Xl = 1 - x): 

sIt - Sill + x" (Sill - s') = x" (s~ - s~) - (1 - x") (s~' - s~). 

Hier haben nun die GroBen der rechten Seite eine ganz bestimmte Reaktions
bedeutung: s~ - s~ ist die durch T dividierte Umwandlungswarme pro Mol 
gelOsten Silbernitrats = letzte Losungswarme mit umgekehrtem Vorzeichen, 
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s~' - s~ ist die durch T dividierte Verdampfungswarme des Wassers aus der 
Silbemitratlosung. Ganz entsprechend treten im Nenner die Volumeffekte dieser 
Reaktionen auf. 

Nun ist s~ - s~ positiv, bei der Losung des Silbernitrats im Wasser wird 
Warme aufgenommen. Ebenso ist die Verdampfungswarme des Wassers aus der 
Losung, T(s;" - s~), positiv. Die resultierende Ubergangswarme bei konstanter 
Konzentration erscheint also als Differenz zweier positiver GroBen; es hangt von 
dem Betrage der einzelnen Ubergangswarmen sowie von der Konzentration x" 
des Nitrats in der Losung ab, ob die gesamte Ubergangswarme positiv oder 
negativ ist. In Wirklichkeit ist nun bei tieferen Temperaturen, wo x" klein 
ist, das Verdampfungsglied uberwiegend, also die gesamte Ubergangswarme Am 
negativ; bei hoheren Temperaturen nimmt dagegen wegen des positiven Vor
zeichens der aufgenommenen Losungswarme die Loslichkeit des Silbernitrats nach 
den Regeln der Zweiphasengleichgewichte zu, infolgedessen steigt x", und es 
wird ein Punkt erreicht, wo Am = 0 wird, urn sodann zu positiven Werten uber
zugehen. Da ~[;] wegen des Uberwiegens des mit negativem Vorzeichen auf-

tretenden Gasgliedes im Nenner immer negativ ist, ist also :; zunachst wie 

bei Dampfgleichgewichten in Einkomponentensystemen positiv, geht dann aber 
durch Null hindurch, und schlieBlich nimmt der Dampfdruck bei weiterer Tempe
raturerhohung wieder abo 

3. Eine reine Phase, eine geordnete Mischphase, eine ungeordnete Mischphase. 
Ein anderer singularer Punkt in der Dampfdruckkurve tritt bei folgendem voll
standigem Zweikomponentengleichgewicht auf: (') geordnete Mischphase 
CaCl2 • 6H20(s), (") ungeordnete Mischphase wasserige CaC12-Losung, ("') Gas
phase Wasserdampf. 1st 2 wieder das (wasserfreie) Salz, I die H 20-Gruppe, 
so ist (x~' =) x"' = 0, also nach (25): 

d 1t X' (s" - s"') + x" (s'" - s') 
d 8- x' (v" - v"') + x" (v'" - v') 

Hier wird fur x' = x" der Nenner gleich x' (v"- v'), also gegenuber den sonst 
auftretenden Gasvolumwerten sehr klein und fur Werte x' ,..., x", wo das Glied 

(x" - x') v"' diesen Restwert kompensiert, streng gleich Null. ~; wird also 

ooi nahezu gleicher Zusammensetzung von kristallwasserhaItigem Salz und 
wasseriger Losung, d. h. in der Nahe der Schmelztemperatur des unzersetzt 
schmelzenden Salzes, die ihrerseits yom Druck wenig abhangt, unendlich groB, 
d. h. es ist oberhalb dieser Temperatur auch bei noch so groBem Druck nicht 
mehr moglich, alle drei Phasen koexistent zu erhalten. In der Tat nahem wir 
uns bei dem unzersetzten Schmelzen eines Salzes den Verhaltnissen in einem 
Einstoffsystem, wo bei Variation der Temperatur nur zwei Phasen koexistent 
bleiben konnen. 

Die bisherigen Betrachtungen dieses Abschnittes dienten der Ermittlung 
von Beziehungen zwischen den spezifischen Veranderungsmoglichkeiten in Drei
phasensystemen mit zwei Komponenten. Wenden wir dieselbe Fragestellung 
auch auf Vierphasensysteme an, so erweist sie sich als gegenstandslos; in solchen 
Systemen konnen nach der Phasenregel (S. I97) keine spezifischen Anderungen 
ohne Auflosung der Phasen auftreten. Dagegen sind auch auf Vierphasen
systeme die Fragen nach den moglichen extensiven Anderungen in mehrphasigen 
Zweistoffsystemen anwendbar; diesen Fragen wollen wir uns jetzt noch all
gemein zuwenden, ehe wir mit einigen kurzen Betrachtungen uber Drei- und 
Mehrstoffsysteme unsere gesamten theoretischen Erorterungen beschlieBen. 
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Verhalten engerer Mehrphasensysteme mit zwei Komponenten. Wir tragen 
zunachst noch nach, daB nach Ermittlung der dP, dx usw. die Anderlingen der 
spezifischen Volume und Entropien der einzelnen Phasen, wie bei Einstoff
systemen, am zweckmaBigsten wieder aus den Zustandsgleichungt(n der einzelnen 
Phasen v = t (p, T, x) und s = t (P, T, x) bestimmt werden.' Urn au.Ber all 
diesen spezifischen GroBen auch die Anderungen aller ExtensitatsgroBen (z. B. 
Volum, Entropie, Stoffmenge einer Phase) berechnen zu konnen, mussen wir 
jedoch im allgemeinen noch weitere Versuchsbedingungen des Systems festlegen. 
FUr den zunachst zu behandelnden Fall der Systeme mit gegebener Gesamt
menge (engere Systeme) mussen nach S.200 die Versuchsbedingungen so fest
gelegt sein, daB durch sie auBer den spezifischen BestimmungsgroBen noch Ii - ~ 
weitere totale Veranderungsmoglichkeiten des engeren Systems bestimmt sind. 

Der Fall Ii < ~, eine Phase mit zwei Komponenten, interessiert uns hier 
nicht. Fur das Zweiphasensystem sind nach dieser Regel aIle Veranderungen 
durch die spezifischen Veranderungsmoglichkeiten gegeben; wenn diese durch 
die Versuchsbedingungen festgelegt sind, ist keine weitere Abgabe notig. 

Bei Dreiphasensystemen, den soeben behandelten vollstandigen Zweikompo
nentensystemen, ist noch eine Variable willkurlich, es muB also noch eine 
weitere Versuchsbedingung gegeben sein (z. B. Konstanthaltung des Gesamt
volums oder der Gesamtentropie bei der Temperaturanderung). Durch diese 
weitere Nebenbedingung ist aber dann die Veranderung alle~ extensiven GroBen 
des Systems (der Teilchenzahlen der drei Phasen, des Gesamtvolums, aller Teil
volume, der Gesamtwarmekapazitat usw.) vollstandig bestimmt, wenn man von 
einem System mit gegebenen Extensitats- und Intensitatsvariabeln ausgeht. 

Die rechnerische Bearbeitung der geschilderten Aufgabe wird man ent
weder durch symmetrische Behandlung aller Bedingungsgleichungen durchfiihren 
konnen; da bei gegebenen spezifischen Eigenschaften aIle extensiven Anderungen 
durch die Anderungen der Teilchenzahlen dtti aller Phasen bestimmt sind, wird 
man fUr die dtti die beiden Bedingungen der konstanten Gesamtmenge sowie 
die dritte, ebenfalls in den dtti auszudruckende Nebenbedingung (z. B. dV = 0) 
aufstellen und die weiteren drei Gleichungen fUr die d~ aus den drei gegebenen 
spezifischen Anderungen dx', dx", dx'" entnehmen. Eine anscheinend ele
gantere Behandlungsmethode bietet sich jedoch unter Benutzung der oben ein
gefiihrten Reaktionslaufzahlen [{) ohne Konzentrationsanderungen. Man kann 
davon ausgehen, daB jedes d1Zi gleich d(nx,) gesetzt werden kann, mithin in zwei 
Glieder ndX\ und Xidn zedegbar ist. Von den Gliedem x,dn kann we iter ein 

Teil von der Form x, :[;] d [{) abgespalten werderi. Dieser Teil enthalt die einzigen 

nicht durch die d x, bestimmten Veranderungen. Spezialisiert man namlich auf 
den Fall, daB aIle dXi = 0 gesetzt werden, so sind die dn der drei Phasen, wie 
wir wissen, in der Tat in dieser Weise darstellbar, und da zu diesen Gliedem 
bei nicht verschwindenden dx,- die dx,-Glieder additiv hinzutreten mussen, ist 
die Behauptung bewiesen. Man wird also alle das extensive Verhalten des Systems 
betreffenden Aut~aben analog wie bei den vollstandigen Einkomponenten
systemen (§ 30, Ubersicht, S.502) in der Weise losen konnen, daB man die ge
gebene Nebenbedingung durch d[6J (und die bei gegebenem d T eindeutigen 
dx und dP) ausdruckt, daraus de;] bestimmt und mit diesem Wert in aIle anderen 
extensiven GroBen eingeht. Besonders hervorzuheben ist, daB hiemach bei 
Untersuchung von gesamter Volumanderung und gesamter Warmekapazitat des 
Systems auBer den spezifischen GroBen und deren konstanten Anderungen nur 
die oben eingefUhrten KombinationsgroBen)Bm und @5mbzw. Am in die Rechnung 
eingehen. 
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Bei Vierphasensystemen mit zwei Komponenten, wo keine Anderungen 
irgendwelcher spezifischer GroBen vorkommen konnen, sind f1 - X= 2 unab
hangige Extensitatsanderungen moglich. Hierfur kann man die [gJ-Variablen 
von je zwei Dreiphasensystemen wahlen, die in den Vierphasensystemen ent
halten sind, etwa der Phasen I 2 3 und 234. Es mussen dann zwei auBere 
Nebenbedingungen (z. B. vorgeschriebene Volumanderung bei konstanter Ge
samtentropie) gegeben sein, urn die beiden GroBen d[gl23J und d[g23J fest
zulegen, aus denen sich dann alle anderen Extensitatsanderungen bestimmen 
lassen. 

Engere Zweiphasengleichgewichte. Hier haben wir, wie oben erwahnt, den 
Sonderfall vor uns, daB die Mengenanderungen eines gegebenen engeren Systems 
durch die spezifischen Anderungen vollstandig bestimmt sind, die ihrerseits 
durch zwei der GroBen dx', dx", dP oder d T gegeben sind. Wir wollen die 
Rechnung ffir den Fall der Veranderung der Temperatur bei konstantem Druck 
soweit durchfiihren, daB wir die Mengenanderungen durch die dx' (= dx~) und 
dx" (= dx~) ausdrucken, die ihrerseits entweder direkt gegeben, oder in den 
besprochenen Spezialfallen durch (9) oder (I4) in Abhangigkeit von d T oder dP 
dargestellt sein konnen, wobei an Stelle dieser Formeln natiirlich auch das 
empirisch erschlossene T, x oder p, x Zustandsdiagramm treten kann. Die 
in einem engeren System zu bestimmenden Stoffubergange sind: - dn~ = dn~ 
und - dn~ = dn~. Sie konnen mit den dx~ und dx~ auf folgende Weise in 
Beziehung gesetzt werden. Es gilt: 

dx' - d 2 _ 1 2 2' 1 ( n") n' . d n' - n' . d n' 

2 - n~ + n~ - (n~ + n~)B 
( 

n") 'n" . d n" ~ n" . d n" 
d " d 2 1 2 2 1 

X2 = n" + n" = (n" + n")2 
1 2 1 2 

Hier drucken wir die dn~, dn~, dn~' und dn~ durch die beiden unabha·.lgigen 
Reaktionslaufzahlen (nicht [gJ-Laufzahlen!): 

dg1 = dn~' = - dn~ 
und 

dg',A = dn~ = -dn~ 

aus und losen die' Gleichungen (34a) und (34b) I'ach den dg auf. Indem wir 
noch n~ + n~ = n', n~ + n~ = n" einfiihren, erhalten wir eine Beziehung, in 
der die d g durch die d ~~ und d x~, die n' und n" sowie die Verhaltnisse 
n' 
~ = x~ = I - x~ usw., also letzthin durch die x~ und x~ ausgedruckt sind. 
n 

Nun sind aber in einem seinem spezifischen Zustande nach gegebenen 
engeren Zweikomponentensystem mit zwei Phasen die Gesamtmengen n' und n'.' 
beider Phasen durch die molare Menge des ersten und zweiten Stoffes zusammen 
vollstandig bestimmt. Es muB also moglich sein; die Mengen n' und n" durch 
die Gesamtmenge n und die Molenbruche auszudrucken. Diese nicht nur fUr 
die Zwischenrechnung wichtige Beziehung ergibt sich in folgender Weise. Fiihren 

wir die GroBe x2 = !!~- als Verhaltnis der Gesamtmenge des Stoffes 2 beider 
n 

Phasen zur Gesaintmenge der Stoffe I und 2 beider Phasen ein, so gelten folgende 
beiden Gleichungen: 

n~ + n~ = x~n' + x~n" 
n~ + n~ = nz = x2 n = x2 n' + x2 n" . 



Graphische Diskussion der Veriinderungen in einem engeren Zweistoffsystem. 527 

Durch Vergleich der rechten Seiten folgt: 

n' : n" = (x~ - x2) : (X2 - x~), 

und wenn man noch die Beziehung n' + nil = n verwendet: 

n': n": n = (x~ - x2): (X2 - x~): (x~ - x~). (35) 

Diese Beziehung, deren Bedeutung als "Hebelarmbeziehung" wir noch bei der 
geometrischen Diskussion besprechen werden, gestattet, n' und nil dUrch die 
Konzentrationen und die Gesamtmenge n auszudrucken. Geht man mit dieser 
Beziehung in die nach den dg aufge16sten Gleichungen (34) ein, so ergibt sich 
schlieBlich: 

dg1 =-(" n ')2{(X~-X2)(I-X~)dx~+ (x2-x~)(I-x~)dx~1 (36a) 
oX -oX 

2 ~ 

dg2 = - ( "n ')2 {(X~ - X2) X~ dx~ + (X2 - X~) x~dx~}. 
oX -oX 

2 2 

Aus diesen Beziehungen folgt, daB wir bei den unter irgendwelchen Ver
suchsbedingungen auftretenden Veranderungen des Systems u. a. dann besonders 
groBe Umsetzungen d gl und d g2 zu erwarten haben, wenn die Konzentrationen 
x~ oder x~ (und damit natiirlich auch x~ und x~) sich stark andem. Der praktisch 
wichtigste Fall ist hier der der Veranderungen mit der Temperatur bei kon
stantem Druck; wir werden besonders groBe g-Umsetzungen in dem Zweiphasen
system und damit auch besonders groBe Warmeeffekte Al d gl + A 2 d gz sowie 

dx' dx" 
Volumanderungen 581 dg1 + 582 dg2 zu erwarten haben, wenn d-l oder dT2 groB 

sind. Ein anderer Grund fUr besonders starke g-Umsetzungen kann in der Alm
lichkeit der Zusammensetzung beider Phasen liegen, denn dann wird in (36) 
der Neuner sehr klein, im Grenzfall gleicher Zusammensetzung gleich Null. Wir 
kommen auf beide FaIle sogleich bei der graphischen Diskussion der Verhaltnisse 
im T -x-Diagramm zuruck. 

Graphische Diskussion der Veranderungen in einem engeren Zweistoff
system bei konstantem Druck. Wir suchen jetzt in einem (T, x)-Diagramm das 
Verhalten eines engeren Zweistoffsystems mit 
der Temperatur zu verfolgen, wobei uns be
sonders der Ubergang aus einem Einphasen
system sowie von einem Zweiphasensystem 

B" der Koexistenzkurve einer zweiten dazu-

I 

.II 

in ein Dreiphasensystem interessiert. Wir 
gehen aus von einer so hohen Temperatur 
des Systems, daB die vorhandenen Gesamt
mengen n1 und n2 hierbei in einer stabi1en 
homogenen (meist flussigen oder gasformigen) 
Phase gemischt sind (Punkt A der Abb. 74). 
Bei Erniedrigung der Temperatur bleibt die 
Zusammensetzung dieser homogenen Phase T 

so lange ungeandert, bis der Punkt B einer I 
Koexistenzkurve erreicht ist, dem der Punkt 

gehorigen Phase entspricht. Bis zum Punkt :='-:::.-:::.-:::.~ ... :-x--------_...J 
B verlauft also die Spur unseres engeren Abb.74. T·x·Diagramm eines Zweistoffsystems 
Systems vertikal nach unten. Unterhalb der mit einer fliissigen Phase (I) und einer konti-

nuierlichen Reihe von Mischkristallen (II). 
Temperatur, die dem Punkt B entspricht, 
teilt sich jedoch die homogene Phase,und zwar in folgender Weise. Die Zu
sammensetzung des gesamten engeren Systems bleibt unverandert, sie werde 
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in dem betrachteten Gebiet durch einen Punkt C des T-x-Diagramms reprasen
tiert. In Wirklichkeit kann das System bei der entsprechenden Temperatur 
jedoch nur aus zwei getrennten Phasen bestehen, deren Zusammensetzung den 
Punkten C' und C" entspricht. Die Mengenverteilung auf die beiden koexistenten 
Phasen kann nun nach der soeben abgeleiteten Beziehung (35) aus der Lange 
der Strecken C' C und C C" direkt abgelesen werden. Es gilt namlich nach (35): 

n' : nil = C C" : C' C . (37) 
Dies ist die Beziehung, die auch zwischen den Massen oder Kraften besteht, die 
an einem ungleicharmigen· Hebelarm mit dem Sttitzpunkt C und den Last
punkten C' und C" angreifen miissen, urn den Hebel im Gleichgewicht zu halten; 
in Anlehnung an dieses Bild bezeichnet man die Gleichung (37) oder (35) auch 
als H ebelarmbeziehung. 

1m Punkt B ist der eine Hebelarm gleich Null, das System ist also, wie es 
sein muB, noch in der ursprtlnglichen Phase konzentriert. Bei weiterer Senkung 
der Temperatur wandert jedoch entsprechend der Verlangerung des einen, der 
relativen Verkiirzung des zweiten Hebelarms immer mehr Masse zu der zweiten 
Phase hintiber. 1st die Temperatur erreicht, bei der die Vertikale A BC die 
zweite Koexistenzkurve in D schneidet, so ist der zweite Hebelarm gleich Null 
geworden, also alle Masse in der zweiten Phase vereinigt. 1m allgemeinen wird 
diese zweite Phase von der ersten verschieden sein; in gewissen Fillen kann sie 
jedoch kontinuierlich in die erste tibergefiihrt werden, namlich in den Fillen 
rtiCklaufiger Gleichgewichtskurven (Abb.69 und 73). 

Wird das System dann noch weiter abgekUhlt, so bleibt in dem in Abb. 74 
vorausgesetzten Fall das System homogen im Zustand der nunmehr erreichten 
Phase bestehen. 

Ehe wir zur Besprechung andersartiger Fille tibergehen, wollen wir den 
im Punkt B auftretenden Warme- und Volumeffekten noch unsere Aufmerksam
keit schenken. Wahrend bis zu dem Punkt B nur die spezifische Wiirme der 
homogenen Phase fUr die Warmeaufnabme, der Ausdehnungskoeffizient der 
homogenen Phase fiir die Volumanderung maBgebend war, treten yom Punkt B 

d· Eff k aS1 as. . m. aS1 m. as. d Eff k d an . Ie e te A1 fiT + A2 aT SOWle '01 dT + '02 fiT zu en e ten er 
ax' ax" as 

homogenen Phasen hinzu. Da die Anderungen a; und a;' von denen die a T 

abhangen, bei Erreichen einer Koexistenzkurve sogleich mit endlichem Be
trage einsetzen, vergroBern sich beim Durchgang durch den Punkt B die Wiirme
aufnahme und die Volumausdehnung des Gesamtsystems mit der Temperatur 
unstetig urn endliche Betrage. Tragt man also z. B. die gesamte Warmekapazitat 

bei konstantem Druck IT und die Volumanderung :~ des Systems in besonderen 

Diagrammen als Funktion von T auf, so zeigen die betreffenden Kurven Un
stetigkeiten bei der dem Punkt B zugeordneten Temperatur; tragt man dagegen 
das Volum selbst und den Warmeinhalt des Systems oder eine damit gekoppelte 
GroBe als Funktion der Temperatur auf, so zeigen die betreffenden Kurven 
bei der Temperatur T B Anderungen ihrer Steigung, also Knicke. Es ist also, 
ohne jede Einsicht in das Innere des Systems, moglich, aus derartigen Kurven 
die Temperaturen T B zu. bestimmen, bei denen das engere System von der be
trachteten Gesamtzusammensetzung die Koexistenzkurve erreicht. Fiihrt man 
dieses Verfahren ftir eine ganze Reihe von engeren Systemen von schrittweise 
veranderter Gesamtzusammensetzung durch, so kann man auf diese \Veise alle 
Wertepaare (x~, T) einer ganzen (T, x')-Kurve erhalten. Die Punkte der (T, x")
Kurve gewinnt man in Fii11en der Abb. 74 aus einer bei weiterer Senkung der 
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Temperatur erreichten analogen Knickstelle (Punkt D), wo die komplexen Warme
und Volumeffekte wieder in die einfachen einer homogenen Phase iibergehen. 

Mit diesen Ausfiihrungen haben wir die prinzipielle Theorie der thermischen 
und dilatometrischen Koexistenzkurvenanalyse besprochen, die zum Aufsuchen 
der Koexistenzkurven, besonders von fliissigen und festen Metallegierungen, das 
wichtigste experimentelle Mittel darstellt. Auf die besondere Technik dieser 
Verfahren kann allerdings im Rahmen dieses Buches nicht eingegangen werden. 

Besonders auffallende Warme- und Volumeffekte bei Temperaturanderungen 
treten, wie wir im vorangehenden Abschnitt erw1i.hnten, dann auf, wenn die 

~x; besonders groB sind. Das ist dann der Fall, wenn die Neigung :~ der Ko

existenzkurve im T-x-Diagramm besonders flach ist; flach verlaufende Teile 
von Koexistenzkurven werden also (bei gleicher GroBenordnung der elementaren 
Warme- und Volumeffekte) leichter und genauer dUrch thermische oder di
latometrische Analyse festzulegen sein als sehr steil verlaufende (wie z. B. die 
Soliduskurven von fast reinen Phasen oder streng geordneten Mischphasen). 
Wegen des ebenfalls schon erwahnten Einflusses des Nenners in (35) werden 
femer Koexistenzkurven, deren zugeordnete Punkte bei 1i.hnlichen Konzentra
tionen liegen, ceteris paribus auffallendere Effekte ergeben als koexistente Phasen 
sehr verschiedener Zusammensetzung. Beide Ursachen fiir groBe Phasen
umwandlungseffekte vereinigen sich bei den ohne Anderung ihrer" Zusammen
setzung ineinander iibergehenden Phasen; hier ist sowohl x~' = x~ wie auch 

nach (9) :~ und :~, gleich Null. In der Tat zieht sich hier das Temperatur-
2 2 .. 

intervall, in dem der Ubergang von einer Phase in die andere stattfindet, auf 
einen Punkt zusammen (vgl. z. B. Abb.75 Punkt G), so daB die Anderungen 
des Warmeinhaltes und des Volumsmit der 
Temperatur fiir diesen Temperaturpunkt wie 
in Einstoffsystemen unendlich groB werden. 

Wir wenden uns jetzt dem Fall zu, daB 
das zunachst auftretende zweiphasige System 
in ein Dreiphasengleichgewicht iibergeht. Das 

I 

JI 

ist z. B. bei dem in Abb. 76 wiedergegebenen 
T-x-Diagramm dann der Fall, wenn die Zu
sammensetzung zwischen den Punkten M 
und N liegt. Wir verfolgen etwa das Ver
halten eines Systems, das zunachst durch den 
Punkt A reprasentiert wird. Bei Emiedri- T 

gung der Temperatur wird die Koexiste.nz- r 
kurve der Phase I mit der Phase II im 
Punkt B erreicht. Bei weiterer Temperatur-
emiedrigung findet infolgedessen eine Auf- '--------------' 

--....,)o~:r 

spaltung des Systems in zwei koexistente 
Phasen statt (Punkt C bzw. C' und CIt). 
SchlieBlich wird der Punkt D erreicht, wo 
drei Phasen miteinander im Gleichgewicht 

Abb. 75. T-x-Diagramm eines Zweistoffsystems 
mit einer fiiissigen Phase (I) und einer konti
nuierlichen Reihe von Mischkristallen (II) mit 

Maximum der Schmelzpunktskurve. 

sein konnen, die den Punkten P (Phase I), M (Phase II) und N (Phase III) ent
sprechen. Unterhaib dieser Temperatur sind nur noch die Phasen II und III 
im stabilen Gleichgewicht nebeneinander moglich. Infolgedessen findet zunachst 
bei konstanter Temperatur ein Stoffiibergang derart statt, daB eine Aufspal
tung der Phase I in die koexistenten Phasen II und III eintritt. Bei weiterer 
Temperaturemiedrigung bleibt das System zweiphasig; nur verschieben sich die' 

Schottky, Thennodynamik. 34 
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Zusammensetzungen der koexistenten Phasen I und II zu immer geringeren Ge
halten der fremden Komponente (z. B. Punkt E des Gesamtsystems, koexistente 
Phasen E" und E'''). 

Einen derartigen Typus findet man sehr haufig fiir das Gleichgewicht 
zwischen einer Schmelze (Phase I) und dem mehr oder minder reinen Phasen 
der Komponenten (Phase II und III). Der Dreiphasenpunkt P wird als eutek
tischer Punkt bezeichnet. Die koexistierende fliissige Phase wird eutektische 
Schmelze, das mechanische Gemenge der koexistierenden festen Phasen "Eutek
tikum" genannt. Fiir das entsprechende Gemisch Eis/Salz ist auch der Ausdruck 
Kryohydrat gebrauchlich. Diesen mechanischen Gemengen kommt abgesehen 
yom eutektischen Punkt selbst keinerlei thermodynamische Bedeutung zu. In
folge der besonderen Kristallisationsbedingungen zeigen jedoch die mechanischen 

I R 

I 

E==lIIl 
N 

T 

r~~ 1 
---... ~x 
Abb.76. T·.,·Diagramm eines Zweistoffsystems 
mit einer fltissigen Phase (I) und den festen 
nabezu reinen Phasen der Komponenten (II 

und III). 

--..., ..... x 
Abb. 77. T~x·Diagramm eines Zweisto~fsystems mit einer 
fliissigen Phase (I) und nahezu reinet' festen Phasen der Kompa
nenten (II und Ill) sowie einer inkongruent schmelzenden Ver-

bindung (IV). 

Eigenschaften der Eutektika in metallischen Systemen gewisse Eigenarten, die 
mit den besonderen dynamischen Bedingungen einer nicht aIlzulangsam durch
gefiihrten eutektischen Kristallisation zusammenhangen (Auftreten sehr vieler 
innig durcheinander vermengter Kristallite der beiden festen Phasen). 

Ein schon in § 27 wiedergegebenes Schmelzdiagramm (Abb.67) weist zwei 
derartige eutektische Punkte auf. Zwischen beiden liegt ein Maximum der T-x
Kurven. Dieses Diagramm kann als Kombination derjenigen von Abb. 75 und 
Abb. 76 aufgefaBt werden; infolgedessen eriibrigt sich eine ausfiihrliche Diskussion. 

Ein besonderes Verhalten zeigt noch das in Abb. 77 wiedergegebene Dia
gramm eines Systems mit einer "inkongruent schmelzenden Verbindung". Die 
Verbindung bzw. geordnete Mischphase (Zustandsfeld IV) ist in diesem FaIle 
mit keiner fliissigen Phase (Zustandsfeld I) gleicher Zusammensetzung koexistent. 
Infolgedessen weist auch weder die s-Kurve noch die l-Kurve ein Maximum auf. 
Nachfolgend sind kurz die beim Abkiihlen einer homogenen· Phase I in einem 
solchen System zu beobachtenden Erscheinungen zusammengestelltl. 

1 Die Bezeichnungen xQ' Xs usw. bedeuten die Bruttozusammensetzungen x, die 
den Punkten Q. S usw. der Abb. 77 entsprechen. 
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I. I > X > xQ • Zunachst Gleichgewicht zwischen der fliissigen Phase I und 
der festen Phase III, dann homogene Phase III, bei tieferer Temperatur hete
rogenes System mit den Phasen III und IV. 

2. XQ > x > X8 • Zunachst Gleichgewicht zwischen fliissiger Phase und 
der festen Phase III, Dreiphasengleichgewicht I + III + IV, Aufbrauch der 
fliissigen Phase bei konstanter Temperatur. Gleichgewicht zwischen den 
Phasen III und IV. 

3. X8 > X > xN • Zunachst Gleichgewicht zwischen I und III. Dreiphasen
gleichgewicht I + III + IV. Phase III verschwindet. Gleichgewicht zwischen 
IV und I. Homogene Phase IV, bei tiefe-
rer Temperatur eventuell Entmischung in 
IV und III oder in IV und II. 

4- XN> X> xB . Glekhgewicht zwi
schen III und I. Dreiphasengleichgewicht 
I + III + IV. Zweiphasengleichgewicht 
I + IV. Dreiphasengleichgewicht I + II 
+ IV. Zweiphasengleichgewicht II + IV. 

5. xB > X> Xp. Phase III tritt jetzt 
iiberhaupt nicht mehr auf. Zunachst 
Gleichgewicht zwischen I und IV. Drei
phasengleichgewicht I + II + IV. Zwei
phasengleichgewicht II + IV.' 

6. x = xp. Eutektische Kristalli- T 

sation bei der Temperatur T po Drei-! 
phasengleichgewicht I + II + IV. Dann 
Zweiphasengleichgewicht II + IV. 

Wie schon after bemerkt, weisen die 
festen Phasen haufig ein so geringes Lo
sungsvermogen gegeniiber Fremdstoffen 
auf, daB vielfach die betreffenden Zu

--;0.31 X 

Abb. 78. T·z·Diagramm eines Zweistoffsystems mit 
einer fltissigen Phase (I) und den Praklisc1l , .. _ 
festen Phasen der Komponenten (II und III) sowle 

einer inkongruent schmel%enden Verbindung (IV). 

standsfelder praktisch zu geraden Linien in den Diagrammen degenerieren. 
Das System in Abb. 78 ist unter der Voraussetzung nahezu reiner fester Phasen 
gezeichnet, entspricht aber im iibrigen ganz dem vorstehend behandelten System 
in Abb.77. 

Mehrphasige Zweistoffsysteme mit variabeln Gesamtmengen (Theorie der 
fraktionierten Destillation). Bisher haben wir angenommen, daB die Gesamt
masse des Systems konstant ist. Praktisch spielen jedoch auch so1che Vorgange 
eine groBe Roll~, bei denen der Stoff eiI,ler der Phasen aus dem Gleichgewicht 
dauemd entfemt wird, wie z. B. die Gasphase (") bei der Destillation einer 
fliissigen Phase ('). Fiir die Stoffanderungen der zuriickbleibenden Phase er
halten wir dann folgenden quantitativen Ansatz: 

-dn' I-:t" 
__ 1= __ 9. 

-dn' :t" 
1 i 

Unter Benutzung von (34 a} folgt weiter: 

d ' (' ''') d n' ( .\ Xi = - XI - Xi n'. 39, 

(-d;' ist relative Verminderung der Gesamtmolenzahl durch Abdampfen.) Also 

wachst x~, wenn X~ > "~', d. h. die Zusamme,nsetzung der fliissigen Phase ver-
34* 
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scbiebt sich derart, daB derjenige Bestandteil angereichert wird, der in der 
fliissigen Phase bereits in groBerer Konzentration vorhanden ist als in der Gas
phase.Wir folgem weiter.fiir die Fane, in denen die Anderung der Koexistenz
temperatur T mit der Anderung der Zusammensetzung eindeutig gekoppelt ist: 

dT=_(dT). (x'-x"). dn. 
dx~ 2 2 n 

Wendet mandiese. Beziehung auf isobare Veranderungen an und verwendet 
dx' 

demgemaB die Aussage iiber das (positive) Vorzeichen von d.f . (x~ -x~') ge-

miiB (9a), so geIangt man zu dem Satz: Bei isobal'eT Destillation eines mniil'en 
Gemisches steigt die Siedetempel'atul'. 

Die Steigerung findet ihre Grenze bei derjenigen Zusammensetzung, die 
einem Maximum entspricht, wenn ein solches vorhanden ist. Dann wird namlich 

in (40) sowohl ~ ~ ,als auch x~ - x;' gleich Null, das Gemisch geht bei konstanter 
xI 

Temperatur und Zusammensetzung in den Dampfzustand iiber. 
Liege1;l die Verhiiltnisse etwa so wie in dem Diagramm in Abb. 79, so be

steht der Destillationsriickstand aus der ersten Komponente in nahezu rein em 
Zustand. Gehort hingegen das T-x-Diagramm zum Typus in Abb. 75, so hinter
bleibt ein Gemisch, dessen Zusammensetzung der Maximaltemperatur entspricht. 

Diese Verhiiltnisse sind fiir die Durchfiihrung von 

I 

II 

t~-----, 

Stofftrennungen durch fraktionierte Destillation und 
Rektifikation von grundlegender Bedeutung. Auf 
Grund vorstehender Erorterungen erscheint es verhalt
nismaBig einfach, den hOher siedenden Bestandteil bzw. 
das Gemisch mit Maximalsiedepunkt als Destillations
riickstand in mehr oder minder reiner Form zu er
halten. Aber einerseits ist nach (39) der relative Ge
winn an Reinheit des weniger fliichtigen Bestandteils 
bei dieser primitiven Versuchsanordnung nur so lange 
befriedigend, als die Koexistenzpunkte von Fliissigkeit 
und Dampf noch groBen horizontalen Abstand besitzen, 
andererseits fehlt die Moglichkeit zur Abtrennung des 
leichter siedenden Bestandteils in annahernd reiner 
Form. 1m Sinne der letzteren Aufgabe liegt ein Ver
fahren, bei dem der abdestillierende Dampf in einem 

3> .x 
Abb. 79. T-z-Diagramm eines 
Zweistoffsystems mit einer gas
fllrmigen Phase (I) und einer 

fliissigen Phase (II).· 

sog. Dephlegmator oder Kondensator abgekiihlt wird, so daB sich teilweise eine 
fliissige Phase riickbildet, die wieder in das DestillationsgefaB zuriickgeleitet 
wird. Entspricht die zu destillierende Fliissigkeit dern Punkt A in Abb. 79 und 
wird die Kondensation bei einer tieferen Temperatur entsprechend der Geraden 
CD vorgenommen, so entspricht der aus dem Kondensator austretende Dampf 
in seiner Zusammensetzung dem Punkt D, aus dem dann durch noch tiefere 
Kiihlung die fliissige Phase dieser Zusammensetzung erhalten werden kann. 
Durch entsprechende Wahl der Temperatur im Kondensator hat man somit 
die Moglichkeit, den leichter siedenden Bestandteil in verhiiltnismaBig reiner 
Fonn anzureichern. Die Moglichkeit dieser Abtrennung findet allerdings dann 
eine Grenze, wenn Gemische mit Minimumsiedepunkt vorliegen. Hier kann im 
Kondensator bestenfalls nur das Gemisch in einer Zusammensetzung erhalten 
werden, die dem Minimumsiedepunkt entspricht. 

Die im Kondensator niedergeschlagene Fliissigkeit (Riicklauf) kommt bei 
der geschilderten noch primitiven Versuchsanordnung direkt in die Destillations-
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blase iuruck. Dann aber wiirde die Vorrichtung im Verhaltnis zum Bedarf an 
Reizwarme und KUhlwasser noch sehr unokonomisch arbeiten. Eine bessere 
Ausnutzung wird erzielt, wenn man den flussigen Rucklauf mit den aus der 
Destillationsblase kommenden Dampfen im "Gegenstromprinzip in moglichst 
innige Beruhrung bringt, was im Laboratorium durch Destillationsal'fsatze, in 
der Technik durch sog. Kolonnen erreicht wird. Da der Rucklauf in seiner Zu
sammensetzung an leicht Siedendem wesentlich reicher ist, als dem Gleichgewicht 
mit den entgegenkommenden Dampfen entspricht (vgl. Abb.79), wird hierbei 
ein Stoffubergang derart stattfinden, daB Leichtsiedendes aus dem Rucklauf 
in den Dampf und umgekehrt Schwersiedendes aus dem Dampf in den Rucklauf 
ubergeht. Durch diese Anordnung wird der in den Kondensator gelangende 
Dampf von vornherein an Leichtsiedendem starker angereichert und die Wirkung 
der Destillation sowohl in bezug auf die Reinheit der Fraktionen als auch auf 
die okonomische und zeitliche Ausnutzung wesentlich verbessert. 

Infolge der groBen praktischen Bedeutung technischer Stofftrennungen hat 
sich hier ein umfangreiches Sondergebiet der technischen Thermodynamik ent
wickelt. MaBgebender Gesichtspunkt ist hierbei nicht nur die Moglichkeit einer 
Stofftrennung bis zu dem gewiinschten Reinheitsgrad, sondem vor allem auch die 
Berucksichtigung der auftretenden Warmeeffekte, die neben anderen Faktoren 
(Anlagekosten usw.) den okonomischen Nutzeffekt einer clerartigen Anlage be
stimmen. In diesem Buch, das in erster Linie den thermodynamischen Grund
lagen gewidmet ist, muB auf die nahere Besprechung dieser Spezialfragen ver
zichtet werden, zumal eingehende Darstellungen von anderer Seite vodiegen1• 

Eine besondere Besprechung erfordern noch Systeme mit zwei kondensierten 
Phasen neben der Dampfphase. An dieser Stelle sei nur das Auftreten zweier 
fliissiger Phasen in Betracht gezogen. Das in Abb. 76 zunachst ffir das Gleich
gewicht zwischen festen und flussigen Phasen wiedergegebemi T-x-Diagramm 
veran~chaulicht auch diesen vollig analog liegenden Fall. Raben wir ein hete
rogenes Gemisch der Phasen II und III, so kann sich zunachst im Sinne der 
vorstehenden Ubedegungen die Temperatur bei konstantem Druck nicht andern. 
1m ubrigen wird ffir Gemische rechts vom Dreipbasenpunkt schlieBlich die 
Phase II, ffir Gemische linksvom Dreiphasenpunkt die Phase III verschwinden, 
dann verhalt sicb das System wie jedes andere zweiphasige System. 

DestiUation bei konstanter Temperatur und variablem Druck kommen als 
Methode der rationellen Stofftrennung wohl kaum in Frage. Dieses Verfahren 
ist aber ffir die laboratoriumsmaBige Untersuchung von Verbindungen auseiner 
fluchtigenund einer nicht fluchtigen Komponente von groBer Bedeutung. Es han
delt sich hierbei insbesondere urn die Verbindungen bzw. geordneten Mischphasen 
aus Salzen und Wasser, Ammoniak, Schwefelwasserstoff u. a. Ein allgemeines 
schematisches Beispiel zeigt das (P, x)-Diagramm Abb. 80. Die einzelnen Phasen 
sind folgendermaBen bezeichnet: I = Gasphase; II = flussige Mischphase; 
III = feste Mischphase von der annahemden Zusammensetzung A B2 ; IV = feste 
Mischphase von der annahernden Zusammensetzung A B; V = nahezu reine 
Phase der Komponente A. Meist sind die festen Phasen jedoch von singularer 
Zusammensetzung, so daB die Zustandsfelder zu praktisch senkrechten Geraden 
degenerieren. Ais Beispiel hierffir ist das Diagramm fUr das schon in § 27 er
wahnte System KupfersulfatjWasser in Abb. 8I wiedergegeben. 

1 In erster Linie sci auf den kiirzlich erschienenen Band der Sammlung Chemische 
Technologie in Einzeldarstellungen hingewiesen: K. THOR MANN : Destillieren und Rektifi
zieren. Leipzig I928. Vgl. ferner: C. VON RECHENBERG: Einfiihrung in fraktionierte Destil
lation in Theorie und Praxis. Leipzig I923; E. HAUSBRAND: Die Wirkungsweise. der 
Rektifizier- und Destillierapparate, 4. Aufl. Berlin I921. 
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Gehen wir zunachst von einer gerade gesattigten Lasung (ohne Boden
korper) im Gleichgewicht mit der Gasphase aus (Punkt M in Abb.80). Beim 
Abpumpen des Dampfes bewegt sich sodann das System bei konstantem Druck 
auf der Geraden M N. Drei Phasen sind miteinander im Gleichgewicht vor
handen: Gesattigte Losung, feste Verbindung A B2 sowie die Gasphase. 1m 
Punkt N verschwindet die fltissige Phase und das System wird zweiphasig. In
folgedessen sinkt der Druck bei Abpumpen rasch ab, bis das System im Punkt 0 
angelangt ist, wo die Phase A B als neue Phase hinzutritt. Bei weiterem Ab
pumpen geht sodann die Verbindung A B2 bei konstantem Druck in A B tiber, 
bis der Punkt P erreicht ist. Weiterhin ist das System zweiphasig und der 
Druck sinkt auf der Kurve PQ 
rasch abo Q ist der Dreiphasen
punkt mit der Phase A. Das 
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Abb. 80. p-z-Diagramm eines Zweistofisystems 
mit einer gasfOrmigen Phase (I) und den nahezu 
reinen festen Phasen der Komponenten (II undJV) 

sowie zweier Verbindungen (III und IV). 

Casoll 

! 
CuSO, CuSOli 
3f1z0 5f1Z0 flzO 

! ! CuSO) 

<;::) 

~ 
"> 

ges.LoSung 
ges. Liisllng 

+ 60S 

5f11~t-'f!~.Lru -

- CuSOIl+CUSO'l' fl2 0 - CuSC'I'flzO ~ '-:) CuSOIl + ~ 
CuSO~·Jfl20 ... 5f1z0 

~ + 60S 
~ .., 
~ 
"5 
~ 

[liSa,' 3f12O 
+ 60S 

CII SOli' fl2 0 + Gas 

11.)/1" + bOS 

--ZHzO 

Abb. 8t. p-x-Diagramm fiir das System 
Kupfersulfa t-Wasser. 

System bewegt sich langs der GeradenQR, bis auch die Phase A B aufgebraucht 
ist, urn schlieBlich auf der Kurve RS gegen Null abzufallen. Durch Aufsuchen 
einer derartigen Zersetzungskurve bei konstanter Temperatur und die Fest
stellung der einzelnen Knickpunkte einer Druck-Zeit-Kurve ist man somit in der 
Lage, bestimmte Aussagen tiber die Zahl der Phasen des Bodenkorpers zu machen. 
Sehr haufig sind dabei die Zustandsfelder der homogenen Phasen des Boden
korpers so schmal, daB sie praktisch als gerade Linien im Diagramm erscheinen 
bzw. ihre Breite der Beobachtung tiberhaupt entgeht. Genauere Untersuchungen 
tiber p-x-Diagramme sind vor allem in neuerer Zeit von W. BILTZ, G. HUTTIG 
und ihren Schiilern als Beitrage zur systematischen Verwandtschaftslehre aus
gcftihrt worden. Gerade hieraus geht hervor, daB die Zustandsfelder der einzelnen 
Phase durchaus nicht immer so schmal zu sein brauchen, wie man bisher viel
fach angenommen hat, und daB demnach auch bei festen chemischen Ver
bindungen eine endliche Variation der im tibrigen stochiometrischen Zusammen
setzung als stabiler Zustand auftritt. Auf die theoretische Behandlung dieser 
Fragen ist bereits in § 22 sowie in § 27 dieses Buches eingegangen worden. 
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Ausgangsdaten und Folgerungen beim Studium wiihrender Phasengleich
gewichte. Zum SchluB unserer Betrachtungen iiber die Zweistoffgleichgewichte 
und als Uberleitung zu den letzten kurzen Bemerkungen iiber Mehrstoffsysteme, 
wollen wir uns nach dem Wirrwarr der besprochenen Probleme und Satze auch 
hier auf das Grundprinzip unserer ganzen Darstellung besinnen und die Frage 
zu beantworten versuchen: welche Eigenschaften eines mehrphasigen Zweistoff
systems miissen direkt gemessen und welche konnen aus thermodynamischen 
Gesetzen abgeleitet werden, urn alle sein thermodynamisches Verhalten charakteri
sierender Effekte voraussageIi zu konnen? 

Mit dieser Frage an samtliche besprochenen Gedankengange dieses Para
graphen heranzutreten, ist deshalb besonders schwer, weil es sich zum groBen 
Teil urn halbqualitative nur auf den Vorzeichenaussagen des § 25 beruhende 
Feststellungen handelt. Immerhin lassen sich einige fiir die Beurteilung 
der Ausgangsdaten und der Problemstellung wichtige Gesichtspunkte heraus
finden. 

Allgemein kann bei Mehrphasengleichgewichten entweder nur gefragt werden 
nach den Beziehungen zwischen den spezifischen Variabeln (bzw. deren Ver
anderungen), die bei wahrendem Gleichgewicht bestehen miissen, d. h. nach den 
Koexistenzkurven, oder es kann auBerdem noch nach Werten der extensiven 
Variabeln gefragt werden, d. h. Verteilung des gegebenen Stoffes auf die Phasen, 
eintretende Umsetzungen bei Veranderungen und damit verbundene Warme
und Volumeffekte. In der Frage der Koexistenzkut'ven hat sich nun ergeben, 
daB unsere urspriingliche Fragestellung: Vorausbestimmung der "Richtungen" 

~! ' ~~, ~; usw. aus Eigenschaften des gehemmten Systems in der Umgebung 

des Koexistenzpunktes, praktisch n~r selten Bedeutung gewonnen hat; viel
mehr ist die direkte Bestimmung un" graphische Darstellung von Koexistenz
kurven, sei es durch direkte Messung tusammengehoriger spezifischer Variabeln, 
sei es durch thermische oder dilatometrische Analyse, hier als gegebene experi
mentelle Grundlage zu betrachten. DaB die berechneten Differentialgleichungen 
der Koexistenzkurven nicht in groBerem Umfange zum Ersatz direkter Messungen 
oder zur Extrapolation in unbekannte Gebiete benutzt werden, liegt, wie man 
leicht crkennt, daran, daB in diesen Gleichungen als Koeffizienten GroBen auf
treten, die schon in einem noch im MeBbereich liegenden Koexistenzpunkt nicht 
einfach direkt zu messen, kaum aber in unbekannte Konzentrations-, Tempe
ratur- und Druckgebieten sicher zu extrapolieren sind. Es sind das namlich, wie 
man z. B. aus den Gleichungen (5) und (8) entnimmt, nicht nur die Reaktions
groBen ~I' ~2 und @51 , @52 bzw. AI' .12 der beiden Stoffiibergange aus einer Phase 

in die andere, sondern auBerdem noch die GroBen ~ It oder ~2~, welche die Kennt-
ex ex 

nis einer Abhangigkeit der chemischen Potentiale (oder Restarbeiten) von der 
Konzentration in beiden Phasen voraussetzen. 

Immerhin ist hier der Ort, darauf hinzuweisen, daB alle diese G,.jjpen durch 
thet'modynamische Untersuchungen, die ieweils nur eine der beteiligten Phasen 
bett'ejjen, prinzipiell mepbar sind. Die ~1 z. B. sind als Differenzen v~' - v~ 
der partiellen Molvolume zweier Phasen ohne weiteres dadurch meBbar, da6 
man in beiden Phasen eine gewisse Menge des reinen Stoffes I lost (oder fort
nimmt) und die Volumanderungen dilatometrisch untersucht; bei der Differenz
bildung hebt sich das Eigenvolum des reinen Stoffes heraus, und man echalt 
die GroBe 7!;' - '1';. Analog fiir ~2' Aber auch die Reaktionswarmen Al und .12 
lassen sich auf gam; ahnliche Weise feststellen. Man geht davon aus, daB diese 
GraBen, wegen ~l -= 0 fiir die KOl'xistenzzustande, zugleich mit dl'11 irreversibeln 
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Reaktionswarmen ~I und ~2 identisch sind; diese kann man, analog wie die ~I 
und ~2' gleich w;' - w; usw. setzen und als Differenzen der irreversibeln Lasungs
warmen der reinen Stoffe I und 2 in den Mischphasen direkt experimentell be
stimmen. Druck- und Temperaturextrapolationen der VI und WI usw. sind aus 
Ausdehnungs- und Kompres"ibilitatsmessungen der (erweiterten) reinen Phasen 
bzw. aus spezifischen Warmen zu entnehmen. 

Was endlich die Frage der Konzentrationsabhangigkeiten, speziell der ~ t-t -
Ox 

Glieder betrifft, so hat man diesc Glieder friiherwohl oder ubel als Unbekannte 
betrachtet und nur die Vorzeichenaussagen des § 25 zur Beurteilung ihrer Rolle 
in den Differentialgleichungen der Koexistenzkurven herangezogen. Vielleicht 
wird . aber dieser Standpunkt bei weiterer experimenteller und theoretischer 
Durchdringung des Gebietes doch nicht ganz beibehalten zu werden brauchen, 
und man wird aus einer eingehenderen Kenntnis der Aktivitaten gemischter 

Stoffe heraus wenigstens zu gewissen Abschatzungen der ~~ (auch fUr nicht gas

fOrmige Phasen) gelangen kannen, soweit nicht direkte Untersuchungen, etwa 
auf Grund von Messungen elektromotorischer Krafte, vorliegen. Umgekehrt 
wird es sich kunftig vielleicht Ofter als lohnend erweisen, in Differentialgleichungen 

z. B. von der Form (9) neben den direkt beobachteten :; die Warmeeffekte 

nach der oben angegebenen Methode gesondert zu bestimmen, urn dadurch auf 
einem neuen Wese zu einer Kenntnis des Konzentrationsganges der Aktivitaten 
oder Restarbeiten in der Nahe von Gleichgewichtskurven zu gelangen. 

In diesem Paragraphen sind derartige allgemeine und exakte Auswertungen 
der Differentialgleichungen der Koexistenzkurven noch nicht besprochen worden. 
Wir haben uns vielmehr, in Anlehnung an die klassischen Arbeiten besonders 

von GIBBS und PLANCK, in den allgemeimin Fallen, wo die ~t-t oder ~2g2 in den 
ux Ox 

Gleichungen auftreten, mit Vorzeichenfeststellungen begnugt und sind hierbei 
~B 

nurin den Spezialfallen, wo die Faktoren (x~' -x~) von ;x~- [in Gleichung (9), (13), 

(14), (IS)] verschwinden, zu quantitativen Aussagen (~T usw. = 0, Auftreten 
Ox 

von Extremwerten) gelangt. Eine ausgezeichnete Rolle spielen, wie wir nach-

traglich bemerken, diejenigen Beziehungen, in denen keine ~~ -Werte, sondem 

nur spezifische Volurn- und Warmeeffekte auftreten; hier handelt es sich, wie 
besonders deutlich aus unserer zweiten Ableitung der CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen 
Gleichung fur vollitandige Systeme hervorgeht, urn Differentialgleichungen, bei 

" o~m denen die Ausgangsbedingung eine Gleichung dst[I;J = 0 war, in der o[s] = 0 

gesetzt werden konnte, so daB damit von vomherein die Konzentrationsabhangig
keit der st oder f.l aus den Gleichungen ausscheidet. In diesen Differential
gleichungen [(25) oder (32)] treten, wie wir gesehe!1 haben, nur gewisse einheit-
Hehe Kombinationen .d-;] und ~W der elementaren Warme- und Volumeffekte 
zwischen den (drei) Phasen auf.Das hindert freilich nieht, daB zur praktischen 
Vorausbestimmung dieser GraBen im allgemeinen auf jenes oben beschriebene 
Verfahren der gesonderten Bestimmung der VI' •• w2 aus Reaktionen mit reinen 
Stoffen I oder 2 wird zuruckgegriffen werden mussen; die von uns ausdrucklich 
behandelten Spezialfalle boten allerdings die Vereinfachung, daB sich schon 
die Reaktionen zwischen den koexistenten Phasen durchweg als Reaktionen 
zwischen einem reinen Stoff und ein.er Mischphase auffassen lieBen. 
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Die S. 517 hervorgehobene Analogie der Gleichung (16) ffir die Dampfdruck~ 
kurve einer Mischphase vorgegebener Zusammensetzung mit der CLAUSIUS
CLAPEYRONSchen Gleichungwerden wir in dem nunmehr gefundenen Zusammen-

hang ebenfalis als durch den Fortfall des ;B~ -Gliedes charakterisiert betrachten 
kannen. x 

Die in unserem Riickblick bisher gestreiften Probleme bezogen sich 
durchweg auf die Auswertung der Differentialgleichungen fiir die spezi/ischen 
Variabeln in Mehrphasengleichgewichten. Was muB nun auBerdem an Eigen
schaften bekannt sein, urn das gesamte thermodynamische Verhalten, una 
in Systemen mit Stoffaustausch mit der Umgebung die in Wirklichkeit auf
tretenden Stoffanderungen (z. B. bei fraktionierter Destillation) voraussagen 
zu kannen? 

Fur das auBere thermodynamische Verhalten eines stolflich konstanten 
(engeren) Systems ist die Antwort sehr einfach; da das Syste!ll nur durch Volum
arbeit und Warmeaustausch auf die Umgebung wirkt, genugt, bei p und T als 
Variabeln, die Angabe der Anderungen des Gesamtvolums und der Gesamt
entropie beim Durchlaufen der maglichen Veranderungen des Systems im wahren
den Gleichgewicht. Wir ~laben schon besprochen, daB die Anderungen dieser 
extensiven GraBen sich auBer durch die Zustandsgleichungen der Einzelphasen 
durch die Angabe der zwischen den Phasen ubergehenden Mengen beider Stoffe 
bestimmen lassen; als Faktoren der elementaren Ubergangsreaktionen treten 
auch hier wieder nur jene GraBen }81 ... .<12 auf, deren Untersuchung wir bereits 
besprochen haben. . 

Die stofflichen Ubergange zwischen den Phasen eines engeren Zweikompo
nentensystems erweisen sich bei zwei Phasen durch die anfanglich gegebene 
Menge beider Phasen und die spezifischen Anderungen langs der Koexistenz
kurven als volistandig bestimmt; es ware also z. B. maglich, bei Kenntnis der 
}81 ... ..12 und ·der spezifischen Warme- und Volumgleichungen der Einzelphasen 
alie thermodynamischen Effekte eines derartigen Systems aus den Steigungen 
der x'-T- und x"-T-Kurven vorauszusagen. Zweifellos hat eine solche Voraussage 
z. B. fUr die Beurteilung des Warmebedarfs von metaliurgischen Veredelungs
prozessen eine groBere Bedeutung. 

In vollstandigen Systemen und in Obergangspunkten geniigt, wie wir sahen, 
die Kenntnis der spezifischen Veranderungsmaglichkeiten nicht, urn das thermo
dynamische Verhalten eines gegebenen Systems zu bestimmen. Es war nicht 
ohne Interesse, festzustelien, daB sich das zur Festlegung alier extensiven Ande
rungen noch fehlende Glied in volistandigen Systemen auf die Bestimmung der 
Anderung einer (und in Ubergangspunkten auf die Anderung von zwei) wohldefi
nierten kombinierten Reaktionslaufzahl [g] zuruckftihren lieB, die Veranderungen 
ohne Konzentrationsandeiung der Phasen entspricht. Es wurde darauf auf
merksam gemacht, daB zur Bestimmung der Anderung dieser Reaktionslaufzahl 
noch eine (bzw. zwei) Nebenbedingung gegeben sein muBte. Die Bestimmung 
der mit der Anderung dieser Laufzahl verbundenen Volum- und Warmeeffekte 
}8W und A[';] lieB sich jedoch auf die Messung der ElementargraBen VI' WI usw. 
aller Phasen ohne weiteres zuruckfUhren; es traten ja in (33a) und (33b) nur die 
spezifischen GraBen V und s der Phasen auf, die sich ja nach (21), § 10 und der 
SchluBbemerkung S. 221 allgemein aus XlVI + X 2 V2 bzw. XISI + X 2 S2 zusammen
setzen lassen. Da ferner stets nur Entropiedifferenzen auftreten, die sich wegen 
~ = 0 fUr alle Ubergange auch als Differenzen der W darstellen lassen, sind so
mit auch hier alle Volum- und Warmeeffekte auf die x, v, und Wi zuruckgefiihrt. 
Auch fUr das thermodynamische Verhalten eines mehr als zweiphasigen Zweistoff-



538 III. Kap. G. Veranderungen bei wllhrendem Gleichgewicht. § 31. 

systems ist also hiermit die Frage nach den zur Voraussage des thermodyna
mischen Verhaltens hinreichenden Grundlagen geklart. 

Allerdings muB noch hervorgehoben werden, daB die hier herangezogenen 

Grunddaten(vl , SI usw. und gegeb~nenfalls die ~: ' langs der Koexistenzkurven) 

mehr Material lie/ern, als man umgekehrt aus den Koexistenzkurven und dem 
thermodynamischen Verhalten engerer Systeme bei ihrem Durchlaufen ableiten 
kann; treten doch immer nur gewisse Kombinationen all dieser GroBen in den 
spezifischen Differentialgleichungen und in den Gleichungen fUr die Warme
und Volumeffekte auf .. Doch scheint der Frage, wie man Messungen im wahrenden 
Gleichgewicht als Bestandteil einer Versuchsreihe zur Feststellung der Einzel-

groBen VI' SI ••• ~: der beteiligten Phasen verwerten kann, keine praktische 

Bedeutung zuzukotnmen, abgesehen vielleicht von dem oben erwahnten Fall 

einer indirekten Bestimmung der ~: in einem Zweiphasensystem aus den VI' SI 

usw. und den :; der Koexistenzkurven. 

Die Frage der Volum- und Warmeeffekte in Systemen mit lau/ender Sto//
ablrennung oder Stoffzufuhr (speziell Destillation oder Kondensation) wird bei 
Kenntnis der Koexistenzkurven und der elementaren ReaktionsgroBen VI' 

SI ••• oder ~1 .•• A2 ebenfalls nur noch die Bestimmung der Mengenum
setzungen an der betreffenden Phasengrenzflache erfordem. Ein Spezialfall 
dieser Art ist in den Gleichungen (38) und (39) behandelt, die zusammen mit 
(35) alle Umsetzungen und damit auch die Warme- und Volumeffekte durch 
die fortgefUhrten Gesamtmengen auszudriicken gestatten. Wir betreten hier 
den Boden der warmewirtschaftlichen Beurteilung von Destillations- und Rekti
fikationsprozessen; auch in Zweistoffsystemen mit fortlaufender Destillation 
und Kondensation, wie sie neuerdings zur Herstellung von Kuhlmaschinen ohne 
mechanisch bewegte Teile verwendet werden, spielen derartige Warmeeffekte 
eine ausschlaggebende Rolle. 

Drei- und Mehrstoffsysteme. 1m vorstehenden betrachten wir einen Aus
schnitt aus dem weiten Gebiet der Lehre VQn den heterogenen Gleichgewichten 
in Zweistoffsystemen. Nur die Grundzuge sind entwickelt und einige besonders 
charakteristische Beispiele fUr die Diskussion von Erge bnissen der allgemeinen 
theoretischen Untersuchung herangezogen worden. Die Zahl der zu behandelnden 
Fane muBte fUr Drei- und Mehrstoffsysteme noch weit groBer gewahlt werden, 
um auch nur einigermaBen eine EinfUhrung geben zu konnen. Hierauf sei je
doch ganz verzichtet und auf die am SchluB von § 27 angegebene Literatur 
verwiesen. 

Statt dessen wollen wir ffir Mehrstoffsysteme noch einige allgemeine Regeln 
aufstellen, diE; sich als Verallgemeinerungen der fUr Zweistoffsysteme abge
leiteten ohne Miihe ergeben. 

Wir gehen von den nur einer spezifischen Variation fahigen vollstiindigen 
Systemen mit IX + I Phasen aus. Fur diese hatten wir schon S. 522 in volliger 
Allgemeinheit eine der CLAUSIUS-CLAPEYRONSchen analoge Gleichung (32) ab
geleitet, die die Anderung des Dampfdruckes mit der Temperatur aus dem Ver-
haltnis der Reaktionswarme A W zum Reaktionsvolum ~m abzuleiten gestattet. 
Wir wollen hier nur noch eine Bemerkung daruber hinzufUgen, welcher Art die 
hier auftretende "Ubergangsreaktion ohne Konzentrationsanderung" bei Drei
stoffsystemen mit vier Phasen ist. Man leitet die Totalumsetzungen dn' ... dn"", 
die die einzelnen Phasen in engeren Systemen bei einer Anderung d [g:] erleiden 
mussen, fUr diesen Fall ziemlich einfach in folgender Weise abo Setzen wir 



Drei- und Mehrstoffsysteme. 539 

dn' = ,,'d[g) ... dn"" =·,,""d[g), so muB jeweils die Surnrne der mit d[g) 
verbundenen Anderungen jedes Stoffes: dn; + dn;' + dn;" + dn:'" gleich Null 
werden. Es gelten also drei Gleichungen von der Form: 

x~ ",' + x~',," + x~",,'" + x~'" ,,"" = 0, 
.. J .. .. .. 

je eine fiir jede Stoffart. Beriicksichtigt man weiter, daB ffir jede Phase 
Xl + X2 + X3 = I ist, so kann man eine der drei. Gleichungen auch durch die 
Gleichung ,,' + ,," + ,,'" + ,,"" = 0 (Surnme der drei einzelnen Gleichungen) 
ersetzen und erhalt dann durch Determinantenauflosung ffir das Verhaltnis 
der " die Beziehung: 

x~ . x~' 

,,' : ,," : ,,'" : ,,"" = - x~ x~' 
I I 

x~" 

x~" 
I 

X", 
2 

X'", 
2 

X~' x~" 

I I I 

Damit ist aber die Art der Umsetzung bis auf einen ja stets unbestimmt bleiben
den Faktor voilstandig festgelegt und somit auch die Regel, nach .der die Re-
aktionsgroBen Li~l und ~[;l aus den elementaren partieilen Volum- und Entropie
effekten der einzelnen Phasen zusammenzusetzen sind. Ganz analog kann man. 
bei fOOf Phasen mit vier Stoffen vorgehen usw. 

Soilen in voilstandigen Mehrstoffsystemen jedoch auch die Anderungen der 
Konzentrationen mit der Temperatur oder dem Gleichgewichtsdruck aus den 

Elementareffekten der Volum- und En_tropieanderungen sowie den ~: berechnet 

werden, so wird man von dem voilstandigen Bedingungsschema ausgehen miissen, 
das die Gleichheit der d fl • . in allen Phasen benutzt, und zwar empfiehlt sich auch 
bei Mehrstoffsystemen die Aufstellung von Gleichungen der Form: 

dx = - SdT + VdP - (n1dfll + n2dfl2 + n3dfl3 + ... ) = 0 (42) 

ffir aile Phasen, analog (20). Geht man hier durch Division mit der Gesamt
menge n der betreffenden Phase zu den spezifischen Gldchungen analog (22) 
iiber und nimmt dann noch zwei nach den dp, dT, dX2 und dX3 entwickelte 
dfl-Gleichungen ffir die untersuchte Phase hinzu, so gelangt man zu einem 
GleicLungssystem ffir die d x2 , d x3 , • •• der betreffenden Phase im wahrenden 
vollstandigen Gleichgewicht, ausgedriickt durch die abhangige Veranderung 
dP oder d T, in Analogie zu dem einfacheren Gleichungssystem (27). 

Die Untersuchtmg von engeren Mehrstofls"stemen mit IX + 2.Phasen reduziert 
sich wie bei den Zweistoffsystemen auf die Fr3:~e nach der Art der beiden dann 
noch moglichen voneinander unabhangigen Ubergangsreaktionen ohne Kon
zentrationsanderung. Hier kann offenbar ebenfalls die bei Zweistoffsystemen 
ange:wandte Uberlegung benutzt werden, wonach die [g-] Reaktionen zwischen 
zwei beliebigen verschiedenen Gruppen von je IX + I-Phasen, die in dem IX + 2-
Phasensystem enthalten sind, als die beiden unabhangigen Ubergangsreaktionen 
ohne Konzentrationsanderung gewahlt werden konnen. Da wir die dn ailer zu 
einer (IX + I)-Gruppe gehorigen Phasen nach Gleichung (4I) oder deren Ver
ailgemeinerung durch die d [g) dieser Phasengruppe ausdriicken lernten, sind da
mit auch in IX + 2-Phasen aile dn und dno durch zwei d [g] ausdriickbar und 
somit auch die Anderungen aller ExtensitatsgroBen auf die d [g] und die spezi
fischen GroBen v' ... s'''' + 2) zuriickgefiihrt. In Aufgabe und Methode besteht 
voilstandige Analogie zu dem Zweistoffsystem. 

In den "unvoilstandigen" Gleichgewichtss"stemen mit IX Phasen, den di
varianten Gleichgewichten mit zwei spezifischen Veranderungsmoglichkciten, sind. 
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dx. dx. dp 
Wle III den Zweistoffsystemen, die d; und d; aller Phasen oder die dT bei 

Festhaltung eines Molenbruches Xi einer Phase aus den (X ((X - r) -Bedingungs
gleichungen df.J-: = df.J-:' = 'tif.J-'." = df.J-~"') a~er Phasen abzuleiten. Ais Koeffi-

zienten treten hier wieder die V., s. und ~f.1.i aller Phasen auf, wobei durch das 
•• 0 x. 

Auftreten einer gemaB S. 22r mit (X stark ~nsteigenden Zahl von ~f.1. allerdings 
Ox 

die Verhaltnisse rasch verwickelter werden, ohne daB irgendwelche prinzipiellen 
Schwierigkeiten auftreten. Soweit es sich bei Ableitung dieser Differential-

gleichungen nur urn Vorzeichenaussagen aus den Vorzeichen der ~f.1. nach § 25 
Ox 

handelt, ist es iibrigens meist bequemer und angemessener, mit geometrischen 
Darstellungen zu arbeiten; fUr die (T, Xl' X 2 , Xa)-Kurve eines temaren Drei
phasensystems bei konstantem Druck ergeben sich z. B. gewisse Aufschliisse 
schon dadurch, daB man iiber dem GIBBsschen Dreieck des temaren Systems 
(vgl. § 27, S.485) die T-Flachen je zweier koexistenter Phasen konstruiert -denkt. 
Diese Flachen schneiden die Seitenflachen (T, Xl' X 2 ; T, X 2 , Xa; T, Xa ' Xl) des 
GIBBsschen Prismas in den aus dem Studium der Zweistoffsysteme bekannten 

. Koexistenzkurven der Systeme (r, 2), (2, 3) und (3, r); indem man beriicksich
tigt, daB die gesuchten Koexistenzkurven der divarianten temaren Gleich
gewichtssysteme die Schnittkurven der zwischen diesen Kurven ausgespannten 
Zweiphasenkoexistenzflachen darstellen miissen, lassen sich bereits gewisse 
Typeneinteilungen der moglichen Koexistenzkurven geben. 

Randelt es sich bei diesen Vorzeichenberechnungen und Typenfeststellungen 
nur urn qualitative Aussagen, so gibt es doch bei den divarianten Mehrstoff
systemen wie bei den entsprechenden Zweistoffsystemen auch gewisse Be-

ziehungen, in die die Werte der ~ ~ nicht eingehen, weil ihre Koeffizienten in den 

Gleichungen verschwinden. Diese Aussagen, Verallgemeinerungen der Maximum
Minimum-Folgerungen aus den Gleichungen (9) und (r4) ffir Zweistoffsysteme 
mit zwei Phasen, lassen sich am iibersichtlichsten, im AnschluB an GIBBS, 
aus dem Schema der (X Gleichungen (42), dX = 0, fUr aUe ((X) Phasen des Systems 
ableiten. Setzt man in. diesen Gleichungen wahlweise dp oder d T = 0, so er
halt man ein Gleichungsschema von (X linearen Gleichungen zwischen den d T 
und df.J- bzw. dp und df.J-, aus dem man d T oder dP durch eins der df.J- ausdriicken 
kann. Rier tritt als Faktor die Determinante aller ni auf: 

n~ n~ n~ . .. n~ 
n~ n~ n~ ... n~ 

niX) n~"') n~"') .. ; n;:l 
Wird diese Determinante gleich Null, so andert sich im wahrenden Gleich

gewicht weder T bei konstantem p noch p bei konstantem T mit den Varia
tionen d f.J- irgendeiner der vorhandenen Phasen, d. h. auch mit keiner der Ur
sachen, die in einer Phase notwendig eine Variation der f.J- hervorzurufen pflegen. 
Derartige Ursachen sind nun insbesondere die Anderungen irgendeiner zu dem 
betreffenden f.J-i zugeordneten Konzentration Xi der Phase; wir wissen ja, daB 
cf.1.. 
~ d Xi stets positiv und endlich ist, gleichgiiltig, weIche Bedingungen gleich
o xi 
zeitig fiir die iibrigen Variabeln bestehen. Also wird beim Verschwinden der 

Determinanten (43) (:T) und (~) fUr die Veranderung irgend-
xi (koex, p) d x; (koex, T) 
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eines Molenbruches irgendeiner Phase unter irgendwelchen die iibrigen Xi der 
Phase betreffenden Nebenbedingungen gleich Null, d. h. die Gleichgewichts
temperatur hat dann bei konstantem Druck ein Maximum oder Minimum als 
Funktion der ZusalI).mensetzungen aller Phasen und ebenso der Gleichgewichts
druck bei konstanter Temperatur. 

Nun verschwindet aber eine Determinante immer dann, wenn zwei Reihen 
in ihr einander gleich oder proportional sind oder durch Umformung einander 
gleich gemacht werden konnen. Wir werden also die erwahnten Extremeigen
schaften der T, x- oder p, x-Kurven erstens dann zu erwarten haben, wenn zwei 
der vorhandenen in ihrer spezifischen Zusammensetzung vollig iibereinstimmen. 
Weiter aber auch dann, wenn in einer der vorhandenen Phasen die ni aus Be
tragen zusammengesetzt werden konnen, die mehreren anderen Phasen ent
nommen, aber fiir jededieser Phasen den in der Phase selbst enthaltenen Partial
mengen proportional sind. [Die Determinante (43) laBt sich dann bis auf einen 
abzuspaltenden Faktor wieder als Determinante mit zwei gleichen Zeilen dar
stellen.] Wir erhalten hiernach Extremwerte von T bzw. p mit der Zusammen
setzung jeder der Phasen auch dann, wenn sich nur irgendeine der Phasen aus 
pass end kombinierten Mengen der iibrigen Phasen in richtiger Zusammensetzung 
azt/bauen lafJt. Offensichtlich handelt es sich hier urn den wiederholt besprochenen 
Fall der Ubergangsreaktionen ohne Konzentrationsanderungen; wahrend aber 
im Fall der IX + I-Phasen eine, und bei IX + 2-Phasen zwei derartige Ubergangs
moglichkeiten immer existieren, gilt es bei IX-Phasen im allgemeinen keine 
derartigen Ubergange, sie werden vielmehr nur bei singularem Werte der Zu
sammensetzungen aller Phasen moglich. 

Urn die Frage des Maximums, Minimums oder Wendepunktes der T, x
oder p, x-Kurven zu entscheiden, miiBten allerdings noch die zweiten Ableitungen 
~2 T r2 

~ i bzw. ~ ~ studiert werden; das wollen wir jedoch nicht mehr unternehmen. 
o Xi 0 Xi 

Die wenigen hier ausgefiihrten Betrachtungen werden gleichwohl die be
merkenswertesten allgemeinen GesetzmaBigkeiten bei wiihrendem Mehrphasen
gleichgewicht in Mehrstoffsystemen schon erfaBt haben. Bei allem, was die 
moglichen Fragestellungen, die Ausgangsdaten und die zu verwendende Methode 
betrifft, konnen wir wohl auf das in dem letzten Abschnitt iiber Zweistoff
systeme Gesagte verweisen. 1m iibrigen wird dieser sprode Stoff erst am spc
ziellen Problem in seiner Mannigfaltigkeit und seinen inneren GesetzmaBigkeiten 
voll zu erfassen sein. 

Kapitel H. 

Beispiele zur Anwendung der chemischen 
Thermodynamik. 

In diesem SchluBkapitel werden einige umfangreichere Beispiele zur An
wendung der Thermodynamik auf chemische Probleme besprochen. Und zwar 
wird hierbei das Interesse am chemischen Objekt moglichst in den Vordergrund 
geriickt und es werden in geeigneten Fallen wirtschaftlich bedeutsame Re
aktionen bevorzugt. Besonders gilt dies yom Abschnitt II, Reaktionen mit Gas
gemischen, wo der AmmoniakbildungsprozeB, die Verbrennung der Kohle u. a. 
behandelt wird. Dagegen miissen wir beziiglich metallurgischer, hiittenchemi
scher und silikatchemischer Anwendungen auf die allgemeinen Kapitel, be
sonders E, Fund G, verweisen. 
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Daneben war der Wunsch nach thermodynamischer Mannigfaltigkeit und 
Vielseitigkeit fill die Auswahl der Beispiele maBgebend; reiches Materiallieferte 
hier u. a. das Gebiet der wasserigen Losungen und Elektrolytketten. Wir be
miihten uns, die Zahlengrundlagen auf den Stand der Gegenwart zu bringen 
und die modernste Literatur besonders zu beachten. Als zwanglose Einteilung, 
die sowohl der thermodynamischen Behandlung als auch dem chemischen Cha
rakter gerecht wird, ergab sich eine Unterteilung in drei Abschnitte: I. Re
aktionen zwischen rein en Phasen, II. Reaktionen mit Gasgemischen, III. Re
aktionen mit Losungen. 

I. Reaktionen zwischen reinen Phasen. 

A. Einstoffsysteme. 
1. Beispiel: Die Tripelpunkte des Wassers. 

Nach der Phasenregel (§§ 8 und 9) vermogen (X: l,mabhangige Bestandteile 
in maximal (X: + 2 Phasen ungehemmt nebeneinander zu bestehen, also ist im 
Faile (X: = I die Koexistenz von drei Phasen moglich. Dann ist allerdings Druck 
und Temperatur voilstandig bestimmt. Es gibt also auch einen Druck und eine 
Temperatur, wo flussiges Wasser, Eis und Wasserdampf gleichzeitig bestehen 
konnen. Dieser Temperaturpunkt falit nicht ganz mit dem Nullpunkt der 
Celsius-Temperaturskala zusammen, da dieser definitionsgemaB die Gleich
gewichtstemperatur von Eis und Wasser bei einem Druck von 760 mm Queck
silber darstellt, der Dampfdruck des Wassers bei dieser Temperatur aber nur 
4,579 mm Hg betragt. Es wird die Aufgabe gestellt, die Schmelztemperatur 
des Eises im Tripelpunkt zu berechnen. 

Da Druckanderungen von einigen Millimetern Hg sich in der Schmelz
temperatur nur sehr geringfUgig auswirken, konnen wir hinreichend genau den 
Dampfdruck 4,579 mm auch bei der Berechnung der Tripelpunkttemperatur 
zugrunde legen, was sich nachtraglich, bei Betrachtung des Endresultats, noch 
als voil berechtigt erweisen wird. Die diesem Dampfdruck entsprechende Schmelz
temperatur des Eises gewinnt man leicht aus der Schmelztemperatur bei Atmo
spharendruck (273,2° abs.) durch Anwendung der Gleichung von CLAUSruS
CLAPEYRON [Gleichung (2), § 16 und (I), § 30], welche die Anderung der 
Gleichgewichtstemperatur .:J- mit dem Druck p in Beziehung zur reversibeln 
Ubergangswarme A und der mit dem Ubergang verbundenen Volumanderung 
~ bringt: 

d8-
dp A 

(IP 

Nun ist beim Ubergang von I g Eis 2 in Wasser bei 0° C: ~ = _v(s) + v(l) 

= - 1,0908 + 1,00013 = - 0,0907 cm3 ; A = + 79,68 cal. Man findet also unter 
Umrechnung der Kalorien in Kubikzentimeteratmospharen (Faktor 41,31): 

d 8- 273.2 . 0,0907 
-d = - 68 = - 0,00753 Grad/Atm. p 79,' 4 1,3 1 

Wird also der Druck von 760 auf 4,579 mm Hg erniedrigt (LJ p = - 755.4/760 

Atm.), so erh6ht sich der Schmelzpunkt urn Ll.:J- = 0,00753 . 7565,4 = 0,00748°. 
7 0 

1 Die Numerierung der Gleichungen erfolgt in diesem Kapitel fur die einzelnen Bei
spiele getrennt. 

2 Die Bezugsmenge faUt bei Bildung des Verhaltnisses ~ heraus. 
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Der Tripelpunkt Eis-Wasser-Dampf liegt demnach bei t = +0,00748° C; 
der Dampfdruck des Wassers ist hierbei noch kaum merklich gegenuber dem 
bei 0° geandert und betragt p = 4,58I mm JIg. Diese Abanderung des Gleich
gewichtsdruckes ist so klein, daB sie auf das Resultat un serer Rechnung keinen 
EinfluB hat. 

Durch die Untersuchungen TAMMANNS (I900) undBRIDGMANS (I9I2) ist 
festgestellt worden, daB unter hohen Drucken noch andere, dichtere Eismodi
fikationen bestehen, so daB es noch mehr Tripelpunkte des Wassers gibt 
(s. § 26, S. 476, Abb. 6I). SO koexistiert flussiges Wasser mit je zwei festen 
Modifikationen (Eis I und III) bei t = - 22°, P = 2200 kg/cm 2, ferner mit 
Eis III und V bei t = - I7°, P = 3700 kg/cm2, und endlich mit Eis V und VI 
bei t = 0° und p = 6300 kg/cm2. Zu diesen Phasenpaaren gehort eine Anzahl 
weiterer Tripelpunkte, bei denen drei feste Modifikationen miteinander im 
Gleichgewicht stehen. Dagegen scheint die Moglichkeit der Koexistenz von 
zwei festen Phasen mit Dampf in nur aus H20 bestehenden Systemen nicht 
vorhanden zu sein. 

2. Beispiel: Berechnung der Standard-Bildungsarbeiten und -warmen von Eis und 
Wasserdampf aus denen des f1iissigen Wassers. 

In der Tabelle der St- und 'lS-Werte, die wir in § 6, S. I84, gegeben haben, 
sind als bequeme RechengroBen neben den Werten der Bildungsarbeit und -warme 
fUr H 20(l) auch die fUr H 20(g) und H 20(s) enthalten, die also die reversible 
Arbeit bzw. irreversible Warmetonung angeben, die beim Zusammentreten von 
Wasserstoff- und Sauerstoffgas (von Atmospharendruck und 25° C) zu Wasser
damp! und Eis, von Atmospharendruck und 25° C, zu beobachten ware. Natur
lich ist es nicht moglich, diese Zahlen durch direktes Experiment zu ermitteln, 
da Wasserdampf und Eis unter solchen Bedingungen gar nicht existenzfahig 
sind. Wenn man jedoch aus den in § 6 besprochenen Grunden die Standardi
sierung dieser Reaktionen gleichwohl fUr zweckmaBig halt, ist man auf Extra
polationen angewiesen. Die Art dieser Extrapolationen ist fur die Gasphase 
durch die Standardbedingungen eindeutig vorgeschrieben: unter Wasserdampf 
von 25° C und Atmospharendruck haben wir uns ein Gas mit der spezifischen 
Warme des beliebig verdiinnten H 20-Gases vorzustellen, das der Zustands
gleichung des idealen Gases folgt. Fur die auf 25° C extrapolierte feste Phase 
sind jedoch keine Extrapolationsvorschriften vorgesehen. Prinzipiell kann nun 
eine solche Extrapolation von gemessenen (oder aus Messungen berechneten) 
BildungsgroBen auf die gesuchten Standardwerte auf beliebige Weise erfolgen, 
wenn nur bei Anwendung dieser Werte a,uf reale Fane die gleiche Rechnungs
weise wieder benutzt wird. Immer, wenn man zu experimentell prufbaren 
Resultaten gelangt, wird sich dann die bei der Extra.polation begangene Willkiir 
aus den Ansatzen herausgehoben haben. Trotz9-em wird man naturlich Extra
polationsmethoden anwenden, die sich mQglichst genau an die gegebenen Ver
haltnisse anlehnen. 

Am rationellsten gehen wir so vor, daB wir die Standardarbeiten und -warmen 
fUr den Dbergang von flussigem Wasser in die genannten fiktiven Phasen be
rechnen, da die Standardbildungsarbeit und -warmetonung des IlUssigen Wassers 
(unter Normalbedingung.~n) aus Messungen (s. 7. Beispiel) gut bekannt ist. Mit 
der Bereehnung dieser UbergangsgroBen konnen wir daher unsere Aufgabe an 
dieser Stelle als gelost betrachten. 

a) Das Gefrieren des Wassers unter Normalbedingungen. Betrachten Wlr 
zunachst den Dbergang H20(l)-~ H20(s) unter Normalbedingungen. Da uns 
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bei T = 273° 1 und Atmospharendruck sowohl die Warmet6nung ~ = A 
(= -79,68 cal pro Gramm oder - 1436 cal pro Mol), als auch die Arbeits
leistung sr (= 0) der Umsetzung bekannt ist, bauen wir von hier aus weiter 
und bilden [so § II Gleichung (3) mid (6b)]: 

und 

T 

J (i) 
~=~(273) + .Ivi cp dT, 

273 

T 

~-~ -r~dT 
T - T (273) • P . 

273 

(I) 

(2) 

.I V. C~I) berechnet sich bei 0° zu - c~) + c~S) = - 18,II + 9,10. Der cp-Wert 
von flfissigem Wasser andert sich im betrachteten Intervall nur wenig. Er 
sinkt mit steigender Temperatur verlangsamt ab, bis 250 C auf 17,98 (zwischen 
30 und 35° C durchlauft er ein Minimurh). Weiter haben wir fiber die Extra
pOlation der spezifischen Warme des Eises eine Festsetzung zu treffen und 
finden es am bequemsten und sicherlich nicht unvernunftig, diese Extrapolation 
so vorzunehmen, daB die Differenz gegen die spezifische Warme des fliissigen 
Wassers konstant bleibt. Wir erhalten also .I Vi C~) = const = - 9,01, und dem-
gemaB: ~ (I, 

~ = ~(273) + ..... vicp (T - 273) = + 1026 - 9,01' T 

~(298) = - 166r cal. 
Ferner: 

T 

Sf Sf /' d T - = - - - (1026 - 901' T) 
T T (273) • T2 " 

273 

T 
Sf (I I), T + 1026 - - -- ,9,01 .In--, 
T (273) T 273 273 

T T sr = 0 + 1026 - 1026 . --+ 9 01 . T· In ----
273' 273 ' 

sr(298) = 1026 - II20 + 235 = + 141 cal. 

Um bei 25° und Atmospharendruck ein Mol flussiges Wasser reversibel in 
Eis zu verwandeln, mfiBte man ihm also den geringen Arbeitsbetrag von 141 cal 
zufiihren und gleichzeitig die reversible Warme ~ - Sf = 1802 cal entfernen. 

b) Die Verdampfung des Wassers unter Normalbedingungen. Die reversible 
Arbeit beim Ubergang von Ilussigem Wasser in Wasserdampi unter Normal
bedingungen berechnet man am einfachsten aus dem Gleichgewichtsdampfdruck 
des Wassers bei 25°, der zu 23,756 mm Hg bestimmt wurde. Dem Ubergang 
von Wasser in Dampf von diesem Druck bei 25° C entspricht also die Arbeit 
sr = O. Nimmt man nun an, daB der Dampf sich bei dieser Temperatur und 
diesem Druck mit genugender Annaherung als ide ales Gas verhalt 2, so hat man 
ihn sich jetzt (nach der Definition der Standard-$t und ~-Werte unter Bei
behaltung des idealen Gaszustandes) auf 760 mm Druck komprimiert zu denken, 

wobei man die reversible Arbeit R T ,In 76°'°6 = 2052 cal zuzufiihren hatte. 
. 23,75 

-----
1 Der Kiirze halber schreiben wir hier und im folgenden, wenn es slch darum handelt, 

den Nullpunkt der Celsiusskala in absoluten Graden auszudriicken, einfach 273 0 statt des 
des genauen Wertes 273,2; dementsprechend auch fiir 25° C: T = 2980 statt 298,20 usw. 
Gemeint sind stets die genaueren Werte. 

2 DaB diese Annahme berechtigt ist, wird im Beispiel 3 (S. 549) gezeigt. 
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Es ergibt sich also ffir die Reaktion H 20(1) -+ H 20(g) unter Normalbedingungen 
~ = + 2052 caP. 

Die Verdampfungswiirme A des Wassers bei 25° ist der Messung zuganglich. 
Sie ist mit der gesuchten Standardwarmetonung m3 der Reaktion H 20 (1)(298', 1 Atm.) 

-~ H20(g)(298', lAtm.) deshalb identisch, weil bei dem wirklichen Gleichgewichts
druck von ca. 24 mm der Wasserdampf sich noch hinreichend wie ein ideales 
Gas verhalt, und weil sich die Warmefunktion dieses Gases bei idealisierter 
Kompression auf I Atm. nicht andert. 

Die genauste Bestimmung von A erfolgt jedoch mit Hilfe der CLAUSIUS
CLAPEYRONSchen Gleichung in der Form: 

j8 ist hier naturlich die Volumanderung beim Verdampfen von I Mol Wasser, 
also nicht zu verwechseln mit dem in Anm. I gemeinten Volumeffekt. 

Fur t=25° findet man aus den Messungen der Phys.-Techn. Reichsanstalt: 

~; = + I,{I6 m~a~g. Ferner l1immt I Mol H 20-Dampf beim Gleichgewichts

druck 780,26 1 ein, ein Yolum, dem gegenuber das Molvolum des flussigen 
Wassers (0,oI8l) fast vollstandig verschwindet. Also wird j8 = 780,241. Wir 
erhalten damit, und mit 3- = 298,2, sowie nach Umrechnung in Kalorien: 

1,416 
A = 298,2. 780,24. -6-· 24, 205, 

7 0 

wobei der Divisor 760 die Umrechnung der Millimeter in Atmospharen, der 
letzte Faktor die der Literatmospharen in Kalorien bewirkt. Die Ausrechnung 
ergibt den gesuchten Wert A =!m = I0493 cal. 

c) Berechnung von Grundwarmetonungen!m aus beobachteten Verdampfungs
warmen A bei nichtidealem Gasverhalten. Extrapolation auf andere Tempera
turen. Wir schlie Ben diese an sich selbstandige Aufgabe hier an, weil sie als 
Kontrollmethode fUr die soeben durchgefUhrte Berechnung von m3 benutzt werden 
kann. Man kann namlich daran denken, ~(298) aus der Grundwarmetonung 
~(373) der Wasserverdampfung bei rooo C, die sehr genau feststellbar ist, mit 
Hilfe einer zu (I) analogen, jedoch auf die Grundwerte bezogenen Aufbauformel 
[Gleichung (I7), S.228J zu berechnen: 

373 
!m(298) = !m(373) - .I 'JIi f Cpi d T. 

298 

1 Man kann diese Berechnung etwas ausfuhrlicher auch folgenderma13en darstellen: 
cSt 

Nach dem G-Stammbaum ist ap = ~, also 
760 

St(p = 760) = St(p = 23,76) + J ~dP· 
23,76 

Fur die bei diesem ProzeB der Drucksteigerung auftretende Volumanderung ~ brauchen 
wir nur den Dampf zu berucksichtigen, da dessen Volumanderung (pro Mol) dabei nach 
vie1en Litern, die der Flussigkeit nur nach kleinen Bruchteilen eines Kubikzentimeters 

222 

zahlt. Also ist f~dP =jV(g)dP = (RT dp = RTln~, bei Annahme von idealem 
. P Pl 

1 1 1 
Gasverhalten. Es folgt also 

wie oben. 
Schottky, Thennodynamik. 

760,0 
St(p _ 760) = 0 + RT In --.-

- 23,756 

35 
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Da !l9(S7S), aus der direkt gemessenen Verdampfungswarme bei Atmospharen
druck, AS7S . berechnet werden muB,. treten hierbei die beiden eben gekenn
zeichneten Aufgaben auf. 

Die sehr genau bekannte Verdampfungswarme bei Atmospharendruck AS7S 
(die wegen sr = 0 mit fills7s identisch ist) des Wassers betragt 9700 cal/Mol. 
Wfirde man A(S7S, lAtm) = !l9(S7S, lAtm) setzen, also ffir den wahren Wasserdampf 
von moo C und I Atm. die idealen Gasgesetze als giiltig ansehen, so wiirde 
man erhebliche Fehler begehen, da die (hauptsachlich von teilweiser Assozia
tion herriihrenden) Abweichungen des Wasserdanipfes von den idealen Gas
gesetzen bei moo und Atmospharendruck recht betrachtlich sind. Das kann 
man schon daraus ersehen, daB das Molvolum des Wasserdampfes unter diesen 
Bedingungen nur 30,1041 betragt, staU des theoretischen Wertes 30,628. (Da
gegen gehorcht der Wasserdampf unter dem niedrigen Gleichgewichtsdruck bei 
2So C, wie bemerkt, mit viel groBerer Annaherung dem idealen Gasgesetz.) Sehr 
auffallend ist dementsprechend auch die starke Abhangigkeit der Molwarme '-p 

vom Druck und (bei nicht zu kleinen Drucken in der Nahe von moO) ihre Ab
nahme mit der Temperatur. So wird z. B. angegeben: 

ffir t = IIOo, P = 1/2 Atm.: cp = 8,47; p. = I Atm.: cp = 8,66; 
ffir t = 130°, P = 1/2 Atm. : cp = 8,41; p = I Atm. : cp = 8,S6. 

Auf den Druck 0 extrapoliert erhalt man dagegen im ganzen Bereich von 100 
bis 160° Werte bei 8,3, und im Bereich zwischen 2So und moo C einen mittleren 
Wert 8,2 caljGrad; diesen Wert und nicht den wahren des realen Gases, haben wir 
spater in (3) einzusetzen. 

Nach § II, Gleichung (IS) und § 16, S.30S, gilt nun: 
!l9(S7S) = fill(s7s) - tv(S7S) , 

wo die "Restwarme" tv die Warmetonllng darsteilt, die beobachtet werden wiirde, 
wenn I Mol Wasserdampf von moO und Atmospharendruck aus dem idealisierten 
in seinen realen Zustand iiberginge. 

Nach (6), § 14, laBt sich tv aus den Volumabhangigkeiten berechnen: 
p 

f ° (v(g») 
tv=-TS OTTdP. 

° Driicken wir, wie LEWIS und RANDALL (Thermodynamik, Kapitel 17) in andern 

Fillen vorschlagen, v(g) dUTCh RpT - (X aus, wo (x, wie die Erfahrung lehrt, 

bei nicht zu hohen Drucken einen konstanten, nur von der Temperatur ab
hangigen Wert besitzt, so gestaltet sich die Berechnung von tv sehr einfach. In 
der Umgebung von t = moO laBt sich, wie wir fanden, (X ffir Wasserdampf bei 

niedrigen Drucken annaherungsweise wiedergeben durch <X = . T~ 680 Liter. 
Wir erhalten also fUr tv bei moo C und I Atm. : 12 3 

1 

tv(S7S', 1 Atm.) = - 373 2/ ooT {: -'- 12' T ~ 3680} d P 

° 1 

="_ sf 12 dp= _ 3731 • 12 =-26ILiter-Atm. 
373 (12.T-3680)1 (12'373-3680)1 ' 

° = - 63 cal. 
!l9(S7S) = fill - tv = 9700 - (- 63) = 9763 cal. 

Damit ist der erste Teil der gestellten Aufgabe erledigt. 
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Zur Berechnung von 8298 aus 8 S7S mit Hilfe von (3) haben wir nur noch 
die normalisierten spezifischen Warmen der. fliissigen und gasformigen Phase 
einzufiihren. eli) hatten wir bereitszu8,2cal/GradfestgesteIlt; ePo) ist gleich dem 

p p 

direkt beobachteten Wert c~) des Wassers bei Atmospharendruck, der im ganzen 
ffir uns hier in Betracht kommenden Temperaturbereich durch einen konstanten 
mittleren Wert von 18,04 ersetzt werden kann. Mithin folgt: 

298 

8(298) = 9763 + f (8,2 - 18,04) dT = 9763 + (- 9,8) • (- 75) = 10498 cal. 
373 

Dieser Wert stimmt mit dem unter b) gefundenen recht genau iiberein; auch 
der (etwas weniger genau meBbare), kalorimetrisch t bestimmte Wert ..1(298) 

= 10490 cal ist sehr ahnlich, was ja auch in Hinsicht auf den niedrigen Dampf
druck des Wassers bei 250 (geringe Abweichungen vom idealen Verhalten, tv ~ 0) 
zu fordem ist. 

Zuriickblickend 'stellen wir noch fest, daBwir bei Nichtberiicksichtigung 
der Abweichungen des unter Atmospharendruck stehenden Wasserdampfs vom 
idealen Gaszustand zwei Fehler begangen hatten: 1. Vemachlassigung von 
tv bei 1000 C, wodurch das Endresultat urn 60 cal zu niedrig' ausgefallen ware 
und 2. Anwendung eines zu hohen c~g), etwa 8,6, was einen Fehler von 30 cal 
im selben Sinne bewirkt hatte .. Derartige Fehler liegen in diesem FaIle weit 
auBerhalb der Grenzen der MeBgenauigkeit. 

3. Beispiel: Berechnung der Chemischen Konstante des Wasserdampfs. 

Wir benutzen wieder den soeben ausfiihrlich behandelten Fall der Wasser
verdampfung, urn die Berechnung der Chemischen Konstanten 'eines Gases 
aus ei~em gemessenen Dampfdruck, sowie aus spezifischen und Umwandlungs
wlirmen, im Beispiel durchzufiihren. Wir gehen hierbei aus von Gleichung (7a), 
§ 16: 

T T 

A(O) 5 + l' I f d T f 
log 7r = - 4,573. T + -2- • log T + 4,573 P Cz d T 

o 0 
T T (1) 

--I-f~!c' dT+C+C + s.(O)-s(O) • 
4,573 TI p r 4,573 

o 0 

Hier ist 7r ein Dampfdruck (in Atmospharen) und T die zugehOrige Tempe
ratur, ..1(0) die aus einer gemessenen Verdampfungswlirme A auf den ab
soluten Nullpunkt extrapolierte Warmetonung, " die Zahl der Rotations
freiheitsgrade der Wasserdampfmolekiile ("H.O = 3). c. der von inneren Schwin
gungen herriihrende temperaturveranderliche Teil der Molwlirme des Dampfes, 
c~ die Molwlirme des Kondensats. Alle diese GroBen sind der Messung zuganglich, 
so daB, wenn noch nach dem NERNsTSchen Theorem s(O) = 0 gesetzt wird, die 

Summe der auf das Gas beziiglichen konstanten Glieder C + Cr + s.(O) = C 
_ 4,573 

aus unserer Gleichung (1) berechnet werden kann. C hangt nach § 13. (II) 
und (17a), sowie § 17, (II) mit den absoluten Gaskonstanten des betreffenden 
Gases folgendermaBen zusammen: 

c = C + Cr + s.(O) = 0,4343 (i + i, + In g(O») - 6,0057. (2) 
4,573 . 

35· 
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Bei der Anwendung der Gleichung (1) auf Wasserdampf mussen wir beruck
sichtigen, daB sie ideales Gasverhalten voraussetzt, also nur bei niederen Tempe
raturen (kleinen Gleichgewichtsdrucken) in dieser Form verwendet werden darf. 
Allerdings wlirde nach den Ausflihrungen von § 16, S. 305, die Berucksichtigung 
des nichtidealen Verhaltens keine Schwierigkeit machen. Wahlen wir jedoch 
als Temperatur T = 25° C = 298,2° abs., ·so . ist der Dampfdruck so gering, 
daB wir kaum einen Fehler begehen, wenn wir ideales Verhalten .annehmen. 
Wir werden diesbezuglich erst am SchluB der Rechnung eine Abschatzung vor
nehmen. Es ist bei dieser Temperatur 1< zu 23,756 mm bestimmt. Die niedrige 
Temperatur verschafft uns ferner den Vorteil, daB die von den inneren Schwin
gungen herrtihrende Molwarme c. (sie laBt sich durch eine PLANCK-EINSTEINsche 

Funktion des'· Arguments 23;0 darstellen, s. unten S.557) erst von der GroBen

ordnung 10-1 bis 10-2 ist und das Doppelintegral daruber praktisch verschwindet. 
Bei der Auswertung der Gleichung (1) begegnen wir noch der Schwierig

keit, daB diese Gleichung unter der Annahme einer bis T = 0 einheitlichen Phase 
aufgestellt war, wahrend' wir das Wasser nur bis 0° C herab verfolgen konnen 
und dann mit Eis weiter rechnen mussen. Wir weisen deshalb auf die S. 237 
oben gemachte Bemerkung hin, wonach man in allen derartigen Fallen den Uber
gang in eine andere Phase durch die Annahme einer in einem verschwindenden 
Temperaturintervall sehr stark anwachsenden spezifischen Warme der be
treffenden Phase ersetzen kann. Wir brauchen jedoch diesen Grenzubergang 
nicht in extenso durchzuftihren, weil flir unser Beispiel der in dieser Weise 
aufgefaBte Wert T T 

f dT; fC~dT= ~ 
o 0 

[F ist die NERNsTsche Funktion nach (12), S. 236J bereits in den Tabellen von 
H. MIETHING1 in der gewlinschten Form enthalten ist, in denen auf Veranlassung 
von W. NERNST flir zahlreiche Substanzen diese Funktion, auch uber Umwandlungs
punkte der untersuchten Phasen hinweg, berechnet und tabelliert wurde 2• Fur 

Wasser bei 2980 hat dieser ~ -Ausdruck den Wert 1,76 cal/Grad. 

Bevor wir jedoch mit Hilfe dieses Wertes (I) auswerten k6nnen, haben wirnoch 
A(o) zu berechnen. Hierbei k6nnen wir von dem oben im Beispiel 2 berechneten 
Wert flir 25° C, im Mittel 10495 cal, ausgehen (der bereits flir ideales Gasver
halten: A(298) = [S(298) = ~(298) gilt) und die Gleichung: 

298 

A(o) = [S(O) = [S(298) - f .I v. c~1 d T 
o 

benutzen, mussen aber ebenfalls dabei das Auftreten des Umwandlungspunktes 
Eis-Wasser beim Abkuhlen veln 2980 auf 0° abs. berucksichtigen. Hierbei 

1 MIETHING, .H.: Tabellen zur Berechnung des gesamten und freien Warmeinhalts 
fester Kiirper. Abh. d. dtsch. Bunsen-Ges. ~r. 9. Halle 1920. 

I Unser F' ist dort mit - (A - Ao) bezeichnet. Dber die wirkliche Durchfilhrung 
dieser Berechnungen kann man aus dem auf S. 236 Gesagten das Niitige entnehmen; der 
Umwandlungspunkt fiigt zu dem in Gleichung (8b). S.235 berechneten Sf-'Wert, der ja 
auch der Ableitung unserer Gleichung (I) zugrunde liegt, ein Glied 6 umw ' (T- Tumw) filr 
die betreffende Phase hinzu, so daB in Sl' = ~(O) -:- .I vi Fi [nach (8 b) und (12), § 12] 
oberhalb der 'Cmwandlungspunkte Funktionen F·' auftreten, die jene Zusatzglieder ent-

F' . • 
halten. Gerade diese T sind aber in den MIETHINGS(.hen Tabellen aufgefilhrt. 
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kommt nach S.236 zu dem nach (3) berechneten ~ noch die Umwandlungs
wanne im Umwandlungspunkt der betreffenden Phase hinzu. Auch diese Be
rechnung brauchen wir jedoch nicht explizit durchzufiihren, weil in den MIE
THINGSchen Tabellen die in dieser Weise erganzte NERNsTs~he Funktion 

T 

£ = f cpdT (S.236) fUr das Eis-Wasser-System bereits (unter der Be'zeichnung 
o 

U - Uo) tabelliert ist. DUTch Interpolation findet man E;298) = 3198 cal. Urn (3) 
298 

auszuwerten, brauchen wir also nur noch J c~) d T zu berechnen, das wegen 
o 

Cz ~ 0 einfach den· Wert co. T = 5 + , . R T = ~ R T annimmt. Wir erhah.!n 
p 2 2 

dann aus (3): 
298 

A(o) = ~(298) - f c:) d T + £(298) , 
o 

oder nach Einsetzung der Zahlenwerte: 

A(o) = 10495 -,JR· 2gB + 3198 = 11328 call. 

Das Integral mit Cz konnen wir, wie oben schon erwi:i.hnt, auch in Glei
chung (I) vernachlassigen. Da wir den Dampfdruck 7r (in Atmosphi:i.ren) aus 
Beispiel 2 ebenfalls' kennen, sind dann alle Zahlenwerte auBer der Sammel-
konstante C in Gleichung (I) bekannt; wir finden: 

10 23,756 = - 11328 + ~ .10 2 8- 1.76 + C 
g 760 4.573' 298 2 g 9 4.573 • 

also 
c = - 1,5050 + 8,3082'- 9,0980 + 0,385 = - 1,910. 

Wollen wir endlich noch den EinfluB des nichtidealen Verhaltens des Wasser
dampfes abschi:i.tzen, so brauchen wir nach § 16, S. 305 und § 14, (14), nachdem 
wir bereits ein Standard-~ und ein fur' unendliche Verdunnung geltendes c: 
benutzten, in Gleichung (I) nur an Stelle von log 7r zu schreiben log (a· 7r) und 
den Wert von n 

log a = 0;3;3 fIg) = 0;~3 f( v(r) - v) d P 
o 

zu ermitteln. Setzen wir wieder wie S.546 ntit LEWISvW) = RpT --':'IX=V-IX, 

wo IX nach den Zahlenwerten in LANDOLT-B6RNSTEINs Tabellen beim Sattigungs
druck = 2,68 list und vom Druck unabhi:i.ngig angenommen wird, so folgt, wenn 
wir alles in Litem und Atmospharen ausdriirlcen: 

I 0.4343 0.4343' 2.68 23.756 
oga=---'IX'7r= - .-- =-000149. 

RT 0.08204 . 298 760 ' . 

C wird durch Beriicksichtigung dieser Korrektur also nur urn 0,001 kleiner, mit
hin = - 1,9II. Da in den theoretischen Wert von C der nicht sehr genau be-

1 Wir bAtten. anstatt A(O) numerisch zu berechnen. auch den Ausdruck (4) in Formel (I) 
T T T T 

einsetzen und dann die Integrale T I a;: Ic; dT + Ic; dT nach (7). § II. ZU T 11 dT 

o 0 0 0 
zusammenfassen kOnnen. Wir bAtten dann in den MIETHINGSchen Tabellen die Summe 
- (A - Ao) + (U - Uo) bilden miissen. 
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kannte Wert der Tragheitsmomente des HzO-Molekiils eingehen wtirde, 1st ein 
direkter Vergleich mit der Theorie nicht moglich. 

Eine Berechnung zahlreicher Chemischer Konstanten von Gasen, die EUCKEN, 
KARWAT und FRIEDl durchgeftihrt haben, weicht insofern von dem hier be
folgten Wege ab, als diese Autoren auBer den spezifischen Warmen eine ganze 
Reihe von Gleichgewichtsdrucken als primare MeBgroBen voraussetzen, aus deren 
Gesamtheit sie dann A(o) sowie gleichzeitig C berechnen. Die Beschrankung 
auf eine einzige MeBtemperatur fant also weg und aile zur Verftigung stehenden 
experimenteilen Werte finden gleichmaBige Berucksichtigung. Doch wtirde die 
Darsteilung dieses komplizierteren Verfahrens in diesem Buche zu weit ftihren. 

B. Mehrstoffsysteme. 

4. Beispiel: Die Reaktion Pb + 2 AgCI-~ PbCl2 + 2 Ag. 

Es soil aus rein thermischen Daten der Arbeitskoeffizient st dieser Reaktion 
bei 2900 abs. und Atmospharendruck bestimmt werden. Als Beispiel flir die 
Anwendung thermodynamischer Formeln auf kondensierte Systeme ist diese 
Reaktion deshalb besonders gut geeignet, weil sie nicht nur' in thermischer Hin
sicht gut erforscht ist, sondern auch in der galvanischen Zelle die Messung ihres 
Arbeitskoeffizienten mit groBer Genauigkeit direkt vorgenommen werden konnte. 

Bei Giiltigkeit des NERNsTschen Theorems solI flir kondensierte Systeme 
gelten [§ 12, Gleichung (9) und (IO)J: 

T T P 

st =m3(0) - ~v;T !~~ !c~) dT + ~vi!v(')dP, (I) 
o 0 p, 

T 

10 
m3 = m3(0) + ~v; c; dT. (2) 

o 

In Anbetracht der geringen mit einer so1chen Reaktion verkntipften Volum
~nderung ~v;v(,) karm das Druckintegral in (I) vernachlassigt werden. 

Die Warmetcinung unserer Reaktion ist bei 2900 kalorimetrisch bestimmt 
lorden zu - 24880 cal. [Aus den Bildungswarmen (s. die 'lD- und it-Tafel 

S.I87) finden wir den leidlich tibereinstimmenden Wert: + 2' 30500 - 85700 
= - 24700 cal.] Die· spezifischen Warmen der Reaktionsteilnehmer sind bis 

,zu sehr tiefen Temperaturen hinab gemessen. Die ihnen zugehorigen Integrale 
T T T ! cpd T und ! ~T~ f cpd T finden sich zusammengestellt in den schon zitierten 

o 0 . 0 

Tabeilen von H. MIETHING; wir entnehmen ihnen folgende Werte: 

290 Pb AgCI PbC12 Ag 

!cpdT: 1593 2792 4068 1316 
0 

290 T 

I~i !CpdT: 9,91 13,34 19,38 5,33 
0 0 

1 Z. f. Physik Bd. 29, S. I, 1924. 



4. Beispiel: Die Reaktion Pb + 2 AgCl-~ PbCl1 + 2 Ag. 

Wir erhalten somit fur ~(O) nach (2): 

~(O) = - 24880 - ( - 1593 - 2 . 2792 + 4068 + 2 . 1316), 

~(O) = - 24880 + 477 = - 24403 cal. 

Weiter fur se nach (I): 

se = - 24403 - T (- 9,91 - 2 . 13,34 + 19,38 + 2 . 5,33), 

se(290) = - 24403 + 290 . 6,55 = - 22500 cal. 
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LaBt man die Reaktion in einer galvanischen Zelle vor sich gehen, so ist 
die dabei auftretende elektromotorische Kraft E nach § 3, S. 156, gegeben durch 
se • 4,1842 = 2' 96494' E oder se = 2 . 23062 . E, wobei der Faktor 4,1842 die 
Umrechnung der Kalorien auf Voltcoulomb bewirkt, wahrend 2' 96494 die 
Zahl der bei der Umsetzung von Pb mit 2 AgCI befOrderten Ladungen in Cou
lomb (entsprechend der Entladung von 2 Mol Ag+- und der Aufladung von I Mol 
Pb++-Ionen) darstellt. Daraus folgt: E = -0,4880 V. Das Minuszeichen be
deutet, daB die Reaktion, bei der Blei in Losung geht, freiwillig, d. h. unter 
Arbeitsleistung ablauft (vgl. § 6, S. 182), daB also der Bleipol negativ ist. 

Galvanische Ketten, in denen derartige Umsetzungen reversibel ablaufen, 
lassen sich in der Tat herstellen und gestatten haufig ganz besonders genauE1 
Messungen. In unserm FaIle wiirde die Zelle nach dem Schema 

Pb I PbClz{s) - AgCI{s) I Ag 

zusammengesctzt werden, d. h. aus zwei Halbelementen bestehen, deren eine~ 
aus einer Bleielektrode und einer gesattigten (in der Regel wasserigen) Losun€ 
von Bleichlorid mit PbCIIl-Bodenkorper besteht, wah rend das andere ebensc 
durch eine Silberelektrode mit gesattigter Silberchloridlosung und AgCl-Boden
korper gebildet wird ("Elektroden zweiter Art", vgl. S. 355). AuBerdem wird 
ein unbeteiligtes Salz, z. B. KCl, in relativ erheblicher Konzentration allen 
Teilen der ElektrolytlOsung gleichmaBig zugesetzt, dessen Losung zugleich die 
Verbindung zwischen den beiden Halbelementen herstellt. Dadurch wird er
reicht, daB die Losung, obwohl auf der einen Seite an PbCIIl , auf der andern 
an AgCI gesattigt, doth in Hinblick auf den Stromtransport uberall praktisch 
identisch, namlich eine KCl-Losung ist, so daB keine Flussigkeitspotentiale auf
treten; die Ionen der schwer lOslichen und durch den gleichionigen Zusatz in 
ihrer Loslichkeit noch stark herabgesetzten Sa1ze PbCIIl und AgCI treten eben 
an Zahl hinter den lonen der KCl ganzlich zuruck. Wenn eine so1che Zelle 
Strom liefert, geht links Pb als Pb++ in Losung, wahrend sich recbts Ag+ auf 
der Silberelektrode niederschlagt. Da aber die Losungen, die die beiden Elek
troden umspiilen, in Gleichgewicht mit festem PbC1s bzw. AgCl stehen, muB 
sich links PbC1s niederschlagen, bis der VberschuB beseitigt, rechts AgCI in 
LOsung gehen, bis die verlorengegangene Ag+-Menge ersetzt ist. 1m Endeffekt 
hat man also in der Tat nichts, als rechts bzw. links die beiden Vorgange. 

Pb(s) + 2 CI{aq) ~ PbC!z(s) 'und 2 AgCI(s) ~ 2 Ag + 2 CI{aq) , 

die in Summa die in der Vberschrift bezeichnete Reaktion ergeben. 
Der wohl beste gemessene EMK-Wert unserer Zelle ist (nach LEWIS und 

RANDALL) - 0,4901 V. Der Unterschied gegen den berechneten Wert -.0,4880 V 
entspricht 97 cal, ein Betrag, der durchaus innerhalb der kalorimetrischen MeB ... 
fehler liegt. Der gemessene E-Wert liegt den in unserer .-Tabelle fiir AgCI und 
PbClz angegebenen Zahlen zugrunde. . 



552 III. Kap. H. Beispiele zur Anwendung der chemischen Thennodynamik. 1. B. 

Mit Hilfe der HELMHoLTzschen Gleichung ~~ = - ; konnen wir eine Kon

trolle der kalorimetrisch gemessenen Warmetonung ~(290) vornehmen. BRONSTED 
f d (} E 6 .. , I JG d . h' . d O;f + 6 2' 96494 an : "T = + o,ooor 5 vO t ra, mIt In Wlf OO--T = o,ooor 5' ---8---~ 

v cJ 4.1 42 
=7,6rcalJGrad, £ = -290' 7.6r = - 2207 cal. Darausfinden wir ~ = ~ + £ 
= - 22603 - 2207= - 24810 cal statt des direkt gemessenen Wertes 24880 cal 
(bei Benutzung des durch elektromotorische Messung gefundenen Wertes von ~)1. 

s. Beispiel: Die Reaktionen [Chinhydron + Hz- 2 Hydrochinon] und 
[2 Chinon + H2 -~ Chinhydron] • 

Diese Reaktionen zwischen festen Korpern und einem Gase (von Atmo
spharendruck) sind unlangst durch E. SCHREINER2 bearbeitet worden. Sie sind 
bei Zimmertemperatur reversibel durchfiihrbar, es konnen also ihre Arbeits
koeffizienten und Entropieumsatze €5 direkt gemessen werden. Betrachtet ma::l 
die Festkorper als NERNSTsche Korper, so kann man aus €5 und den bis T= 0 
gemessenen spezifischen Warmen aller Reaktionsteilnehmer auf die Absolut
entropie bzw. die Chemische Konstante des H2 schlieBen. Darin soIl die Auf
gabe bestehen. 

Die Moglichkeit, die genannten Reaktionen reversibel durchzuftihren, be
ruht darauf, daB man Wasserstoff von Atmospharendruck vermittels einer ge
wohnlichen Wasserstoffelektrode in eine galvanische Kette eintreten laBt, an 
deren anderer Elektrode Wasserstoff im Gleichgewicht mit je zweien der ge
nannten Korper steht. Gemessen wird die EMK dieser Kette bei verschiedenen 
Temperaturen. Der Mechanismus ist dabei folgender: Chinon und Hydrochinon 
sind die beiden Komponenten des Chinhydrons; je ein Chinon- und ein Hydro
chinonmolekill bilden in kristallisiertem Zustand ein Chinhydronmolekill. Auch 
in wasseriger Losung, wenn Chinon und Hydrochinon gleichzeitig gelost sind, 
besteht fUr diese Reaktion ein ungehemmtes Gleichgewicht: 

Chinhydron T" Hydrochinon + Chinon. (a) 

das sich natiirlich auch einstellt, wenn man festes Chinhydron selbst auflost. 
Die Konzentration und Aktivitat eines der drei Stoffe ist also durch die 

der beiden anderen festgelegt. Gleichzeitig besteht aber auch Gleichgewicht 
zwischen Chinon, Hydrochinon und gelOstem Wasserstoff, gemaB der Reaktions
gleichung: 

o OH 

O+H2~1~. (b) 

o OH 
Chinon Hydrochinon 

Durch dieses Gleichgewicht wird, bei gegebener Konzentration von Chinon 
und Hydrochinon, in der Losung sowie einer in sie eingetauchten Platin- oder 
Goldelektrode eine ganz bestimmte Aktivitat des gelOsten Wasserstoffs fest
gelegt, die einem au.llerordentlich kleinen Wasserstoffpartialdruck tiber der 
Losung entspricht. Die Elektrode arbeitet also wie eine gewohnliche Wasserstoff-

1 Wegen weiterer Anwendungen des NERNsTschen Theorems auf kondensierte Systeme 
sei auf den Artikel von F. SIMON: Handb. d. Physik Bd .. 10 verwiesen. wo eine ganze Reihe 
von FllJlen an Hand des moderns ten Zahlenmaterials behandelt wird. 

I Z. f. physik. Chem. Bd. 117. S.57. 1925. 
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elektrode von sehr kleinem Druck; bemerkenswert an ihr ist die groBe Geschwin
digkeit, mit der bei Stromdurchgang an der Elektrode in H+ -lonen ubergeffihrter 
qder aus H+ -lonen entstandener Wasserstoff durch die Einstellung des Gleich
gewiehts (b) nachgeliefert bzw. beseitigt wird. Die dadurch bedingte Bestandig
keit des Wasserstoffpotentials auch bei Durchgang der unvermeidlichen geringen 
MeBstrome macht die Elektrode fUr MeBzwecke geeignet, so daB sie heute wegen 
ihrer apparativen Einfachheit besonders gem zur Messung von Wasserstoffionen
aktivitaten angewandt wird. 

1st die die Elektrode umgebende Losung gleichzeitig mit Chinhydron und 
Chinon gesattigt, so ist dadurch wegen der Reaktion (a) auch die Aktivitat des 
Hydrochinons, und wegen des Gleiehgewichts (b) auch die H2-Aktivitat in der 
Losung sowohl wie in der Elektrode eindeutig festgelegt und bei Gegenwart 
beider Bodenkorper nur noch mit der Temperatur (und dem Druck) variabeP. 

Fuhrt man nun negative Ladungen aus dem auBeren Stromkreis zu einer 
so1chen Elektrode, so wird festes Chinon in Losung gehen und festes Chinhydron 
sich ausscheiden mussen, da ja durch H+-Entladung H2 an der Elektrode ent
steht und also die Reaklion (b) bestandig im Sinne des H2-Verbrauchs (nach 
rechts) und, infolge der dadurch bedingten Hydrochinonbildung, (a) im Sinne 
der Chinhydronbildung (nach links) ablaufen muB. Kombiniert man jetzt, 
wie eingangs angedeutet, die betrachtete "Chino-Chinhydron-Elektrode" (so ge
nannt, weil der Elektrolyt gleiehzeitig an Chinon und Chinhydron gesattigt 
ist) mit .einer gewohnliehen Wasserstoffelektrode zu einer Kette, so wird bei 
der genannten Stromrichtung an dieser gewohnlichen Wasserstoffelektrode 
Wasserstoff von Atmospharendruck verschwinden (in H+ tibergehen), an jener 
"Chino-Chinhydron-Elektrode" aber eine aquivalente Menge festes Chinon in 

• festes Hydrochinon verwandelt werden. Wird die H+ -Aktivitat in beiden Elek-
trodenflussigkeiten 'gleieh gemacht2, so erhalten wir in Summa die Reaktion: 

2 Chinon (s) + H 2(g, I Atm.) -~ Chinhydron (s) . (c) 

Umgekehrt, geben wir zu der gesattigten Chinhydronlosung H ydrochinon 
als Bodenkorper ("Hydro-Chinhydron-Elektrode"), so wird sieh, wenn 1I+
lonen an der Elektrode entladen werden, festes Chinhydron auf dem Wege tiber 
die Losung in festes Hydrochinon verwandeln mussen, urn die H2-Gleichgewichts-

. konzentration in der Losung und Elektrode wieder herzustellen. 1m ganzen lauft 
dann also, wenn wir wieder miteiner Wasserstoffelektrode gleicher H+~Aktivitat 
kombinieren, die Reaktion ab: 

Chinhydron (s) + Hz(g, I Atm.) -~ 2 Hydrochinon (s) . (d) 

Bei den beiden Vorgangen (c) und (d) sind die in Losung ablaufenden Primar
reaktionen, naInlich die Reduktion von Chinon durch den entstandenen tiber
schussigen Wasserstoff zu Hydrochinon nach (b); formelmaBig identisch, aber 
wegen der verschiedenen Aktivitat des H2, die den beiden Festkorpergleieh-

1 Wegen der Homogengleichgewichte in be'iug auf die beiden besprochenen Reaktionen 
sind von den vier Stoffen (Chinon, Hydrochinon, Chinhydron, HI)' die im Wasser gel1)st 
sind, nur zwei unabhangige Bestandteile im Sinne von S. I95. Mit Wasser und den beiden 
festen Phasen haben wir .llso ein Dreistoffsystem mit drei Phasen vor uns, in dem nur zwei 
spezifische Variable (p und T) willkiirlich wahlbar sind. 

2 In diesem Punkte liegt eine Schwierigkeit, da das geloste Chinhydron usw. einen 
Einflul3 auf die H+ -Aktivita.t hat, den SCHREINER auf Grund weiterer Versuche korrigieren 
rnul3te. Es rnul3, wie uns scheint, immerhin mit der Moglichkeit gerechnet werden, daB, 
auf Grund der Unsicherheit dieser Korrektur, der Temperaturkoeffizient der EMK, der fUr 
die spatere Rechnung bestimmend ist, urn ein oder selbst einige Prozente fraglich ist. 
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gewichten entspricht. quantitativ verschieden, wie es ja auch bei den verschiedenen 
Endresultaten beider Reaktionen der Fall sein muB. 

Beispielsweise fand SCHREINER ffir die Reaktion (d), daB sich die EMK 
(in Volt) bei Zimmertemperatur (t in Celsiusgraden) durch die Formel: 

E = - 0,62892 + 0,0006882 . t (I) 

wiedergeben laBt. (Das negative Vorzeichen soll bedeuten, daB beim Ablaufen 
der Reaktion im Sinne der Gleichung (d) elektrische Arbeit nach auBen ab
gegeben wird.) Ffir t=17°, T-2900, folgt also E=-0,61722 V, ~=-0,61722 
. 2' 23062 = - 28470 cal (da 2 Mol H+-Ionen bei der Reaktion entladen wer-

den.) Ferner [nach (13), § 16] -;: = 2,F ~~ = + 6,882' 10-" 2' 23062, 

2 = - 9206. cal, endlich ~ = ~+ 2 = - 37676 cal. 
Sind nun die Absolutentropien der beiden festen Stoffe bei der Reaktions

temperatur aus Messungen der spezifischen Warmen und unter Annahme des 
NERNSTSchen Theorems bekannt, so kann auch die des Wasserstoffgases bei 
dieser Temperatur berechnet werden, da 

2 = T6 = T .IlIi S(·) (2) 

ist. Nach den von SCHREINERgegebenen, auf Messungen von F. LANGEI beruhenden 
290 

Tabellen Z finden wir S(290) = S(O) + f i- d T, mit s(O) = 0, fur 
o 

Chinhydron: S(290) = 68,38; 

Hydrochinon: S(290) = 33,05; 

Chinon: S(290) = 39,12. 

Wir erhalten also fur die Reaktion (d): 

2· ~~ 
S<H.,) = - T - S<Chinh.) + 2 S<Hydroch.) = + 290 - 68,38 + 2 . 33,05 = 29.47· (3) 

Andererseits gilt :fUr die Entropie eines idealenGases (und das ist der Wasser
stoff bei 2900 und I Atm.) nach (26), § 13: 

T 

s<t) = 5:!' " R In T + f;· d T - R lnp + R (i + i, + 5:!''' + lng(o») (4) 
o 

oder, wenn man den Druck in Atmospharen miBt: 

T 

s<') = c!In T + f;- dT - RlnpAtm.+ c! +4,573' C, 
o 

1 Z. f. physik. Chern. Bd. 110, S. 343, 1924. 
T 

I Tabelliert sind von SCHREINER: f ep d T 

nach (7). § II, und (6), S. 101, S ZU: 0 

T T 

und f ~~ f ep d T; daraus findet man 

o 0 

T T T T 

f ep If fdTf' s= T dT= T cpdT+ TI epdT. 

o 0 0 0 
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wobei wir noch, wie schon beim 3. Beispiel, c~ statt 5:- r R und [Gleichung (2), 

S.547] C = 0,4343 (i+ 4+ lngeo») -6,0057 eingefiihrt und fiir_R_ den Zahlen-
0,4343 

faktor 4,573 geschrieben haben. Da fiir Wasserstoff die Rotationswli.rme fiir 
tiefe Temperaturen verschwindet, setzt SCHREINER l' = 0, also c~ = i R und 
ziihlt die Molwarme der Rotation dem temperaturveranderlichen Teil der Mol
wli.rme Cz zu (s. S. 565 unten). Er tabelliert ferner, nach Auswertung der iiber 
die spezifische Warme des Wasserstoffs vorliegenden Messungen, die Funktionen 

T T 

W - W(O) = f Cpd T = Tc~ + f czd T (mit U- Uo bezeichnet) sowie 
o . 0. 

T T 

c~ln T+ f ~; fczdT 
o 0 

(die in Analogie zu der bei kondensierten Stoffen iiblichen Bezeichnungsweise 
T T 

mit - A-;Ao oder f~;fcpdT bezeichnet wird). Nun ist (da cp=c~+cz): 
o 0 

T T T T 

~fCpdT+ c:ln T+ f~~fczdT= c: + c:ln T+ f; dT 
o 0 0 0 . 

(5) 

[nach Gleichung (7), § II], also sind die von SCHREINER tabellierten Funktionen 
Bestandteile von sli!'l nach (4a), so daB wir ihre Zahlenwerte direkt zum Aufbau 
"Von sit) benutzen konnen. Es wird angegeben fiir T = 2900: "U - Uo" = 1704, 

290 

I·· f A-A" also ist -- cpd T = 5,88; ferner - -T 0 = 28,63. Wir finden, wenn 
290 " o 

wir diese Zahlen in (4a) einsetzen und noch p = 1 Atm. beriicksichtigen: 

S(H.) = 5,88 + 28,63 + 4,573 C. (6) 

Da nun nach dem experimentellen @S-Wert gemaB (3) S(H.) ='29.47 sein soil, 
folgt fiir C aus (g): 

C __ 29,47 - 5,88 - 28,63 
-=-'-'-'--.:::..----'---=- = - 1,10. 

4·573 

Ganz analog laBt sich die Rechnung fiir Reaktion (c) durchfiihren. Fiir E 
ergab sich bier das gleiche Resultat - 1,09 bis 1,il, das mit dem aus dem Ver
dampfungsgleichgewicht (analog der von uns als Beispiel 3 gebrachten Rechnung . 
am Wasserdampf) gefundenen Wert - 1,09 vollstiindig iibereinstimmt. Es ist 
das anscheinend eine der besten bisher beigebrachten Bestatigungen des NERNST~ 
schen Theorems. Dazu ist allerdings zu bemerken, daB man gerade im Fall des 
Wasserstoffs, wie in § 13 und besonders § 17, S.317, erortert, Grund zu der 
Annahme hat, daB das (effektive) Quantengewicht geo) im festen Zustand bei 
T = 0 von 1 verschieden ist. Der hier erhaltene Befund wiirde also nicht> 
die in § 12 erwabnte nachstliegende Deutung des NERNSTschen Theorems zu
lassen, wonach sich ber T = 0 die beteiligten festen Korper im Zustand volliger 
'Ordnung befinden (Quantengewicht 1), sondern es miiBte durch Kondensation 
des Wasserstof£s sowohl am Chinhydron unter Bildung von Hydrochinon, wie 
au~h am Chinon unter ~ildung von Chinhydron jedesmal das (bei der Extra
polation der spezifischen Wli.rme im Effekt auftretende) Quantengewicht dieser 
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Kondtmsate urn das effektive Quantengewicht g(O) des festen Wasserstoffs erhoht 
werden. Da jedoch das H 2-Molekiil z. B. im Hydrochinon nach Formel (b), 
S.552) atomar aufgespalten ist. wird man hier kaum die Deutung fUr plausibel 
halten, die R. N. FOWLER ffir den festen Wasserstoff annimmt, daB namlich auch 
hier das Wasserstoffmolekiil bei T = 0 . in den Rotationszustanden 0 und 1 in 
dem Mengenverhaltnis 1: 3 vorhanden ist. -,Wegen der auf S.553, Anm. 1, 
erwahnten Korrektur wird man iibrigens wohl noch weitere Nachpriifungen 
abwarten miissen, ehe man diese SchluBfolgerungen als genugend gesichert 

ansieht. 10f0 Fehler in ~~ bedingt in C einen Fehler von 0,07. 

Kalorimetrisch wurde gefunden (als kleine DifferellZ der sehr groBen Ver
brennungswarmen) fUr Reaktion (d): ~(290) = - 38 lIO, in befriedigender Uber
einstimmung mit dem oben aus dem Temperaturkoeffizienten der EMK berech
neten Werte - 37676. 

6. Beispiel: Die thermische Dissoziation des Calciumkarbonats. 

Eine andere Betrachtungsweise der Reaktionen zwischen mehreren konden
sierten Phasen und einer reinen Gasphase wollen wir am Beispiel der CaCOa-
(CaIcit-) Dissoziation CaCOa -~ CaO + CO2 durchfUhren. Es handelt sich urn 
die Vorausberechnung eines Zersetzungsdruckes bei hohen Temperaturen aus 
Warmemessungen, die im wesentlichen bei tieferen Temperaturen durchgefiihrt 
sind. Da in unserem Beispiel diese Berechnung durch direkte Druckmessung 
nachgepriift werden kann, ist zugleich eine Kritik der eingefUhrten Annahmen 
moglich. 

a) Temperaturgang des Zersetzungsdru!=kes aus Wiirmemessungeri. Wir 
nehmen zunachst im Sinne der ublichen Auffassung an, daB es sich hier urn eine 
"Reaktion zwischen reinen Substanzen" handelt. In § 16, S.308, wurde gezeigt, 
daB sich soIche Faile ganz wie die Zweiphasenumsetzung eines Einkomponenten
systems auffassen lassen. In der Tat haben wir dann ein sog. vollstandiges 
System vor uns (2 Bestandteile in 3 Phasen), das also ebenso wie etwa das System 
Wasser und Dampf (1 Bestandteil in 2 Phasen) bei jeder vorgegebenen Tempe
ratur einen ganz bestimmten Gleichgewichtsdruck besitzt und umgekehrt. Die 
CLAUSIUS-CLAPEYRONSche Gleichung, die die Anderung dieses Gleichgewichts
druckes 11: mit der Temperatur T angibt, hat dann nach § 16, (10) oder § 31, (32) 
die Form: 

d7C A 
dT=T.j8' 

wo ~ = .I ')I. v(t) die Volumanderung beim Reaktionsablauf (in unserem Faile: , ' . 

~ veaCo, + veao + vco)' A die dabei auftretende Umwandlungswarme (bei 
konstantem Druck) bedeutet. Beim Gleichgewichtsdruck 11: ist diese bekanntlich 
auch gleich der irreversibeln Warmetonung ~ zu setzen, da ja dann die chemische 
Arbeit st = 0 ist. Doch ist A auch gleich dieser irreversibeln Warmetonung ~ 
bei jedem anderen Druck p (aber gleicher Temperatur) alier Phasen, solange nur 
fUr die festen Phasen die Kompressionswarme zu vemachlassigen ist und fur 
die Gasphase die idealen Gasgesetze mit genugender Annilierung gelten. 

Da wir nun, unter Vemachlassigung der zwischen den festen Stoffen be-

stehenden Volumdifferenz ~ = + vco, setzen durfen, erhalten wir mit vco, = R7CT 

(ideales Gasgesetz) aus (1): 
dIn 7C !ill 
ar= RTz' (2) 
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eine Gleichung, die wir an der Erfahrung priifen wollen. Als gemessene Warme
tonung steht uns der Wert mJ(2\18) = + 42600 caP zur Verfiigung. Wahlen wir 
nun z. B. T = 10000 abs., so miissen wir mJ(l000) nach: 

berechnen. 

1000 

mJ(1000) = mJ(298) + J .I,... c;') dT 
298 

Nach Messungen von MAGNUS' ·ist die mittlere Molwarme cP' definiert 
durch 

T. 

Cp = Tz ~ T1!CpdT, 
T, 

im Bereich zwischen T = 2900 und 10300 fiir CaO: cp = 11,78, fUr C .. C03 : 
1000 

C1' = 26,35. Fiir diese beiden Substanzen ist also Jcp' dT= 702' II,78 bzw. 
298 

702 . 26,35. Fiir CO2 geben LEWIS und RANDALL eine Potenzreihe an: 
c~c~.) = 7,0 + 7,1 . 10-3 • T- 1,86 . 10-6 • T2, die bei Zimmertemperatur und 
dariiber Gultigkeit haben solI. Daraus folgt W(l000) - W(298) fUr CO2 zu 7550 cal. 
Wir konnen auch die von EUCKEN3 gegebene Darstellung mit PLANCK-EINSTEIN
schen Funktionen iJI benutzen. Danach ist 

c~co.) = f R + 2iJ1 (9;0) + 2iJ1 (3~0). (4) 

T T T 

Die h1i.ufig benotigten Integrale ; ! g; (;) d T und ! ~~ fiJI (;) d T finden sich 
o 0 0 

tabelliert in den Buchern von NERNST',· EUCKEN°, Handb. d. Physik, Bd. X, 
T 

S. 364, LANDOLT-BoRNSTEIN, Erg.-Bd. u. a. Wir finden dort ;! iJI (:) d T 

f ·· (J 900 8 f" (J 3400 Of f" ur -T = -8 = 3,02 zu 0,30, ur -T = -8- = IIA zu 0,0003; erner ur 
~ ~. 

900 . f" 3400 -- zu 1,224, sowle ur --- zu 0 233. 
1000 1000 ' 

Daraus folgt: 

~ ~ ~ 1 
Jc~co.). dT = Jc~co')' dT - Jc~CO.). dT 

298 0 0 I' (5) 
= (6950 + 2448 + 466) - (2070 + 180 + 0) = 7614 cal 

Wahlen wir als ungefahres Mittel der beiden so erhaltenen Werte fur das 
CO2-Integral in (3) 7600 cal, so erhalten· wir aus (3): 

mJ(l000) = 42600 -702' 26,35 + 702 . 11,78 + 7600 = 40000 cal. 

Hieraus ergibt sich nach (2): 

d Inn 40000 
dT = R. 108 = 0,0202. 

(1000) 

1 BACKSTROM: J. Amer. Chern. Soc. Bd.47. S.2444. 1925. 
I Physik. Z. Bd. 14. S. 5. 1913. 
a EUCKEN u. FRIED: Z. f. Physik Bd. 29. S. 39. 1924. 
& NERNST: Die theoretischen und experirnentellen Grundlagen des neuen Wil.rme

satzes. Halle 1924. Hier wie auch irn Handb. d. Physik und LANDOLT-BoRNSTEINS Tabellen 
sind die Tabellen fiir drei Freiheitsgrade gegeben. also fiir 3 cp in unserer Schreibweise. 

I EUCKEN: GrundriB der physikalischen Chemie. Leipzig 1924. 
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Die direkten Messungen ergeben ziemlich auseinandergehende Werte. Aus 
den wohl genauesten (von JOHNSTON, J. Am. Ch. Soc. Bd.32, S.938, 1910, 
sowie SMYTIJ und ADAMS, J. Am. Ch. Soc. Bd.45, S. n67, 1923) folgt der 
Wert 0,0208. Die Ursache der Diskrepanzen ist nach HUTTIG und LEWINTER1 

darin zu suchen, daB die Zusammensetzung der festen Phasen etwas variabel 
ist. Hierdurch werden gewisse Voraussetzungen unserer Berechnung hinfallig; 
zwar nicht die Existenz eines nur von der Temperatur abhangigen Zersetzungs
druckes und die nach § 31 ganz allgemeine Giiltigkeit von Gleichung (I), wohl 
aber die Extrapolation vQn ml-nach (3) mittels der spezifischen Warmen der reinen 
Substanzen. Ferner ist auch zu beriicksi~htigen, daB bei Beginn der Zersetzung 
des Calcits moglicherweise eine CaO-Anreicherung der CaCOa-Phase ohne so
fortiges Auftreten einer dritten (CaO-) Phase vorliegen kann; dann wird natiir
lich der Zersetzungsdruck nicht mehr eine bloSe Temperaturfunktion sein. Auch 
wird, wenn variable Zusammensetzungen der festen Phasen moglich sind, die 
Herstellung des Gleichgewichts in ganz anderer Weise dUrch langsame Diffussions
vorgange in den Festphasen verzogert als bei invariabeln Festphasen. Allgemein 
zeigt sich immer haufiger, daB Systeme, die friiher als aus "reinen Stoffen" be
stehend angenommen wurden, dies doch nicht in Strenge sind. 

b) Bestimmung des absoluten Zersetzungsdruckes nach dem NERNsTschen 
Theorem. Wir wollen am Beispiel der CaCOa-Dissoziation noch eine etwas andere 
Aufgabe studieren, indem wir zunachst wieder von der Komplikation durch die 
Veranderlichkeit der Festphasen absehen. Es handelt sich darum, bei einer 
vorgegebenen Temperatur den Zersetzungsdruck seiner AbsolutgroBe nach zu 
berechnen, oder zu einem vorgegebenen Zersetzungsdruck - z. B. I Atm. -
die Gleichgewichtstemperatur zu finden. Wiirde man die Gleichung (2) inte
grieren, indem man ~ mit Hilfe der spezifischen Warmen als Funktion von T 
ausdriickt, so wiirde jedoch noch ein Faktor (eine Chemische Konstante) unbe-
kannt bleiben. . 

Zu einer vollstandigen Bestimmung des Zersetzungsdruckes gelangen wir 
auf Grund von Warmemessungen und der Konstante C des CO2-Gases mit Hilfe 
des NERNSTschen Theorems, indem wir von der Gleichung 

~ = .l; '/I. fl(i) (6) 

ausgehen und fUr die beiden festen Reaktionsteilnehmer 

T T 

Il w(O) fdT f T 
RT = RT - RTI c1' d 

o 0 

setzen [mit Vernachlassigung der Druckabhangigkeit, s. § 12, (8b)). Fiir die 
gasfOrmige Komponente, bei der wir Giiltigkeit der idealenGasgesetze annehmen, 
ist nach (27a), § 13: 

• ~) 0 T T 
Il(g) "(0) c1' f dT f -

0,4343· RT = 0.4343 . RT - Ii log T - 0,4343 RTS C.· dT + log PAtm. - C, (8) 
o 0 

wobei wirsogleich die Umformungen vorgenommen haben, die mit der Ziihlung von 
P in Atmosphiiren und der Einfiihrung dekadischer Logarithmen verbunden sind. 
Wegen der Bedeutung von c; und C sei auf S. 547 Gleichung (2) und S. 555 oben 

1 Z. f. angew. Chem. Bd. 41, S. 1034, 1928. 
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verwiesen. 1m ganzen ergibt sich also (mit o'R4343 = _1_) aus (6), (7) und (8), 
4,573 

analog zu (27c), § 13, und ahnlich (6), § 16: 

4,573 . T 4,573 . T R g 
~ = ~(O) - V<g) c~. 10 T I 

T T (9) 
-.I ')I,)' dT j·C(i). dT + ')I(g) .logp - ')I(g). C 

• 4,573' T2 ' 
o 0 

wobei C(·) = Cz fur das Gas, c(i) = c~i) fUr die kondensierten Phasen ist. Fur das 
Zersetzungsgleichgewicht (st = 0, p =;or) folgt endlich: 

o T! 
v(g)log;or=- ~(O) +v(g)(;]!logT+.I v.! dT jcW.dT+lI(g).C. (10) 

4,573' T R '. 4,573' T2 
o 0 

Urn ~(O) aus ~(298) zu bestimmen [analog (3)J, brauchen wir auBer dem 
in (5) schon berechneten Integral uber c~co.) (= 2070 + 180 cal) noch die Werte 
W(298) - w(O) fUr CaCOs und CaO, die nach den Tabellen von MIETHING 37101 
bzw. 16ro cal betragen. Dann ist also: 

mJ. mJ. ~ ( (i) Ii») 1 
=(0) = =(298) - ... ')Ii W(298) - W(O) J 

= 42600 + 37ro - 1610 - 2250 = 42450 cal. 
(II) 

C ist von EUCKEN, KARWAT und FRIED aus Messungen des Verdampfungs
gleichgewichts der Kohlensaure bestimmt worden. auf demselben Wege, den 
wir oben im 3. Beispiel an der Wasserverdampfung dargestellt haben. Man 
erhalt t = 0,91. Bei Giiltigkcit des NERNsTschen Theorems muBte man mit 
diesem Werte auch die Dissoziationsdrucke des CaCOs befriedigend darstellcn 
konnen. 

Fur die Auswertung des Doppelintegrals in(ro) reichen bei hohen Tempe
raturen die MIETHINGSchen Tabellen nieht aus, wir mussen daher von irgend
einer Temperatur To ab Interpolationsformeln fUr die Molwarmen der Konden
sate benutzen. Da jedoch von BACKSTROM (s.o.) eine Interpolationsformel fur 
die ganze Summe .I Vi c~;) unserer Reaktion im Bereich von 0-10000 C aufgestellt 
worden ist, und zwar: 

.I ViC~i) = 3,34 - 1,378. ro- 2 • [+ 4,13' 10-6 T2, (12) 

so ist es am bequemsten, eine Zerlegung des Aufbaus (9) in zwei Temperatur
gebiete nicht nur flir die beiden kondensi~rten Phasen [fUr CO2 wurde ja die bis 
zu sehr hohen Temperaturen ausreichende Formel (4) zur Verfugung stehen], 
sondern fur die ganze Reaktion durchzufiihren und als Zwischentemperatur 
To = 2980 zu wahlen. da fUr diese Temperatur der ~-Wert der Reaktion be
kannt ist. 

Wir benutzen demgemaB Gleichung (9) direkt nur zur Bestimmung von 

(;) und gehen dann zur Temperatur T bei konstantem Druck nach (6b), 
(p, T,) 

§ II weiter, indem wir setzen (~o abgekurzt fUr ~(P, To») : 

T T 

(;) =(;) -~o+ll~/-f~f.I')Iic~·)dT. 
(p, T) (p, T.) 0 T. T, 

1 Mit einer Abli.nderung nach EUCKEN: Z. f. physik. Chern. Bd. 100, S. 159. 1922. 



560 III. Kap. H. Beispiele zur Anwendung der chemischen Thermodynamik. I. B. 

Beriicksichtigen wir noch den Faktor _1_ in (9), der demgemaB auch in (13) 
. 4,573 

vorzusetzen ist, so erhalten wir durch Addition der auf T = 298 angewandten 
Gleichung (9) und der zwischen To-= 298 und T giiltigen Gleichung (13) die 

endgiiltige Zahlengleichung ffir ;, die, gleich 0 gesetzt und analog (10) nach 

,,<g) • log 7r: aufgelost, folgende Zahlengleichung ffir den Zersetzungsdruck ergibt 
[,,<g) = I, m(O) gemaB (II), c; gemaB (4). To= 298, mo = m(298) = 42600 , C=O,9I , 

I v~ c~') ffir den (To, T)-Bereich gemaB (12)]: 
298 T 

10 7r:=- 42450-42600 - 42600 + 1.10 2 8.+Iv.! dT jf!.').dT 
g 4.573 . 298 4.573 . T . 2 g 9 '4.573 . T' 

o 0 
T T 

+ 0,91 -I- J dT T' J(3,34 - 1,378. 10-2 T + 4,13· 10-6 T2) dT 
. 4.573· 

298 ·298 

Die Werte des I. Doppelintegrals entnehmen wir ffir CaCOa und CaO den 
MIETHINGSchen Tabellen (bzw. den Angaben von EUCKEN); sie betragen II,I7 
bzw. 3,54. Ffir CO2 finden wir mit Benutzung der PLANCK-EINSTEINschen 
Funktionen der Gleichung (4) ffir Cz den Wert des Doppelintegrals zu 0,20. 
1m ganzen haben wir also: 

298 T 

~ v.J dT TI {c«1. dT = _1_ (- II,I7 + 3,54 + 0,20). 
< 4.573·. 4.573 
o c 

Mit diesem Werte und nach Ausrechnung des zweiten Integrals und Zusammen
fassung des Ganzen erhalten wir endlich aus (14): 

9226 
log 7r: = - --r + 1,682 . log r - 1,508. 10-8 T + 1,51 • 10-7 T2 + 4,03. (IS) 

Mit dieser Formel sind die in Tabelle I unter .. ber." aufgefiihrten log 7r:

Werte ermittelt, denen unter .. exp." die bei denselben Temperaturen beobachteten 
Werte gegenfibergestellt sind. (7r: muB bei Anwendung unserer Formel in Atmo
spharen gerechnet werden.) 

Tabelle I. 

T I goo' I 1000' XlOO· i 1200' 1300' I 1400' 1500' abs. 

10g'1r: (ber.) . · I -2,49 1-1
•51 -°.72 .-0.07 +°,47 +°.92 + 1.30 

log '1r: (beob.) · 1- 2.30 -1.24 -0.48 + 0.18 +°,73 + 1.18 + 1.54 
(ber.) - (beob.) . I -0.19 -0,27 -0.24 -0 • .25 -0.26 -0.26 -0.24 

• I 

Der Vergleich zeigt, daB unsere Formel, die doch nur auf Messungen des 
Dampfdrucks der reinen Kohlensaure, von spezifischen Warmen und einer Warme
tonung beruht, den Dissoziationsdruck des Cacoa angenahert wiederzugeben 
vermag. Jedoch zeigt sich eine konstante Differenz von etwa 0,24 im log 7r:, 

d. h. der wirkliche Dampdfruck ist. urn etwa 75 % groller als der berechnete. 
Auch bei Bestimmungen der Zersetzungstemperatur macht sich dieser Fehler 
deutlich geltend; z. B. ist die Temperatur,bei der der COl-Druck fiber CaCOa 
I Atm. betragt, bei der also unter Atmospharendruck stiirmische Zersetzung 
eintritt, ahnlich dem Sieden einer Fliissigkeit, nach unserer Formel (IS) etwa 
12100 abs., in Wirklichkeit aber nur II700 aDs. 1. Sieht man von den von HUTTIG 

·1 Auch hier schwanken die Ergebnisse der zahlreichen neueren Measungen zwischen 
den verhlUtnismaBig weiten Grenzen 1I55° und 1I80o aba. ·Nur die von HUTTIG (5. oben) 
angegebene Ursache Macht diese Diskrepanzen verstandlich. 
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herangezogenen Ursachen dieser Diskrepanz ab, so konnte man daran denken, 
den Fehler in der tibertragung der Chemischen Konstanten 0,91 der Kohlensaure
verdampfung auf unsere Reaktion zu sehen, d. h. die Nichtanwendbarkeit des 
NERNSTSchen Theorems zu vermuten. Wie man sieht, wiirde mit C = I,I5 ein 
sehr guter AnschluB der Forme1 zu erzielen sein. Wie schon frillier erwahnt, 
haben EUCKEN und FRIEDl in der Tat in zahlreichen Fallen diese Folgerung 
als unabweisbar angesehen. Allerdings erhalten diese Autoren gerade in dem 
hier behandelten Fall einen befriedigenden AnschluB mit C = 0,9I. Doch kommt 
dies daher, daB sie mit einer urn fast 3 Ofo niedrigeren Warmetonung rechnen, 
die wohl durch die neueren Messungen BACKSTROMS als iiberholt angesehen 
werden muB. 

e) Anwendung der NERNsTsehen Naherungsformel. Gleichung (lob), § i9, 
ergibt in unserem Falle der CaCOa-Dissoziation ("i = "co. = + I): 

log 7r = - 4.~T + I.75 ·logT + C*. (I6) 

Hier ist m ein MeBwert bei Zimmertemperatur, also 42600 cal, und C* = 3,0. 
Wir erhalten damit ffir die Temperatur, bei der der Zerset~ungsdruck 7r = I Atm. 
wird: T = II20o, mit einer ffir Ann1iherungsbetrachtungen befriedigenden Ge
nauigkeit. Bemerkenswerterweise ist die l\.nn1iherung kaum schlechter, als sie 
mit der vollstandigen Gleichung (I4), bei Einsetzen der aus Dampfdruckmessungen 
an fester Kohlensaure erschlossenen Chemischen Konstanten, erreicht wurde. 

ll. Reaktionen mit Gasgemischen. 

Zu dieser Gruppe gehOren unsere wichtigsten technischen Reaktionen, und 
es ist daher eine Hervorkehrung technischer Gesichtspunkte besonders am 
Platze. 

7. Beispiel: Die Wasserbildung aus den Elementen. 

Als erste Aufgabe stellen wir uns die Berechnung der bei der Knallgas
reaktion: 

2 HI + O. -~ 2 H.O 

bei Zimmertemperatur und Atmospharendruck maximal zu gewinnenden Arbeit. 
Diese GroBe hat als einer der wichtigsten Standardwerte chemischer Arbeiten 
ein hohes Interesse ffir die theoretische Chemie. Daneben ist auch ein technisches 
Interesse zu konstatieren, etwa in Hinblick auf den Nutzeffekt eines mit wasser
stoffhaltigen Gasgemischen betriebenen Explosionsmotors oder auf die alier:" 
d.ings noch nicht mit technischem Erfolg durchgefiihrte Nutzbarmachung dieser 
Arbeit mittels galvanischer Zellen. . Wir konnen unsere Betrachtung auf die 
zur Bildung gasl6rmigen Wassers (von Zimmertemperatur und idealisiertem 
Atmospharendruck) fiihrende Reaktion beschranken, da wir die mit dem tiber
gang H.O(g) -~ H.O(l) verbundenen thermodyn.amischen Effekte' schon im 
zweiten Beispiel besprochen haben. 

Uns stehen zur Losung unserer Aufgabe zwei Wege offen: entweder die 
ausschlieBliche Benutzungvon Warmeeffekten bei normalen Temperat"ilren. 
Dann miissen \vir uns bei irgendeiner Temperatur noch einen Arbeitswert dieser 
Gasreaktion oder die Daten eines ungehemmten G1eichgewichts verschaffen; 

1 Z. f. Physik Bd.29. 5.36. 1927. 
Schottky. Thennodyuamik. 
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hierzu kann eine mit physikaliSchen Methoden 1 durchgefiihrte Analyse des 
Hz-O.-H.O-Gleichgewichtsgemisches bei hoher Temperatur (wo die thermische 
Dissoziation des Wassers merkliche Betrlige annimmt) dienen. Oder wir kannen 
absolute Nullzust1i.nde benutzen und-absolute (aus Verdampfungsgleichgewichten 
gewonnene) Chemische Konstanten, so daB auBer diesen Konstanten nur rein 
thermische Messungen in die Rechnung eingehen. Dann bietet die Hinzunahme 
von Gleichgewichtsbestimmungen bei hoher Temperatur eine Maglichkeit, die 
Richtigkeit des errechneten Arbeitswertes nachzupriifen. Es seien im folgenden 
beide Wege nacheinander beschritten. 

a) Benutzung eines konventione11en Ausgangszustandes. Wir wollen hier 
also die Aufgabe lasen, von einem bei hohen Temperaturen gemessenen Arbeits
koeffizienten (Gleichgewicht) ausgehend den $e-Wert bei, Zimmertemperatur 
durch Auswertung thermischer Daten zu bestimmen. 

Wir gehen aus von der Darstellung, die nach § 17, (12) ffir den Arbeits
koeffizienten einer in einem Gasgemisch yom Druck p ablaufenden Reaktion gilt: 

(I) 

Hierbei ist nach § 17, (3) und (4): 
T 

-lnK= RaT = ~;~ - f R';. •• dT+v-lnp. 
T. 

Die Grundarbeit st bedeutet die bei der Reaktion zwischen den reinen, 
idealisierten Gasen aufgenommene Arbeit; die Einzelgase stehen dabei je unter 
demselben Druck p, unter dem bei der betrachteten wirklichen Reaktion das 
Gemisch steht. To ist die (bohe) Ausgangstemperatur, bei der ein Affinitats
wert gemessen wurde (T < To I). Werden die GrundgraBen 19 und c" aus Mes
sungen entnommen, so miissen diese bei so niedrigen Drucken angestellt sein, 
daB der ideale Gaszustand praktisch erreicht ist; unter dieser Bedingung dad 
19 auch durch Messungen an Gasgemischen ermittelt werden, da ffir ideale Gase 
die Mischungswarme ttl verschwindet (§ 14). 

Nach ROTH betragt die Warmetonung der Reaktion Hz + iO. ~ H,.o(l) 
bei 25 0 C - 68330 cal. Die Abweichungen des H 2-OZ-Gasgemisches vom idealen 
Gaszustand bedingen an diesem Werte keine merkliche Korrektur. Ffir die 
Entstehung von 1 Mol Wasserdampf von idealem Verhalten aus fliissigem Wasser 
bei 250 C berechneten wir oben (Beispiel 2) eine Warmeabsorption von 10494 cal. 
Wir finden also ffir die Reaktion 2Hz + O2 ~ zHlIO(g) : 19 = 2' (- 6~330 
+ 10494) = - II5672 cal. 

Ffir die in Frage kommenden Warmekapazitaten geben LEWIS uild RAN., 
DALLz folgende Formeln an, die ffir die verdiinnten Gase von Zimmertemperatur 
bis zu hohen Temperaturen gUltig sind: 

Hz : Cp = 6,50 + 0,0009' T 

O. : Cp, = 6,50 + 0,0010. T 

HaO: Cp = 8,81 -0,0019' T + 0,0,222' TI. 

1 Chemische Analysenmethoden kommen nur in Frage, wenn der chemische Ein
griff so rasch erfolgt, daB das Gasgemisch in dieser Zeit als ein gehemmtes angesehen werden 
darf, - eine Forderung, die bei heiBen Gasen kaum erfiillbar ist. 

I Auf Grund von kritisch gesichteten Messungen anderer Autoren. J. Amer. Chern. Soc. 
Bd. 34, S. 1128, 1912. 
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Also ist 

.Iv.C . = + 2· C(H,O) - 2. C(H,) - c(O,) = -1,88 - 0,0066· T + 0,05444. T2. (3) 
• p. p p p 

Wir erhalten also zunachst: 

T 

!& = !&(298) + f .Iv,cp '. dT = - II5 670 

298 

T 

+ f (- 1,88 - 0,0066· T + 0,os444· P) d T. 
298 . 

!& = - 114855 - 1,88· T - 0,0033· P + 0,05148. P. 

Mit diesem Ausdruck gehen wir in (2) ein. und erhalten (mit v = - I): 

T 

Sl(T,) I J'( 114 855 1.88 ) } -logK= --- -------00033+00s148.T dT . 
4.573' To 4.573 T2 T' • 

T, -logp 

(5) 

Wir brauchen jetzt nur fUr eine einzige Temperatur To den Wert ~ zu 
bestimmen, urn hieraus eine Gleichung zu erhalten, die log K fUr jede Tempe
ratur zu berechnen gestattet. Speziell k6nnen Gleichgewichtskonzentrations-

bestimmungen benutzt werden, da nach (I) im Gleichgewicht (Sf = 0): RSlT 

= -.I Vi In a. ist. Liegen, wie in unserem Falle, zahlreiche experimentelle Gleich
gewichtsbestimmungen in einem ausgedehnten Temperaturgebiet vor, so ist es 
natiirlich richtiger. die Rechnung so durchzufUhren, daB die Formel den besten 
AnschluB an alle MeBwerte ergibt. Wir wollen jedoch der Einfachheit halber 
einen beliebigen herausgreifen und nehmen nach NERNST und v. WARTENBERG 
fur To = 15610 den Dissoziationsgrad des Wasserdampfes unter einem Gesamt
iruck von I Atm. zu 3,40·10-' als experimentell gegeben an. Da wir bei so 
h.oher Temperatur und so geringem Druck die idealen Gasgesetze als sicher 
giiltig ansehen durfen, k6nnen wir die Molenbruche an Stelle der Aktivitaten 
~insetzen; wi: erhalten dann aus (I) mit Sf = 0: 

Sl(T.) 
- ---T-=logK(m)=.Iv.logx.= -2logxH -logxo +logxHo . (6) 

4.573' 0 ~. ,. , , , 

Da unter den genannten Bedingungen von I Mol H 20 jeweils 3,40· 10-4 Mol 
iissoziiert sind und dabei 3,40.10-4 Mol Hz und 1,70.10-' Mol O2 gebildet 
laben, ist: 

xo, 

__ 3.40'1~ 
- I + 1.70' 10-4 ' 

1.70. 10-4 

1+ 1.70' 10-4 ' 

I - 3.40 . 10-4 
XH,O = I + 1.70 ' 10-4 . 

lInd somit [nach Einsetzung in (6)J: 

st(1561) 
4>573' 1561 = log K(1561) = (+ 2·3,468 + 3,770 + 0) = IO,7I . (7) 

36* 
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Diesen Wert sowie To = 1561 setzen wir in unsere Gleichung (5) ein und 
erhalten nach Auflosen des Integrals: 

1 K II4855 II4 855 + ~ 10 T 
- og = - 10,71 - 4,573 ----:r + 4,573' 1561 1,986 g 

_ ~ • 10 I 61 + 0,0033 ~ _ 0,0033' 1561 
1,986 g 5 4,573 4,573 

0,°874' T2 + 0,°874 6 2 1 P 
- 4,573 4,573 • 15 I - og , 

25 IIg I log K = - -T- + 0,947' log T + 0,03721 . T - 0,06I62 . P (8) 
-logp + 1,63 r' 

Diesen Ausdruck konnten wir in (I) einsetzen und wiirden dann in: 

~ 
--T=- = -log K + ~ v.log a. (9) 
4,573' • • 

eine Gleichung erhalten, die die Affinitat der Wasserbildung fUr jedes Mischungs
verhaltnis (sofem die zugehorigen Aktivitaten bekannt sind) und jeden Gesamt
druck bei Temperaturen oberhalb von etwa 0° C zu berechnen gestattet. 

Betrachten wir jedoch speziell die Bildung von reinem idealisiertem Wasser
dampf aus reinem idealisierten Wasserstoff und Sauerstoff bei T = 2980 und 
einem Druck p von I Atm. fill jedes Gas, so ist, da die Gase als idealisiert an
genommen werden, weder ein Mischungsglied noch eine Aktivitatskorrektur zu 
beriicksichtigen und wir finden, indem wir (9) auf T = 298°, tli = I, ~(298) = Sl(298) 

spezialisieren : 

R(298) 25 II8 
---'----'----::- = - --g- + 0,947' log 298,2 + 0,03721 . 298,2 
4,573 . 298 29 

- 0,06162 • 2982 + 1,63 

it(298) = - II4855 + 3190 + 290 - 20 + 2220 = - 109175 cal. (10) 

Nach S. 544f .. kann bei dem Ubergang von 2 Mol Wasserdampf von Atmo
spharendruck in fliissiges Wasser bei T = 298 noch eine chemische Arbeit von 
2 . 2052 cal gewonnen werden. Insgesamt miiBte also die bei dieser Temperatur 
reversibel durchg~fiihrte Vereinigung von 2 Mol H2 und I Mol O2 (beide von 
Atmospharendruck) zu tliissigem Wasser mit einem chemischen Arbeitseffekt von 

st(298) = - II3280 cal 

verkniipft sein, so daB bei reversibler Fiihrung des Prozesses etwa 83 Ofo der ge
samten Energieanderung (136660 cal) in Form von Arbeit nutzbar gemacht 
werden konnte. Eine galvanische Zelle, in der sich diese Reaktion reversibel 
abspielt, sollte also (bei 25° C) eine EMK 

II3280 
E = 6 = 1,228 Volt 

4.23° 2 

liefem (da ein Formelumsatz mit der Beforderung von 4 . F Coulomb verbunden 
ist). Bekanntlich ergibt aber die gewohnliche "Knallgaskette" nur Werte, die 
fast 1/10 V kleiner sind, als der so berechnete; und zwar kommt dies daher, daB 
die Sauerstoffelektrode nicht reversibel arbeitet, was seine chemische Ursache in 
der (irreversibeln) Bildung von Platinoxyden haben diirfte1, welche die elektro-

1 Siehe z. B. FOERSTER: Elektrochemie wasseriger Uisungen, 2. Aufi., S. I64£{. u. 280ff. 
- Die Abweichungen vom idealen Gaszustand k6nnen keine Rolle spielen, da H2 und Oz sich 
bei Zimmertemperatur und Atmospharendruck wie ideale Gase verhalten und der (ideali
srerte) Wasserdampf aus der Gesamtreaktion herausfallt. 
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motorische Wirksamkeit vermitteln. Bei h6herer Temperatur (mit Glas und 
Porzellan als Elektrolyten) konnte dagegen HABER Werte der EMK beobachten, 
die den theoretischen sehr nahe kommen. 

Der Arbeitswert der Wasserbildung bei niederen Temperaturen, speziell 
flir T = 298°, ist von LEWIS und RANDALL (z. T. auch von BRONSTED) in 
sehr griindlicher Weise auch aus einigen Umwegreaktionen (unter Benutzung 
der Dissoziation des Silberoxydes, des Quecksilberoxydes und des DEACON
Gleichgewichts) ermittelt worden. Die Ubereinstimmung ist in allen Fallen eine 
sehr gute. Als wahrscheinlichster Mittelwert ergab sich der zu unserem obigen 
Resultat sehr gut passende Wert ~ = - II3120 cal; die Halfte dieses Wertes, 
der Bildung von 1 Mol flussigem Wasser entsprechend, ist in unsere .st-Tabelle 
aufgenommen. 

b) Verwendung des absoluten Nullzustandes und des NERNsTschen Theorems. 
In diesem Falle brauchen wir zur Berechnung unseres Arbeitswertes keine Gleich
gewichtsbestimmung heranzuziehen. Dagegen ist die Bestimmung der spezi
fischen Warmen bis T = 0 hinab und die Angabe der Chemischen Konstanten 
notwendig. 

Wir haben nach § 17, Gleichung (1), (2) und (3), unter der fur unsere Ideal
reaktion gultigen Annahme des idealen Gasverhaltens: 

Sf 
R T = -In K + .I Vi In Xi ' 

Rechnen wir p in Atmospharen und fuhren dekadische Logarithmen ein, so 
erhalten wir [mit der Definition von C K =.Iv C(i) nach (II), § 17, und (2), S.547 
dieses KapitelsJ: 

Sf ,U(O) 5 + r{i) 
---=T = -logK + .Iv. log x. = I" T-.Iv. ---log T 
4.573 . .., 4.573 . t 2 

T T 

~ f dT f (i) -- .... v. T2 c dT + vlogp - Cx + .I v. log X .• 
• 4.573' z " , 

(12) 
o 0 

Fur die chemischen Konstanten C und die Molwarmen c = CO + c , wo 
p p z 

cO = 5 + r • R, setzen wir die von EUCKEN1 benutzten Werte. Diese sind: 
l' 2 

c CO 
p c, 

H 2 : -1,09 2.R 97 ( 4~0 ) + 97 ( 5;0 ) 1 2 

°2: + 0,540 ]- R. 97 ( 3600) (13) 2 

97 (2~0) + 297 (5~0 d' H 2O: - 1,935 ~R 
2 

Fur H2 ist dabei berucksichtigt, daB bei tiefen Temperaturen die Rotations

warme verschwindet, so daB r<H.) = 0 gesetzt ist. fJJ ( 4i.0 ) gibt den Anteil der 

1 EUCKEN. KARWAT U. FRIED: Z. f. Physik Bd. 29. S. I. 1924; EUCKEN u. FRIED: 

ebenda Bd. 29. S. 36. 
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Rotationswarme an cp wieder; dieser hat bei T = 500° seinen endgiiltigen Wert R 
bis auf etwa 5 Ofo erreicht. Will man eine Formel benutzen, die nur ffir Tempera
turen fiber 400° abs. gilt, 60 ist es natlirlich praktischer, den Abfall der Rotations-

w§rme zu ignorieren und mit cp = ~ R -I- (jJ ( 5;0 ), c = - 3,685 zu rechnen. 

Wir erhalten also: . 

Cg = -2' I,935 + 2' I,09-0,540 = -2,23, 
5+"(') 8 5 7 I .Iv.--=2·--2·---=-- . 

• 2 2 2 2 2 

Von den grFunktionen ist bei tiefen Temperaturen (z. B. T = 3000) nur (jJ (4~0) 
merklich; wir konnen also setzen: 

.I Vi c!,) ffir tiefe Temperaturen = - 2 (jJ (4~0) ; 

.I V, C~') ffir hohe Temperaturen = 2 (jJ (2~0) 1. 
+ 4 (jJ (5~OO) _ (jJ (3~O) _ 2 (jJ (4~O) _ 2 (jJ (5;0) , 

Nunmehr wird: 

(16) 

(I6a) 

U(0)=8(0) =S(298)- j~ v.c(')dT=-II5670+ : R· 298 + 2 j; (4T30
) dTj ( ) ° • Po' • 17 

= - II5670 + 296 + 528 = - II48so cal 

[DaB diese GroBe mit der nach Gleichung (4) formal flir T = 0 geltenden fast 
identisch ist, ist natfirlich nur ein Zufall, da ja die dort flir Cp eingesetzten Werte 
ffir Temperaturen unter 0° C keine GiUtigkeit mehr haben.] 

Ffir log K erhalten wir bei tie fen Temperaturen nach (I2), (14), (15), (16), 
(I7) und mit;; =-I: 

T T 

II4 850 I 2 fd Tf (430) log K = 4,573' T - 2 log T - 4>573 TB (jJ T . dT + log P - 2,23, (18) 

o ° 
also speziell flir T = 298,2° und p = I: 

II4850 I 2 
log K(298) == 8 - -log 298 - -- . 0,536 - 2,23\ . 4.573' 29 2 4.573 (19) 

= 84,24 - 1.24 - 0,23 - 2,23 = 80,54 J 
a(298) = - 4.573' T ·lqg K = - 109805 cal. 

. Dieser Wert stimmt nicht vollstandig mit dem in (10) gefundenen, 109175, 
iiberein, der, wie wir sahen, durch die Erfahrung bestens bestatigt wird. Nach 
EUCKEN (s. d.) liegt hier ein Widerspruch zum NERNsTschen Theorem vor. 
Besseren Anschlu.B solI man erhalten, wenn man flir Cg einen urn 0,51 kleineren 
Wert, also - 2.74, setzt. In der Tat finden wir dann: 

log K = 80.03; a = - 109 IIO cal. 

Urn unsere Formel auch an einem bei hohen Temperaturen direkt gemesse
nen Gleichgewicht zu priifen, benutzen wir das oben schon verwendete Be-
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obachtungsresultat bei T = lS610. Fur diese Temperatur und p = 1 Atm. er
halten wir: 

1561 T 

II4 850 I f dT J ~ (01 log K(1<61) = + 6 - -log lS61 + T"" ", c • d T - 2,23 .. 4,573' 15 I 2 4,573 . 0 " 

o ° 
= + 16,09 - 1,60 

(20) 
+ 4,;73 (2. 0,S19 + 4' 0,048 - 0,207 - 2 • 2,823 - 2, 0,081) 

-2,23 

= + 16,09 - 1,60 - 1,OS - 2,23 = + II,21, 

an Stelle des experimentell gefundenen Wertes + 10,71. Wiederwn erhalten 
wir einen sehr vielbesseren Wert, wenn wir die Reaktionskonstante - 2,74 ffir 
CK einfUhren, namIich 10,70. Vergleicht man die Zahlenwerte der einzelnen 
Summanden in den Ausdrucken fUr log K bei 2980 und lS610 abs. [Gleichung (19) 
und (20)], so sieht man, daB an dem starkenAbfall von log K in diesem Temperatur-

intervall bei weitem mehr das Kleinerwerden des ~ - Gliedes als das Anwachsen 

der log T- und cz-Glieder beteiligt ist. Man wiirde also, wenn man log K gegen 

~ auftragt, annahernd eine gerade Linie erhalten. 

c) Verwendung der NERNsTschen Naherungsformel. Diese ergibt nach 
(lob), § 19, und bei EinfUhrung der Konstanten 14 (§ 17, s. 314): 

log Kp = - 4'~ T + ii· 1,7S log T + .x".ct, 
also, mit: 

~=-IIS670, ;;=-1, .x",Ct=-2'1,S-3,0+2·3,0=0, 

I 'll' 25 200 
og ~ = + -T - 1,7S log T. 

Hieraus ergibt sich fUr T .. lS610 : log 14 = 10,S und fur T = 298° : log lip 
= 80,2, in bemerkenswerter Ubereinstimmung mit dem experimentellen Werten 
10,71 und 80,1. 

8. Beispiel: Die Bildung von Stickoxyd aus Luft. 

Wir wenden uns jetzt der Betrachtung der endothermen Reaktion 
Nt + O2 -~ 2NO, zu, die in neuerer Zeit vorubergehend eine groBe technische 
Bedeutung erlangte, obwohl sie erst bei extrem hohen Temperaturen in technisch 
lohnendem MaBe ablauft. Ihre thermodynamische Behandlung wird dadurch 
rechnerisch sehr vereinfacht, daB die Reaktionsteilnehmer: Nt, O2 und NO 
bis zu den hochsten zuganglichen Temperaturen so nahe gleiche spezifische 
Warmen haben, daB bei einer Uberschlagsbetrachtung einfach .x Vi c~) = 0 ge
setzt werden dar£. Ferner ist ii = o. Die Warmetonung, zu + 43200 cal be
stimmt, ist also unabhangig von der Temperatur. Die Anwendung des NERNsT
schen Theorems fiihrt dann nach Gleichung (12) des vorigen Beispiels zu der 
sehr vereinfachten Gleichung (wenn wir durchweg Giiltigkeit des'idealen Gas
gesetz.es annehmen): 

I K 43200 + c 
og = - 4,573' T K· (1) 
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Als Chemische Konstanten sind nach SIMON bzw. EUCKEN (s. d.) einzusetzen 
(c; ist in allen Fallen lR): 

C 
N2 :-O,II 

02 : + 0,54 

NO: + 0,52 

C K = .I'II,e!t) ist also gleich + 0,61. Die mit diesem Wert errechneten Gleich
gewichtskonstanten ergeben sich durchweg etwas kleiner als die experimentell 
bestimmten, so daB EUCKEN auch hier wieder einen Beweis gegen die Anwend
barkeit des NERNsTschen Theorems als gegeben ansieht. Besseren AnschluB 
ergibt die Konstante CK = + 0,95. Mit diesem (empirischen) Werte finden wir 
fUr die im elektrischen Lichtbogen technisch erreichbaren Temperaturen folgende 
K-Werte: 

T= 45000 

K= 0,071 

35000 

0,018 

30 0 00 

0,006. 

Mit diesen empirischen K-Werten wollen wir jetzt riickwarts die (ihnen 
zugrunde liegenden) Dissoziationswerte bei diesen Temperaturen bestimmen. 

Nehmen wir an, daB stets Luft als Ausgangssubstanz verwendet wird und 
die Reaktion sich bei Atmospharendruck abspielt, so ist vor Beginn der Reaktion 
Po, = 0,21, PN, = 0,79 Atm. Wahrend des Ablaufs der Reaktion und auch im 
Gleichgewicht gelten dann - weil immer je t Molekiil O2 und N2 verschwindet, 
wenn I Molekiil NO entsteht - die Beziehungen: 

Po, = 0,21 -tPNo , 

PN, = 0,79 - tPNO · 

Also ist, da wir ja bei einem Gesamtdruck P = I die Molenbriiche x, mit den 
Partialdrucken P . Xi = p, vertauschen konnen, 

2 2 

K = xNo = _~ __ P-,N_0c--_~,------,--
XO,·XN , (0,2I-tPNO) (0,79-tPNO) . 

(2) 

Hieraus berechnet sich, wenn man K als klein gegen I ansieht, in erster An
naherung: 

PNO = 0,407· yK - 0,25 K. 

Mit dieser Gleichung erhalten wir folgende Werte: 

T= 45000 

100· PNO = 9,1 7,0 

3 0000 

3,0 Atm. 

Die Zahlen 100· PNO geben zugleich den Gehalt des Reaktionsgemisches an NO 
in Molprozenten an. 

Wie man sieht, fallt die Ausbeute an NO mit sinkender Temperatur abo 
Es ist also einerseits eine moglichst hohe Temperatur der Rentabilitat giinstjg; 
andererseits muB man aber beriicksichtigen, daB im allgemeinen, je hoher die 
maximal erreichte Temperatur ist, desto langer die Abkiihlung des Gasgemisches 
dauert, und daB ihm also urn so mehr Zeit gegeben wird, sich auf Gleichgewichte, 
die niedrigeren, bei der Abkiihlung durchlaufenen Temperaturgraden entsprechen, 
einzustellen. Theoretisch ist zwar natiirlich trotzdem die hochste erreichte -Maxi
maltemperatur immer mit der hochsten Ausbeute verbunden. Praktisch wird 
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es aber doch irgendeme Grenztemperatur Tg geben, jenseits deren die Reaktion 
so schnell verlauft, daB man auch bei noch so hohen erreichten MaJdmaltempera
turen immer nur die der Temper3:~ur Tg entsprechende Ausbeute erzielen.,kann, 
so daB also eine nennenswerte Uberschreitung dieser Temperatur Tg keinen 
Nutzen bringt. Auf jeden Fall ist es klar, daB bei der technischen Durchfiihrung 
des Verfahrens eine moglichst groBe Abkiihlungsgeschwindigkeit anzustreben 
ist, damit die technische Grenztemperatur Tg moglichst weit hinaufgeriickt 
wird. Durch we1che Mittel dies in praxi erreicht wird - das zu besprechen ist 
hier nicht der Ort. Es sei nu.r auf eine interessante, aus der Entstehungszeit 
dieser Industrie stammende Diskussion dieser Probleme verwiesen, die HABER 
in seinem bekannten Werke fiber die Thermodynamik technischer Gasreaktionen1 

anstellt. 
Die NERNsTsche Naherungsformel (rob), § r9, nimmt fiir unsere Reaktion 

die einfache Gestalt an: 

10gKp = _ 43 200 = _ 9400 

4,6·T T ' 

sie ergibt also, wie der Vergleich mit (r) zeigt, Werte, die unl den Betrag 0,95 
zu negativ liegen; dies fiihrt z. B. bei 4000° abs. zum Werte K = 0,0044 statt 
0,039, ein recht ungiinstiges Resultat. 

9. Beispiel. Die Ammoniaksynthese aus den Elementen. 

Die Gasreaktion: 

gehort zu den wirtschaftlich bedeutungsvollsten und chemisch bestuntersuchten; 
die thermodynamische Voraussage ihrer Ausbeute bei hoheren Temperaturen 
und Drucken ist bekanntlich ffir ihre wirtschaftliche Durchfiihrung mitent
scheidend gewesen. In dieser Richtung sind namentlich die groBen Forschungs
arbeiten von HABER2 zu nennen und die Fortfiihrung, die sie in nelJester Zeit 
durch das Fixed Nitrogen Research Laboratory in Washington3 gefunden haben. 
Bei un~rer Diskussion dieser Reaktion wollen wir auf die in den LEWIS-RANDALL':' 
Tabellen festgelegten bequemen Reaktionsdaten zurfickgreifen, da wir bei den 
vorausgegangenen Beispielen sowohl die Anwendung des NERNsTschen Theorems 
als auch die Berechnung der Standard-~-Werte aus einem gemessenen Gleich
gewicht unter Zuhilfenahme rein thermischer GroBen genfigend besprochen 
habenoo 

a) Temperatur- und DruckeinfluB auf Gleichgewicht und Ausbeute bei An
nahme von idealem Gasverhalten der Reaktionsteilnehmeroo Bei Zimmertemperatu'r 
und dariiber und bei niedrigen Drucken gehorchen die spezifischen Warmen 
folgenden Gleichungen: 

Daher ist: 

Hz: cp = 6,50 + 0,0009 • T 

Nz: cp = 6,50 + 0,0010 • T 

NHa: cp = 8,04 + 0,0007· T + 0,0651 • TZ. 

~".c(') = 2C(NH,) - 3cfH,) _ C(N,) = - 9,92 - 0,0023. T+ 0,0,r02oo T2. 
",p p P P 

1 Miinchen u. Berlin 1905. 
2 HABER und Mitarbeiter: Z. f. Elektrochem. Bd. 20 U.21, 1914 u. 1915. 
3 Zitate weiter unten. 
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Die gemessenen ~-Werte (zwischen 0 und 6590 C, HABER und Mitarbeiter) lassen 
sich am besten wiedergeben durch die Gleichung: 

~ = - 19 000 +! I'JIiC~) ·dT= - 19 000 - 9,92 . T- 0,001 IS· P + I. (I) 

+ 0,0000034· T3 

Da die Messungen bei niedrigen Drucken ausgefiihrt wurden, konnen wir ~ mit 
dem Normalwert t9 identifizieren, der fiir die Reaktion zwischen idealisierten 
reinen Gasen gilt. 

Wenden wir diesmal die druckunabhangige Konstante Kp an, so haben wir 
nach § 17, (I) (3), (4) und (sa), die Beziehungen: 

se T = -log Kp + .I 'IIi logp" 
4.573 . 

T 

_ 10 K = (Po) = (Po. To) - d T If it f!S 
g p 4.573 . T 4.573 . To 4.573 . T2 . 

(2) 
T, 

Wenn wir nun flir ~(PoTo) die Standardbildungsarbeit aus unserer st-Tabelle 
( - 3910 cal) einsetzen (die wir unserer Reaktionsgleichung gemaB mit 2 multipli
zieren mussen) und fur !S Formel (I), so erhalten wir aus (2): 

u 19000 2) -4,573 .10g£Lp = - -T- + 9,92 In T + 0,001 IS· T-O,05 I 7' T - 19.21 . (3 

Mit dieser Formel konnen wir flir jede Temperatur im Giiltigkeitsbereich 
der cp-Gleichungen die Werte von log lip ausrechnen, die wir weiterhin zur Aus
beutebestimmung benutzen wollen. Es diirfte jedoch von Interesse sein, an 
diesem Beispiel den EinfluB der verschiedenen temperaturabhangigen Glieder 
auf log lip zu studieren, da wir hier 'ein anderes Verhalten finden, als in den 
vorhergehenden Beispielen, in denen bei nicht extrem hohen Temperaturen der 

EinfluB des ~ -Gliedes ganz uberwiegt. Tabelle 2 enthalt fur eine Reihe von 

Temperaturen sowohl die nach Formel (3) berechneten log Kp-Werte selbst, 
als auch die Zahlenwerte der einzelnen Glieder von log Kp, die nach ihrer 

Temperaturabhangigkeit als ~ -, log T-, T- und T2-Glied bezeichnet werden. l 

Tabelle 2. 

t (OC) 300 400 I soo I 600 I 700 8so 1000 

I/T-Glied. + 7.25 + 6.17 + 5.37 + 4.76 + 4.27 + 3.70 + 3.26 
10gT-Glied' 

: I 
-13.48 -14.11 -14.43 -14.69 -14.93 -15.24 -15.51 

T-Glied - 0.14 - 0.17 - 0.19 - 0,22 - 0.24 
I 

- 0.28 - 0.32 
TI-Glied , , + 0.12 + 0.17 + 0.22 + 0.28 + 0.35 + 0.47 + 0.60 

10gK. . . . .\ - 2.05 I - 3.74 1 - 4.83 1 - 5.67 1- 6.35 1 - 7.15 1 - 7.77 
K.. . . . . . 8.9· 10-3 I.L· 10-4 1.5' 10-6 2.1 . 10-6 4.5 . 10-7 7.1 . 10-8 1.7· 10-8 

Man sieht aus dieser Tabelle, daB zunachst (bei tiefen Temperaturen)' lip 
bei Temperatursteigerung urn 1000 urn beinahe zwei Zehnerpotenzen abnimmt. 
in der Nahe von 10000 Caber nur urn i Zehnerpotenz; wahrend bei 3000 C 

etwa t des starken Abfalls durch das -jo--Glied und t durch das log T-Glied 

bedingt wird, die ubrigen Glieder dagegen an der Veranderung nur einen ver-
- 19.21 

1 Durch Addition von -- = 4.20 zur Summe der vier von T abhll.ngigen Glieder 
4.573 

erhll.lt man die log Kp der vorletzten Zeile. 



9. Beispiel: Die Ammoniaksynthese aus den Elementen. 571 

schwindenden Anteil haben, ist bei roooo der EinfluB des T2-Gliedes dem des 
log T-Gliedes naher gekommen, und man erkennt, daB bei weiterem Temperatur
anstieg sein EinfluB auf den Temperaturgang von Kp stark hervortreten, der 
des log T-Gliedes aber fast bedeutungslos werden wird. 

Von besonderem Interesse ist nun der Druckeinfluf3 auf die Gleichgewichts
lage. Da im Gleichgewicht: 

log Kp = ji logp + .I Vi log Xi (4) 

ist, ji aber bei unserer Reaktion - 2 betragt, so laBt sich voraussehen, daB bei 
gegebener Temperatur Drucksteigerung eine VergroBerung von .Ivdog Xi, also 
eine Zunahme des Gleichgewichtsmolenbruchs des entstehenden Stoffes (NH3) 
und eine Abnahme der X der verschwindenden Stoffe (N2, H2) zur Folge haben 
muB. Es kann also der Einfluf3 einer Temperatursteigef'ung, die ja (bei konstantem 
p) wegen des starken Abfalls von log Kp eine Abnahme der Gleichgewichts
NH3-Konzentration bewirkt, durch eine DruckerhOhung kompensiert werden. 
Diese Tatsache ist flir die technische Durchfuhrung der Reaktion von groBter 
Bedeutung; denn bei den tiefen Temperaturen, bei denen die Gleichgewichts
konstante relativ groB ist, also die NH3-Gleichgewichtskonzentration gunstig 
liegen muB, lassen sich die Reaktionshemmungen nicht uberwinden, bei den hohen 
Temperaturen aber (400° C und daruber), bei denen die Reaktion zu genugend 
schnellem Ablauf zu bringen ist, wurde die NH3-Ausbeute ohne Drucksteigerung 
viel zu klein sein, urn die technische Durchflihrung lohnend zu machen. 

Wir wollen nun, urn die technisch gunstige Wirkung der hohen Drucke 
genauer kennenzulernen, flir einige Temperaturen und Drucke die Gleich
gewichts-Ammoniakkonzentrationen ausrechnen. Dabei nehmen wir zunachst in 
allen Fallen die Gilltigkeit der idealen Gasgesetze an, mussen jedoch damit 
rechnen, daB wir dann bei Drucken von Hunderten von Atmospharen einen recht 
erheblichen Fehler begehen. 

Gehen wir von einem Gasgemisch aus, das, vor Beginn der Reaktion, Stick
stoff und Wasserstoff im Verhaltnis der Reaktionsgleichung enthalt (also 3 Mol H2 
und r Mol N2 in einem gewissen Volum), und haben sich, nach Erreichung des 
Gleichgewichts, 1) Mol NH3 gebildet, so ist, wie die Reaktionsgleichung aussagt: 

1] 

XNH, = 4 -'I' 

Drucken wir die Molenbruche der beiden anderen Gase durch den des NH3 aus, 

so haben wir, da nach del' eben flir XNH, aufgesteIlten Gleichung 1) = 4 x~!l~ ist, 
1+ XNH, 

Mithin wird: 
2 

X NH, 

33 - (I -xNH )4 
44 • 

Die Ammoniakgleichgewichtskonzentration hangt also unter diesen Voraus
setzungen mit Kp und dem Druck nach. (4) durch die Beziehung zusammen: 

2 

X NH, _ p2. Kp (5) 
(I - x NH,)4 - 9,48 • 

D. h. bei kIeinen Ausbeuten (XNH, < r) wachst XNH, bei gegebener Temperatur 
proportional dem Druck, bei groBeren zunehmend langsamer. Wir konnen aus 
dieser Formel leicht die NH3-Konzentrationen flir die gewunschten Faile be-
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rechnen (Tabelle 3). Und zwar stellen die Molenbrfiche x im Faile idealer Gase 
zugleich die Volumanteile der auf gleichen Druck umgerechneten Reaktions
teiInehmer dar. 

Tabelle 3. 

t (0C) K ~NH, og p 
p- 1 SO 100 I SOD POO Atm. 

I 

400 -3,736 0,0044 0,106 0,248 0,429 0,546 
450 -4,326 0,0022 0,059 0,159 0,315 0>431 
500 -4,830 0,0012 0,035 0,101 0,225 0,334 
600 -5,670 0,0005 0,014 0,04~ 0,113 0,188 

Man sieht in Tabelle 3, daB bei Drucksteigerung von I auf IOO Atm. die 
Ausbeute, wenn auch nicht proportional dem Druck, so doch auf das 7<>--9ofache 
steigt, dagegen wenn der Druck noch weiter auf das 6fache erhoht wird, nur 
noch in viel geringerem MaBe, z. B. auf das 2,7fache bei 4500. Die ausschlag
gebende Bedeutung der Hochdrucktechnik (die hier erstmalig vor die Aufgabe 
gestellt wurde, Apparate zu konstruieren, welche bei beginnender Rotglut mehrere 
IOO Atm. Uberdruck aushalten) wie auch der Katalysatoren (die die Temperatur 
moglichst niedrig 2..U halten gestatten sollen) ffir die technische Ammoniak
synthese geht aus Tabelle 3 aufs deutlichste hervor. 

Wir wollen noch die im Experiment gefundenen NH3-Ausbeuten mit den 
von uns berechneten vergleichen (Tabelle 4). Und zwar benutzen wir, bei I und 
30 Atm. Messungen von HABER und seinen Mitarbeitern, bei 30, 100, 300 und 
600 Atm. Messungen des Fixed Nitrogen Research Laboratoryl. Die mit einem 
* bezeichneten Werte sind mit Interpolationsformeln berechnet. 

Tabelle 4. Volumteile NHa im Gleichgewicht. 

p= 1 SO 100 

I 
SOD 600 Atm. 

tOC 
gef. 

I I ber. gef. ber. gef, H. F.N.R.L. ber. gef. ber. gef. ber. gef. 

400 0,0044 0,0044* 0,106 0,107* 0,101 0,248 0,251 0,429 0,470 * 0,546 0,652* 

450 0,0022 - 0,059 - 0,058 0,159 0,164 0,315 0,355 0,431 0,536 

500 0,0012 0,0013* 0,035 0,036* 0,035 0,101 0, 104 0,225 0,262 0,334 0,421 

600 0,0005 0,0005* 0,01 4 0,014 0,01 4* 0,043 0,045* 0,II3 0,138 * 0,188 0,231* 
I 

b) Die Beeinflussung der Ausbeute durch die Abweichungen vorn idealen 
Gasverhalten. Die Zusammenstellung in Tab. 4 zeigt, daB fUr Drucke bis 30 Atm. 
die Ubereinstimmung sehr befriedigend ist, und daB auch bei 100 Atm. die Ab
weichungen erst wenige Prozente betragen. Dagegen treten bei noch hoheren 
Drucken sehr erhebliche Unterschiede auf, und zwar in dem Sinne, daB die 
experimentell gefundenen Konzentrationen wesentlich hoher sind als die berech
neten. Offenbar ist die· Ursache ffir diese Differenzen in dem Versagen der idealen 
Gasgesetze zu suchen. Nach den Ausfiihrungen in § 17, S. 320 und in § 14 gilt 
im Faile nichtidealer Gase Formel (4) nicht ffir die Molenbrfiche Xi, sondern ffir 

die Aktivitaten tli, die mit den Xi durch die Aktivitatskoeffizienten j, = ;: 

verknfipft sind. Diese wieder kann man aus MeBdaten erschlieBen mittels der 
Beziehung (12), § 14: 'P 

Inti = ;T !(Vi-V ) dp, (6) 
o 

1 LARSON u. DODGE: J. Amer. Chem. Soc. Bd.45, S.2918, 1925; LARSON: ebenda 
Bd.46, ·S. 367,1926. 
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in der Vi das partielle Molvolum des Stoffes i in der Gasmischung, v des Mol
volum desselben Stoffes in seinem idealisierten Zustand yom Druck p bedeutet. 

Man mtiBte also fUr die interessierenden (NH3' H2, NJ-Gasgemische die 
partiellen Molvolume der drei Gase in Abhangigkeit yom Druck kennen. Der
artige Messungen sind jedoch noch nicht veroffentlicht worden, sie waren ja 
auch bei hoheren Temperaturen nur ausfUhrbar, wenn man die Reaktion wahl
weise vollstandig hemmen konnte. Nun geht aber aus einer von RANDALL 
und SOSNICK1 jiingst gegebenen Ubersicht hervor, daB man nur selten groBe 
Fehler begehen wird, wenn man in Gasgemischen genau wie in idealen Losungen 
Additivitat der Volume annimmt. Speziell fUr Stickstoff-Wasserstoff-Gemische 
haben die im Fixed Nitrogen Research Laboratory2 ausgefUhrten Messungen 
ergeben, daB bei Temperaturen tiber 2000 C selbst bei hohen Drucken (bis 
IOOO Atm.) die Partialvolume yom Mischungsverhaltnis fast ganz unabhangig 
sind. Wenn auch fUr Mischungen dieser Gase mit dem sich so ganz anders ver
haltenden Dipolgas Ammoniak diese Regel sicherlich viel schlechter gilt, so 
wollen wir sie doch versuchsweise auch auf solche Mischungen anwenden. Dann 
konnen wir in Gleichung (6) das Partialvolum Vi beim Druck p durch das Mol
volum des betreffenden reinen Gases v(i) beim gleichen Druck ersetzen und also 
lnti fUr jedes def drei Gase durch Volummessungen am reinen Gas bestimmen 
(d. h. wir setzen ln/i = lna(') beim gleichen Druck). 

Bezeichnen wir nun die wahre, mit .Iv.log a. gebildete Gleichgewichts-• • 
konstante mit K;, dagegen die mit Molenbrtichen statt Aktivitaten gebildete, 
durch (4) definierte Konstante mit K;, so ist, wegen des erwahnten Zusammen
hangs zwischen ~ und Xi: 

(7) 

Da nun die Messungen zeigen, daB bei erhohten Drucken und tiber Zimmer
temperatur fUr H2 und N2 durchweg V > v, also log I positiv ist (im Sinne der 
VAN DER WAALsschen Theorie tiberwiegt bei diesen Gasen der EinfluB der Raum
beanspruchung durch die Molekiile), dagegen bei NHa bis zu 5000 hinauf V in 
weitem.Druckbereich kleiner als v bleibt, also log I negativ ist (hier tiberwiegt 
die gegenseitige Anziehung der Molekiile), so sieht man zunachst rein qualitativ, 
dab bei allen drei Gasen die Abweichungen yom idealen Gasgesetz in demselben 
Sinne wirken, namlich log K; groBer als log 1G zu machen: Nun ist die GroBe, 
die wir in Tabelle 2 berechnet haben, K;, was dagegen die chemische Analyse 
nach (5) ergibt, ist K;. Es ist also klar, daB die oben (Tabelle 3 und 4) aus K: 
berechneten Ausbeuten hinter den wirklich gefundenen zurtickbleiben mtissen. 

Urn den Unterschied von log K; und log K; auch zahlenmaBig zu bestimmen, 
wollen wir auf alle drei Gase die VAN DER W AALssche Gleichung anwenden, ob
wohl diese das wirkliche Verhalten der Gase, vor allem des Ammoniaks, nur in 
ganz groben Umrissen wiedergeben kann3• Mit den aus den kritischen Daten 
berechneten VAN'DER W AALsschen Konstanten: 

H 2 : a = 0,245 . 106 , b = 26 

N2 : a = 1,345' 106 , b = 38,6 

NH3: a = 4,18 • 106 , b = 37,0 

1 J. Amer. Chern. Soc. Bd. 50, S.967, 1928. 
2 BARTLETT und Mitarbeiter: J. Amer. Chem. Soc. Bd. 49, S. 687 u. 1955, 1927, Bd. 50, 

S.1275, 1928; MERZ u. WHITTACKER: ebenda Bd.50, S.1522, 1928. 
3 Mit komplizierteren Formeln, die der wahren Zustandsgleichung naherkommen, hat 

GILLESPIE: J. Amer. Chern. Soc. Bd. 48, S.28, 1926 gerechnet. 
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(pro Mol, Druck in Atmospharen, Volum in Kubikzentimetem) finden wir fUr 
P = 300 Atm., T = 273 + 4000 an Stelle des idealen Molvolums 184 cm3 folgende 
Werte fiir v : V<H,) = 208, V<N,) = 204,5, V(NH,) = 152 cm3 • Nun konnen wir nach 
(la), § 14, fUr jedes Gas i<I) bzw. R T Ina('">, das nach unserer Annahme gleich 
R T Inls des Gases im Gemisch gesetzt wird, berechnen, und zwar ist: 

RT [bl,) 2 all) ] 
log Ii = log P (VII) _ bll) + 0,4343 VII) _ bl,) RT. VII) . (8) 

Wir finden so fiir 4000 C: log !H, = + 0,053, log IN, = + 0,042, log INH, = - 0,088. 
Nach (7) folgt dann: 

log K; = - 3,74 + 0,176 + 0,159 + 0,042 = - 3,36. 

Berechnet man mit diesem Wert nach (5) XNH" so erhalt man 0,50, also einen 
Wert, der zwar hoher liegt als der gefundene (0,47), aber doch mit ihm besser 
iibereinstimmt, . als der ohne Beriicksichtigung der Abweichungen vom idealen 
Gaszustand berechnete (0,43). DaB die Ubereinstimmungnicht noch besser ist,liegt 
teils an der Anwendung der VAN DER WAALsschen Gleichung, teils an der will
kiirlichen Gleichsetzung von niit VII). Man darf wohl als sicher annehmen, 
daB beim Vermischen von Amm"niak mit einem Stickstoff-Wasserstoff-Gemisch 
die VAN DER WAALssche Assoziation der NH3-Molekiile geringer wird, also 
VNH, iiber V(NH.) hinaus anwachst. log INH. dUrfte also positiver sein als angesetzt 
wurde, Viudurch an XNH. eine Korrektur nach unten bedingt wird. 

c) Die NERNsTsche Naherungsformel. Diese Forr.:el gibt fUr die Ammoniak
synthese: 

log Kfl = + :.:0.0; - 2· 1,75 . log T + (- 3' 1,5 - 3,0 + 6,0) 

4 800 
= -r - 3,50 ' log T - :r,5 . 

Man erhalt damit flir: 

300 
-1,8 

500 
-4,7 

700 
-6,5 

1
10000 C 
-8,2 

statt der durch das Experiment bestatigten, friiher (Tabelle 2) berechneten Werte: 

log 14 = I - 2,05 I - 4,83 I - 6,35 I -7,77· 

·Diese Ubereinstimmung ist flir eine erste Orientierung durchaus befriedigend. 

10. Beispiel: Die Verbrennung der Kohle. 

Dieses Beispiel einer Reaktion zwischen einer festen, reinen Phase und einem 
Gasgemisch ist wohl der fUr die Technik wichtigste chemische ProzeB iiberhaupt; 
ihr Arbeitswert ist fiir fast aIle unsere Dampf- und Verbrennungskraftmaschinen 
direkt oder indirekt maBgebend. Kompliziert erscheint sie, verglichen mit den 
vorhergehenden, deswegen, weil Sauerstoff mit Kohle auf zwei Weisen, namlich: 

(I) C + 02 -~ CO2 

(II) 2 C + 02 -~ 2 CO 

reagieren kann, und weil diese beiden Reaktionen nicht durch spezifisch wirkende 
Reaktionshemmungen oder Katalysatoren getrennt voneinander zum Ablaufen 
gebracht werden konnen. Die zu einer thermodynamischen Behandlung des 
Problems notigen Warmetonungen und Gleichgewichtsbestimmungen kann man 
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also nur auf Umwegen beschaffen, und zwar fiihrt die Betrachtung der beiden 
folgenden Reaktionen zum Ziel: 

(III) 2 CO. ~ 2 CO + 0. (Gleichung der Kohlensli.uredissoziation) 
und 

(IV) C + COz-~ 2 CO (sog. BOUDOUARDsche oder Generator-
gasreaktion) . 

Man sieht leicht, daB man diese Reaktionen nur in geeigneter Weise zusammen
zusetzen braucht, um die von uns an die Spitze gestellten zu erhalten, namlich: 

(IV) - (III) = (I) 
2 (IV) - (III) = (II) . 

Erwahnt sei noch, daB man bei Hinzunahme der Reaktion der Wasserdissoziati0I1: 

(V) 2 H 20 -~ 2 Hz + 02 

auch noch die bei der technisch wichtigen Wassergasreaktion ablaufenden Vor
gange thermodynamisch erfassen kann, namlich: 

t {2 (IV) - (III) + (V)}: C + H20 -~ CO + H2 
und 

H(~ - (III)}: H 20 + CO -~ H2 + CO2. 

Doch wollen wir uns mit dieser Erweiterung unseres Gegenstandes nicht naher 
befassen. 

Technische Fragestellungen thermodynamischer Art angesichts dieses Kom
pIe xes von Reaktionen sind etwa: Wie groB ist die bei Ablauf der Reaktionen (I) 
und (II) sowie der (im Gegensinn gerechneten) Reaktion (III) zu gewinnende 
Arbeit bei Zimmertemperatur? (Wichtig zur Beurteilung des Wirkungsgrades 
von Kraftmaschinen, die diese Verbrennungen als Kraftquelle haben)1. Ferner: 
Wie groB sind dieselben ~-Werte bei anderen Temperaturen (im Hinblick auf 
die Moglichkeit der Reduktion irgendwelcher Oxyde, z. B. bei metallurgischen 
Prozessen)? Wie groB ist die bei irgendwelchen Temperaturen und Drucken 
bei der Einwirkung von Sauerstoff auf Kohle entstehende CO- und CO2-Menge 
(einerseits in Hinblick auf die Gewinnung von moglichst relnem CO-Gas flir die 
chemische Industrie, andererseits um die zur moglichst vollstandigen Verbrennung 
der Kohle, namlich zu CO2 , giinstigen Bedingungen festzustellen)? Ferner die 
analoge Frage nach der glinstigsten Ha-Ausbeute im WassergasprozeB. Be
kanntlich hat die technische Gewinnung von Kohlenoxyd und Wasserstoff auf 
diesen Wegen heute, im Zeitalter der katalytischen Verfahren (Ammoniak-, 
Methan-, Methanolgewinnung, "Kohleverfllissigungsverfahren" nach BERGIUS, 
FR. FISCHER, I. G. Farbenindustrie) eminente Bedeutung erlangt. 

Es wiirde den Rahmen dieses Buches liberschreiten, wollten wir auf alle 
diese Fragen auch nur annahernd mit der Ausfiihrlichkeit eingehen, die ihrer 
technischen Bedeutung entspricht2. An friiheren Beispielen haben wir bereits 
zur Genlige gezeigt, wie aus einem gemessenen Gleichgewicht und thermischen 
Messungen (oder auf rein thermischem Wege mit Hille des NERNsTschen Theorems) 
Arbeitswerte bei allen Temperaturen ermittelt werden konnen. Wir wollen uns 
daher hier wieder die Diskussion des Weges, auf dem man zur Festlegung der 
Konstanten dieser Arbeitswerte gelangte, ersparen und von den auf diese Weise 
gewonnenen Zahlen unserer St- und'lB-Tabelle ausgehen, um speziell aus ihnen 
die Werte der Gleichgewichtskonstanten bei allen Temperaturen abzuleiten. Wir 

1 Oder auch zur Berechnung der EMK des vielerstrebten "Brennstoffelementes" 
(s. FORSTER: Elektrochemie wll.13riger Losungen). 

I Einen gedrllngten "Oberblick gibt u. a. die Monographie von H. MENZEL: Die Theorie 
der Verbrennung. Dresden und Leipzig 1924. 
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werden dann ffir jeden Wert der auBeren VariabeIn die chemische Zusammen
setzung unseres Systems im Gleichgewicht voraussagen konnen. 

Wir finden aus unserer A- und 'lD-Tabelle (T = 298°, idealisierter Druck 
von I Atm. fUr aile in reinem Zustand gedachten gasformigen Reaktionsteil
nehmer): 

ffir Reaktion (I): ill = - 94260, 'ISI = - 94250, (I) 

fUr Reaktion (II): stII = - 65020, ISII = - 52300. (2) 

An diesen Zahlen filit auf, daB ffir die Verbrennung zu Kohlensaure (I) die maxi
mal zu leistende Arbeit zufallig so gut wie identisch mit der Warmetonung ist, 
wahrend bei der Verbrennung zu Kohlenoxyd erheblich mehr Arbeit gewonnen 
werden konnte als bei irreversibeIn Ablauf Warme in Freiheit gesetzt wird. -
Als "Kohle" ist hier immer Graphit anzunehmen. 

Ffir die spezifischen Warmen verwenden wir die einfachen Formeln: 

cp ffir O2 und CO: 6,50 + 0,0010 . T, 

cp ffir CO2 : 7,0 + 0,0071 • T - 0,05186 . T2, 

deren Geltungsbereich sich auf Temperaturen oberhalb Zimmertemperatur er
streckt. Ffir Graphit konnten wir die MIETHINGschen Tabellen benutzen; nach 
LEWIS und RANDALL dad man zwischen 0° C und 2000° C setzen: 

Cp fUr Graphit: 1,1 + 0,0048 • T - 0,°512 . T2, 

was ffir die klwendung vielleicht bequeme: ist. 
Wir erhalten dann ffir die Grundwarmetonungen bei beliebigen Tempera

turen oberhalb Zimmertemperatur: 
T 

lSI = - 94250 + J (- 0,60 + 0,0013 . T - 0,°866, P) d T, 
298 

T 

ISII = - 52280 + J (+ 4,30 - 0,0086' T + 0,0524' P) d T, 
298 

oder zusammengefaBt: 

lSI = - 941I0 - 0,60' T + 0,0365 . T2 - 0,0.22' Ta, 

ISII = - 53200 + 4,30 . T - 0,°243 • P + 0,°88 . P. 

Weiter ergibt sich ffir die NormalgroBe stIPe) nach § 18, (5): 
T 

a(p,) = a(p" 298) _ jS(Po) d T . 
T 298 T2 

298 

Mit Einsetzung der ffir beliebige idealisierte Drucke Po geltenden Werte (I) 
und (3) gibt das: 

itI = _ 94 260 _ 94 110 + 94 IIO + ° 60 . In T _ ° 60 . In 298 - ° 0365 . T 
T 298 T 298' , , 

+ 0,°365. 298 + 0,0.1I . T2 - 0,0.1I . 2982 
itI 94110 

oder: T = - -T-+ 0,60· In T - 0,oa65· T + 0,0.1I . T2 - 3,74 (5) 

und ebenso aus (2) und (4): 

r "~ . T = - -T- - 4,30 ·In T + 0,0243· T - 0,0.4· P- 16,40 . (6) 
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Nach (24b), § 18, ist nun im Glei~hgewicht: 
a 

- ---T = 10gTl" = IlIl/.-Iogp., (7) 4.573 • .aap , , 

wenn wir die Gase als ideal ansehen [andemfalls mliBten wir schreiben: 
III -log (f.p.)], Wir erhalten daraus: 

I/i ' , 

~ ,= Pco, = xeo, , 
Po, Xo, 

(8) 

2 2 

Kn _ Peo _ p Xeo 
p - _. • 

Po, xo, 

KI und xn sind nach (7) und (5) bzw. (6) alsTemperaturfunktionen gegeben. 
Wir wolle~ nun annehmen, daB ein sauerstoffhaltiges Gasgemisch an die 

Kohle herantritt und mit ihr reagiert, so lange, bis sich fUr beide Reaktionen 
(I) und (II) das Gleichgewicht eingestellt hat. Unsere Aufgabe ist, aus unseren 
Gleichungen fUr die Kp die Gleichgewichtskonzentrationen zu ermitteln. 

BesaB das vor Beginn der Reaktion hinzugegebene Gasgemisch die Kon
zentrationen xeo, = 0, Xeo = 0, xo, = q (q = I fUr reinen Sauerstoff, q = 0,21 
fUr Luft) , so gilt die aus den Reaktionsgleichungen folgende Beziehung1 : 

xo, + xeo, +! (q + I) Xco= q. (10) 

Aus den drei Gleichungen (8), (9) und (10) kann man ffir jede Temperatur 
und jeden Gesamtdruck p die drei Unbekannten xeo" Xco und Xo, ausrechnen. 

Es zeigt sich nun, daB die Konstanten KI und XII im ganzen in Frage kommen
den Temperaturgebiet (unsere Gleichungen konnen ja nur bis etwa T = 3000° 
hinauf Giiltigkeit beanspruchen) so groBe Werte haben, daB im Gleichgewieht 
bei nicht ganz extremen Drucken eine meBbare Menge Sauerstoff liberhaupt 
nicht vorhanden sein kann. Da sonach die Bestimmung von xo, im allgemeinen 2 

1 Gleichung (10) erhiilt man durch folgende Oberlegung: Sind nCO und nco, die Mengen 
CO bzw. CO. nach einem gewissen Ablauf der Reaktion, na die Menge 0. vor Beginn, nb die 
konstante Menge unbeteiligten Gases, so ist nach dem gedachten Reaktionsablauf noch 
an 0. vorhanden: na-nco, -{-nco' an Gas insgesamt: no, + nco, + nco + nb = na 
+ i- nco + nb· Es ist also 

na - nco, - tnco 
Xo, = na + nb + t nCo 

Ferner ist nach Definition: 
na 

q = na + nb • 

sowie, da sich die Molenbriiche zu I ergll.nzen: 

nb --,-_-'-:--:--- = I - Xo - Xco - XCO 
na + nb + i- nco ,. . 

Aus diesen drei Gleichungen eliminiert man na, nb, nco un~ erhii.1t Gleichung (10). 
I Eine Ausnahme bildet vielleicht die Reduktion von Metalloxyden durch CO-CO." 

Gemische. Hier kann es von Interesse sein, den Gleichgewichtsdruck des Sauerstoffes, 
der ja nach Einstellung des Gleichgewichts gleich dem der Oxyde sein muB, zu kennen. 
Allerdings braucht der so berechnete Partialdruck nicht streng mit dem SauerstofI-Partial
druck des betreffenden ein- oder zweiphasigen Boderikorpers von gegebenem Sauerstoff
gehalt iibereinzustimmen, da der Kohlenstoffgehalt der Gasphase ja seinerseits den 
Kohlenstoffgehalt des Bodenkorpers und damit auch dessen chemisches Sauerstoffpotential 
zu beeinflussen vermag. Vgl. zu diesem Fragenkomplex z. B. die wichtigen Arbeiten von 
R. SCHENCK, Z. f. anorg. Chem. 167, 254 und 315. 1927. 

Schottky, Thennodynamilc. 37 
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kein Interesse hat, wird man die Gleichungen (8) und (9) so kombinieren, daB xo, 
daraus eliminiert wird. Man erhalt dann: 

Kn: x 2 

KIV =~=p.~ (II) 
P KI x' \ 

P co, 

eine Gleichung, die auch aus der Reaktionsformel (IV) und deren Zusammen
setzbarkeit aus (I) und (II) (gemaB § 17, S. 314f.) abgeleitet werden kann. 

Beriicksichtigen wir, daB sich Gleichung (10) mit xo, ~ 0 zu der Beziehung 

xco, + i (q + I) Xco = q (lOa) 

reduziert, so erhalten wir, indem wir (II) und (loa) nach den beiden Unbe
kannten xco, und Xco aufi6sen: 

Xco = l/!L. KIl + (q + I). KIl)2 _ (q + I). KII V P KI 4P. KI 4P KI' (12) 

Xco, = q- % (q+ I). Xco. 

Mit diesen beiden Gleichungen k6nnen wir aus den Gleichgewichtskonstanten 
die Gleichgewichtskonzentrationen ermitteIn. 

In Tabelle 5 bringen wir zunachst den Temperaturgang von SlI und stII 
nach (5) und (6) sowie der GroBen log K~ und log ~I [aus den st nach (7) 
berechnetJ einzeIn, da deren Temperaturgang besonders interessant ist. Sodann 

KII 
log --t = log ~v . Endlich folgen die im Gleichgewicht vorhandenen Molen-

Kp 
briiche von CO und CO2 , berechnet nach (12) und (13) ffir P = I Atm., q = 0,21, 
also atmospharischer Luft entsprechend. (Diese Molenbriiche sind zugleich 
identisch mit den Partialdrucken bei I Atm. Gesamtdruck und mit den Volum
bruchteilen bei gleichem Druck.) 

Tabelle 5. 

T 
1 

Se 10gK! all 10gK~ log K!" xco I (co, 

298 -94260 +69.06 - 65 020 +47.64 -21.42 9 . 10-121 0.210 
500 -94260 +41•23 - 73730 +32•25 - 8.98 1.5' 10-6 1 0.210 
750 -94 260 +27.47 - 84 600 +24.66 - 2.81 0.0175 0.199 

1000 -94 240 +20.62 - 95430 +20.86 + 0.26 0.276 0.053 
2000 -94 190 + 10.31 -137350 + 15.03 I + 4.72 0.347 12.3 . 10-~ 
3000 -93920 + 6.84 -176 900 + 12.90 I + 6.06 0.347 1,0 0 IO- l 

Auffallend ist an diesen Zahlen, daB die Affinitat der Reaktion (I), Ver
brennung zu Kohlensaure, mit der Temperatur nahezu unveranderlich ist, 
wahrend die der Reaktion (II), Verbrennung zu Kohlenoxyd, mit der Temperatur 
gewaltig ansteigt. So kommt es, daB zwar bei tiefen Temperaturen die bei der 
Entstehung von I Mol CO2 aus den Elementen freiwerdende Arbeit diejenige, 
die bei der Bildung von 2 Mol CO abgegeben werden kann, bedeutend iibertrifft, 
daB sich aber noch unter 10000 abs. beide Werte ausgleichen und bei noch 
h6heren Temperaturen das umgekehrte Verhaltnis eintritt wie bei Zimmer
temperatur. Die Ursache dafiir liegt allein in dem Umstand, daB bei der Reaktion 
(II) die Anzahl der gasfOrmigen Molekiile zunimmt. Diese bewirkt den hohen 

positiven Wert der .I"i c~(1) = 4,30, welcher, im Glied 4,30' T . In T, Gleichung 
(6), fast ausschlieBlich ffir das starke Anwachsen von - stlI verantwortlich zu 
machen ist (die anderen Glieder gleichen sich weitgehend aus). Dieses Sich-
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schneiden der aI und an-Kurve. in der Niihe von 700° C findet seine Auswirkung 
in den Zahlen fiir log KIV, der Gleichgewichtskonstante der Generatorgasreaktion, 
und den Molenbriichen Xc<> und Xco.' Bei T = 750° abs. ist im Generatorgas
gleichgewicht noch fiber IImal soviel Kohlensaure vorhanden als Kohlenoxyd, 
bei T = 10000 abs. aber schon 51f2mal soviel CO als CO2 , Wiihrend bei T = 500° 
der CO-Gehalt im Gleichgewicht noch praktisch = 0 ist, gilt bei etwas fiber 
1000° abs. dasselbe fiir den COII-Gehalt. Die Werte .(),2IO fiir xco. und 0,347 fiir 
Xco sind die Maximalwerte, die bei der gegebenen Ausgangszusammensetzung 
(q = 0,21) diese Werte fiberhaupt erreichen konnen .. Man braucht, urn dies zu 
kontrollieren, in Gleichung (12) nur KII> KI und in .Gleichung (13) xco =0 zu 
setzen. DruckerhOhpng wirkt der CO-Bildung entgegen. In welchem MaBe, 
erkennt man an folgenden Zahlen: Bei roo Atm. Gesamtdruck ist nach(I2) 
und (13) bei T = roooo: xco = 0,189, xco. = 0,096,dagegen bei I Atm. Gesamt
druck: xCo = 0,276, xco. = 0,053. Der CO-Gehalt hat also bei 100 Atm. urn 
etwa 1/3 abgenommen. - Die GroBe von log K:?' bei 30000 zeigt, daB auch b~i 
so hoher Temperatur Sauerstoff noch nicht in merklicher Menge im Verbrennungs
gleichgewicht zugegen ist, womit. die unsere Rechnung vereinfachende AnnahIne 
nachtraglich gerechtfertigt ist. 

Die NERNSTsche Naherungslormel gibt (vgl. § 19): 

also fiir 

IV 42000 . 
log Kp = - ---'------6 T + 1,75 log T + 3,0, 

T=I 
10gKp= 

. 4 •• 

500 I rooo I 2000 . 
- 10,7 - 0,9 + 4,2 ' 

statt der oben berechneten(und experimentell bestatigten) Werte: 

log K" = I - 8,98 1 + 0,26 I + 4,72 . 

Hier ist also die Anniiherung nur eine recht beschrankte. 

II. Beispiel: Maximale Verbrennungstemperaturen. 

Eine von den bisherigen abweichende, aber technisch ebenfalls' wichtige 
und interssante Fragestellung ist die nach der bei einem Verbrennungsvorgang 
maximal zu erreichenden Temperatur. Als maximale Temperatur (T m) wird die
jenige bezeichnet, die man erreicht, wenn jegliche Warmeabgabe an die Umgebung 
vermieden wird, eine Forderung, die fiir kleine Raurnteile (z. B. den Kern von 
Flammen) oder sehr rasch verlaufende Verbrennungen (Explosionen) meist 
mit ziemlicher Anniiherung zu erfiillen sein wird, solange die Warmeabgabe 
vorwiegend durch Warmeleitung oder Konvektion erfolgt. Bei sehr hohen Tem
peraturen wird allerdings die mit T' zunehmende Strahlung die experimentelle 
Realisierung der Ma:ximaltemperatur erschweren. 

Zur Berechnung von T mist also· ein bei konstantem Druck adiabatisch 
(ohne Warmeaustausch mit der Umgebung) erfolgender irreversibler Verbren
nungsvorgang zu verfolgen. Dann ist (vgl. § 5) W = const oder: 

dW=o, 

also, da sich sowohl die Reaktionslaufzahll als auch die Temperatur andert, 
wegen § 5, (7) und (12): 

~.dl+ IT.dT= o. (I) 
37* 
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Wenn wir nun von der Ausgangstemperatur To bis T m und entsprechend fiber 
den Reaktionsablauf von A. = 0 bis A. = 1m integrie 'en (wobei 1m den Grad des 
Stoffumsatzes arigibt, der zu der Gleichgewichb,zusammensetzung bei der 
Temperatur T m fiihrtl), so erhalten wir: 

1.. T .. 

-/~·dA.=flT.dT. (2) 
o T. 

Da sich nun bei konstantem Druck mit Anderungen von W wie mit Energie
mderungen operieren laBt (vgl. § 5, S.I66/I67), konnen wir uns den Endzustand T m 

auch so erreicht denken, daB zunachst der stoffliche Umsatz bis zum Betrage I..m .... 
isotherm bei der Temperatur To ablauft. Dabei andert sich W urn - .r~(T.)dlm. 

o 
Sodann erwarmen wir das System, wiihrend die stoffliche Zusammensetzung unge

T 

andert bleibt, auf die Temperatur T m. Dabei andert sich W urn f IT d T, wobei 
T. 

aber spezieil IT die Warmekapazitat des durch den Wert lm der Reaktionslauf-
zahl stofflich charakterisierten Systems bedeutet. Wegen L1 W = 0 mfissen auch 
diese beiden Effekte fUr den Ubergang I.. -~ lm, T -+ T m einander gleich sein. 
Setzen wir jetzt spezieil voraus, daB sich die Reaktion zwischen reinen Stoffen 
oder idealen Gasen abspielt, so ist ~(T.) = !l9(T,) unabhangig von I.. (es treten ja 
keine Restwarmen to auf) und tT gleich der Summe der mit den Molenzahlen n 
multiplizierten Molwarmen cp • Die Molenzahlen n sind durch den Wert 1m der 
Reaktionslaufzahl festgelegt. Unsere Grundformel nimmt also die Gestalt an: 

Tm 

- !l9(T,l ·I..m = 1: n'(l .. l • f c~') • d T. 
T, 

Einfach ist die Auswertung dieser Formel nur im Faile praktisch voll
staiJ.digen Reaktionsablaufs, wie er z. B. bei der Verbrennung von Kohlenstoff 
(Graphit) zu Kohlenoxyd (2C + O2 -~ 2CO) eintritt. Gehen wir von To = 2980 
abs. und einem stOchiometrischen Gemisch aus, so ist nach Beispiel 10, Gleichung. 
(2), S(T,) = - 52300 cal, 1m ~ I, .I nH .... ) = nco = 2, c~Co) = 6,50 + 0,0010 . T. 
Wir erhalten also: 

52300 = 13,00 . T m + 0,0010 . T~ - 13,00 . 298 - 0,0010 • 2982, 

T,II = 3420°. 

Nach dem auf S. 578f. Gesagtenistin derTat auch bei so hoherTemperatur unsere 
Voraussetzung, daB die Reaktion eine praktisch voilstandige ist, erfiillt, da weder 
eine merkliche Bildung von CO2 stattfinden kann, noch die Sauerstoffgleich
gewichtskonzentration praktisch in Frage kommt. Doch wird die starke Strah
lung verhindem, daB in einem Kohlenstaub-Sauerstoff-Geblase tatsachlich so 
hohe Temperaturen erreicht werden. 

Wird die stochiometrische Luftrnenge zur Verbrennung benutzt, so sind im 

Reaktionsgemisch neben I Mol O2 noch 79 = 3,76 Mol N2 vorhanden. Dann 
21 

1 Wir erinnern daran, daB wir mit A = I den vollen Umsatz gemaB der Reaktions
gleichung bezeichnen wollten. Wenn wir nun ein System voraussetzen, das ebensoviel 
Mole enthlUt. wie die Reaktionsformel angibt. das also z. B.. wenn die Formel des Ver
brennungsvorganges 2 HI + 01 -+ 2 HIO lautet. vor Beginn der Reaktion aus 2 Mol H. 
und I Mol 01 zusammeng:esetzt ist ( .. stochiometrisches Gemisch"). so ist stets Am";;; I. 
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ist .I ni{2".) • C~) = 2 c~Co) + 3,76 . c~N.). Da C~N.) ~ c~Co) gesetzt werden kann, er
halten wir jetzt: 

T .. 

52300 = f 5,76 (6,50 + 0,0010 T). dT, 
298 

Tm = 1530°. 

Das Beispiel zeigt den enormen abkuhlenden EinfluB alier die stOchiometrische 
Zusammensetzung uberschreitenden Gasbeimischungen. 

Auch wenn A.m < I, 1ieBe sich Gleichung (3) prinzipieli auswerten. Man 
muBte mit Hilfe der Reaktionsgleichung die Beziehung zwischen)' und den n 
(und x) aufstellen, mid dann mit der Beziehung se = 0 die x als Funktion der 
Temperatur T m ausdrucken. Doch werden sich im allgemeinen sehr unhandliche 
Formeln ergeben. 

Dem technischen Charakter des Problems angemessener ist ein Annaherungs
verfahren, das sich geeigneter Tabellen fur die spezifischen Warmen und Re
aktionsablaufe (A) bedient. Die Moglichkeit der Tabellierung ist dadurch ge
geben, daB bei allen technisch wichtigen Verbrennungsvorgangen nur H .. O 
und CO2 als Verbrennungsprodukte entstehen, die allerdings bei hoher Temperatur 
z. T. in H 2, CO und O2 dissoziieren. Man kann also in allen so1chen Fallen die 
Reaktionen 2H2 + O2 -~ 2H20 und 2CO + O2 -~ 2C02 als die einzigen an
sehen, die nicht bis ), = I ablaufen. Man verwendet dann praktischerweise 
mittlere Warmekapazitaten bzw. Molwarmen, definiert durch cp (T,• T,)· (T2 - T1) 

T, 

= f cp • d T. Diese finden sich fUr die wichtigsten in Frage kommenden Gase 
T, 

(C02 , H 20, O2, N 2 , CO, H 2, Luft) tabelliert und zwar mit der unteren Temperatur 
T 1 ..:.... 0° C. Fur jedes andere Tl erhalt man dann die mittlere Molwaren, wie man 
durch Einsetzen der ihnen entsprechenden Integrale leicht sieht, aus der Formel 

Cp (273. T.l • (T2 - 273) = Cp {273, T, )· (Tl - 273) + Cp(T" T,) • (T2 - Tl)· 

Liegt Tl im Bereich der Zimmertemperatur, so wird man den Unterschied gegen 
0° C in der Regel vernachlassigen. 

Gleichung (3) nimmt dann die Gestalt an: 
,,(i) 

- $(Tol • Am = 1: ni(l ... ) • cp(To• T",) • (T m .. To) . (4) 

Man verfahrt nun bei ihrer Auswertung so, daB man zunachst vollstandigen 
Reaktionsablauf (d. i. vollstandige Verbrennung zu CO2 und H 20) annimmt, 
mit A.m = lund denentsprechenden n (also z. B. bei der Verbrennung von 2 Mol 
H2 mit der stochiometrischen Luftmenge: nH,o = 2, nN, = 3,76), und T m mit 
Hilfe von aus Tabelien entnommenen cp-Werten berechnet, die irgendeiner ge
schatzten Temperatur entsprechen. Sodann sucht man in anderen Tabellen1 

auf, zu wieviel Prozent die Verbrennungsprodukte (C02 , H 20) bei diesem T m 

und ihrem Partialdruck dissoziiert sind. Dieser Ruckbildung von verbrennbaren 
Gasen (CO, H 2) entspricht ein Warmeeffekt fill(T.) , urn den $(T.) zu vermindern 
ist. Mit dem so korrigierten $(T.) und den fUr den unvollstandigen Verbrennungs
grad berechneten n (man muB also jetzt auch die spezifischen Warmen der Disso
ziationsprodukte CO, H 2, O2 berucksichtigen) berechnet man die zweite An
naherung fur T m und so fort. 

Ein Beispiel mage dies veranschaulichen. Es solI die maximale Temperatur 
bei der Verbrennung von H2 mit der stochiometrischen Menge Luft bei Atmo-

1 Tabellen und Kurvenbilder hierfur hat H. ME:';ZEL, Die Theorie der Verbrennung, 
Dresden und Leipzig 1924, berechnet. 
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spbArendruck berechnet werden. Vor Beginn der Verbrennung ist dann nu. = 2, 

no. = I, "N. = 3,76. Die Temperatur des unverbrannten Gasgemisches sei 
To = 2gB°. Dann ist nach S. 562 S(To) = - lIS 670 cal. Nehmen wir voll
standige Verbrennung zu H20 an (1". = I), so ist nU,O(A".) = 2, nN.(l.) = 3,76. 
1m Temperaturbereich 2000 bis 3000° C, in dem wir T.,. vermuten, liegt Cp (273, T..l 

ffir H20 zwischen 10,4 und 12,9, ffir N2 zwischen 7,9 und 8,4. Wir wollen also 
zunachst die Werte II bzw. 8 einsetzen. Dann ist nach (4): 

II5670 = (2· II + 3,76.8) (T.,.- 298), 
und wir erhalten die e1'ste Nah~ung: 

Tm = 2520° abs. 

Bei dieser Temperatur und einem Partialdruck von -; = 0,35 Atm. ist 
5,7 

H 20 nach MENZELs Kurvenbild zu etwa 6 Ofo dissoziiert. Fiir die Berechnung der 
zweiten Annaherung haben wir dann: c~1Io0) = 10,92, c!,N,) = c~H,)= c!,0.) = 7,97. 
Wir erhalten also (da die Verbrennung nur zu 94 Ofo ablauft): 

II5670. 0,94 = [nH o· ifH~O) + (nN + nH + no)· tN,)]. (T - 298), 
. • p ••• p .,. . 

II5670· 0,94 = [2·0,94· 10,94+ (3,76 + 2·0,06 + 0,06)·8,01]· (Tm-298), 
und daraus als zweite A nnahe1'ung: 

Tm = 2380°. 
Bei dieser Temperatur ist der Dissoziationsgrad des H20 (der Partialdruck 

ist J·etzt 2 - 2·0,06 = 0 323) 4 IOfo c(1Io0) = 10 68 tN·) = t H.) = c(o.) = 7 95 . 
5,S2 • "p "p 'P 'P ' 

Wir erhalten: 
IIS670 · 0,959 = [2.0,959. 10,68 + (3,76 + 2.0,041 + 0,041) . 7,95] . (T m - 298), 
und somit als dritte Naherung: 

T.,. = 2459°. 
Mit der '/lierten Nahe1'ung T.,. = 2419° abs. (t = 2146° C) ist ein praktisch end
giiltiga Wert erreicht. 

Etwas komplizierter wird die Rechnung, wenn bei der Verbrennung sowohl 
H20 als auch CO2 entstehen, die sich bei der Dissoziation gegenseitig beeinflussen. 
Derartige Berechnungon hat POLLITZER1 durchgefiihrt. Wir geben (Tabelle 6) 
die von ihm erhaltenen Zahlen, die, soweit experimentelles Material vorliegt, 
befriedigend bestatigt wurden (Temperaturen in Celsiusgraden). 

Tabelle 6. 

VerbrennUDg mit Sauerstoff Verbrennung mit Luft 

Vorgang und WirmetOnUDg Dissoz.·Grad in % 
",. 

DissoZo-Grad in % 
1m 

CO. 1100 CO. I H.O 
GradC GradC 

I 
I. II. + to.-+ H.O; ml = -57600 cal. - 2S,2 3150 - 4,4 2130 
2. CO + to,-+ CO.; ml = -6Sooo cal. 50,5 - 2675 15,4 ~ 2095 
3.!CH, + iO,-+!CO. + iH,O; 

ml = -63600 cal. 79,4 19,2 3020 12,5 1,7 1950 

4. !eaH , + i O.-+ i CO• + !H.O; 
!lB = -100700 cal. . SO,5 20,3 3105 26,4 4,3 2200 

5. !eaH , + !O.-~ i CO + !II.; 
ml = - 35500 cal. - - 4030 - - -

6. Leuchtgas + 0,650.-+ o,3CO, + O,7H.O; 
~ = -64000 cal. .. So,6 20,2 30 30 I4,o 1,9 1975 

1 Z. angew. Chern. 35, 6Sj (1922). 
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Bemerkenswert ist in dieser Zusammenstellung, ·daB die unvollstandige Ver
brennung des Acetylens zu CO und Hz eine wesentlich hohere Temperatur er
reichen Hi.Bt als die sog. "vollstandige" zu CO2 und H20. In Wahrheit verla.uft 
diese letztere aber nur hochst unvollstandig, und die groBe unverbrauchte Menge 
Oz wirkt nur als Ballast, der die Flamme abkiihlt. Verschiedene Umstande, 
vor allem die starken Strahlungsverluste, diirften allerdings bewirken, daB in 
der Acetylen-Sauerstoff-SchweiBflamme sich die praktisch erreichbare Maximal
temperatur ziemlich tief unter 4000° C einstellt. 

III. Reaktionen mit Losungen. 
12. Beispiel: Benzol-Naphthalin-Gemische. 

Als erstes Beispiel flir das Verhalten von Losungen wahlen wir Benzol
Naphthalin-Mischungen, also Gemische zweier Stoffe, die viel chemische und 
physikalische Almlichkeit miteinander haben, und von denen wir nach dem in 
§ IS Gesagten erwarten durfen, daB sie "ide ale Mischungen" e:rgeben, natfirlich 
n'IT in gewisser Anni:i.herung, die urn so weniger befriedigen wird, je feiner die 
angewandten MeBmethoden sind. Wir wollen im folgenden einiges an diesen 
Mischungen gesammelte Beobachtungsmaterial besprechen, und dabei inbesondere 
die Schmelzkurven der fast reinen Komponenten in diesen idealen Mischungen 
aus den Schmelzwarmen beider Stoffe berechnen. 

DefinitionsgemaB sollen nach § IS und § 21 ideale Mischungen :lie Forde
rungen al = XI' a2 = x2 , die sonst nur ffir kleine Konzentrationen x: bzw x: 
zutreffen konnen, im ganzen Konzentrationsgebiet erfiillen. Es wird danndie 

dl~rch T dividierte Restarbeit ~ = R Ina = RInx, also temperatur- und, 

druckunabhangig, mithin miissen, wegen der Beziehungen (j~ ( ~) = - ~.und 
(j0p (;) = ;, die Mischungswarmen und -volurneffekte tv und b verschwinden: 

Ode.r anders ausgedruckt: Die partiellen Warmeinhalte und Volume der beiden 
Komponenten einer idealen Mischung mussen gleich denjenigen der reinen 
(flussigen) Komponenten sein (wegen WI = 'tifl) + tvl und VI = V(l) + bl , mit 
tvl = 0 und bl = 0). Losen wir testes Naphthalin in Benzol, so werden wir also 
Warme- und Volumeffekte erwarten, die sehr nahe gleich der Schmelzwarme 
bzw. Schmelzvolumanderung des Naphthalins bei der betreffenden Temperatur 
sind; dasselbe muB ffir jede Losung des Naphthalins in anderen Flussigkeiten 
gelten, die mit Naphthalin ideale Mischungen bilden. Fur die Losungswarmen 
hat GEHLHOFFI diese Voraussagen bestatigt. Er erhielt bei der Auflosung von 
N aphthalin in Benzol, Ather, Anilin uSW. Losungswarmen bei 4400 bis 4800 cal/Mol, 
wi:i.hrend die Schmelzwarme 4560 cal betri:i.gt. DaB Mischungen von Flussigkeiten 
wie Benzol-Ather, Benzol-Toluol, die auch sonst (z. B. durch ihre Dampfdruck
kurven, S. § 21) sich nahezu ideal verhalten, durch sehr kleine Volum- und Warme
effekte beim Mischen bzw. Verdiinnen ausgezeichnet sind, ist auch durch ander
weitige Messungen bekannt2• 

Anderen idealen Mischungen gegenuber unterscheiden sich Naphthalin
Benzol-Gemische dadurch, daB sie unter AtmospharendruGk bei keiner Temperatur 
in allen Mischungsverhi:i.1tnissen stabil sind, deswegen weil stets der eine Bestand
teil den flussigen Zustand zu verlassen strebt. So sind bei Temperablren unter 
80,09°, dem Schmelpunkt des Naphthalins, naphthalinreiche Gemische mit 

I Z. f. physik. Chern. Bd.98, S. 252, I921. 
2 Insbesondere durch G. C. SCHMIDT, Z. f. physik. Chern. Bd. I2I, S. 22I, I926. 
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abnehmender Temperatur immer weniger existenzfahig; bei Temperaturen uber 
79,2°, dem Siedepunkt des BenzoIs, fallen dagegen die benzolreichen Gemische 
mehr und mehr aus. Trotzdem kann nicht bezweifelt werden, daB Naphthalin 
und Benzol bei allen Temperaturen vollstandig mischbar waren, wenn es ge
lange, das Naphthalin genugend zu unterkiihlen, das .Benzol genugend zu uber
hitzen, odeI' wenn man zu anderen Drucken als Atmospharendruck uberginge. 
Besonderes Interesse werden in einem solchen Falle die Gleichgewichtskurven 
der flussigen Mischung- einerseits mit festem Naphthalin, andererseits mit Benzol
dampf finden. Nach der Phasenregel muB ja in einem solchen Zweikomponenten
system, wenn zwei Phasen koexistent sein sollen und der Druck als Atmospharen
druck vorgegeben ist, zu jeder Konzentration eine bestimmte Gleichgewichts
temperatur gehoren. Handelt es sich urn Gleichgewicht mit Benzoldampf (Naph
thalin geht, verglichen mit Benzol, nur spurenweise in die pampfphase uber), 
so ist diese die Siedetemperatur der benzolreichen Losung, man wird die Kurve 
(die Temperatur gegen die Zusammensetzung der Losung aufgetragen) als Siede
punktskurve des Benzols bei wachsendem Zusatz von Naphthalin bezeichnen. 
Handelt es sich urn das Gleichgewicht einer flussigen Mischung mit festem 
Naphthalin, so wird man entweder die betreffende Gleichgewichtstemperatur 
als Gefrierpunkt des Naphthalins bei einem gewissen Zusatz von Benzol be
zeichnen, oder man wird die betreffende Gleichgewichtskonzentration als die 
Loslichkeit des Naphthalins in Benzol bei der gegebenen Temperatur ansprechen, 
also je nach der Betrachtungsweise von einer Gefrierpunkts- oder Loslichkeitskurve 
reden. 

ZUI' Betrachtung der Gefrierpunkts- oder Loslichkeitskurven von Naphthalin
Benzol-Gemischen gehen wir von der noch allgemein giiltigen Formel (3), § 20 aus: 

{t 

f 1(1) T' dT= f11(P.{t), 
{t(l) 

(1) 

in der ..'tU) die Schmelztemperatur des reinen Stoffes I, ..'t diejemge Temperatur 
bedeutet, bei der das flussige Gemisch mit Kristallen des Stoffes I im Gleich
gewicht steht, A(l) die Schmelzwarme des reinen Stoffes I, alles beim konstanten 
Druck p. Wir setzen nun f1(p. {t) = R..'t • In Xl und IOsen das Integral in derselben 
Weise auf wie in § 20 S. 339. d. h. wir nehmen A(~) als temperaturunabhangig an 

und brechen die Entwicklung von In (I - ,9-(:(; ,9-) nach dem ersten Glied abo 

Dann erhalten wir: 
,9-(1)_,9-

- A(l) • ,9-(1) = R..'t ·In Xl , (2) 

eine Formel; die sich von (3a), § 19, nur dadurch unterscheidet, daB wir Inxi 
= In (I - Xa) nicht mit· einer nur fUr kleine X2 zulassigen Annaherung gleich 
- %2 gesetzt haben; wir wollen ja jetzt alle x-Werte in Betracht ziehen. Wir 
hatten ubrigens auch leicht die genauere Entwicklung des Integrals, (3c). § 20, 
benutzen konnen. Doch sind in unserem FaIle die cg) und c~S) so wenig von
einander verschieden, daB wir die A als konstant ansehen und.die erste Naherung 
Gleichung (2) allein berucksichtigen wollen. 

Kennen wir die Schmelzwarmen (All) = 2370, A(2) = 4560 cal/Mol) und 
Schmelzpunkte (..'t(1) = 5,480 , ..'t(2) = 80,090) von reinem Naphthalin (Stoff 2) 
und reinem Benzol (Stoff I), so gestattet uns Gleichung (2) sowie die analoge 
fur den Stoff 2 aufzustellende, zu jeder Konzentration Xl bzw. x2 = I - Xl die 
Temperatur ..'t auszurechnen, bei der die Schmelze dieser Konzentration mit 
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dem reinen Stoff I bzw. 2 im Gleichgewicht steht. Tragen wir diese Temperaturen 
gegen die x auf, so erhalten wir die Kurven der Abb. 82. 

Die eingetragenen Punkte sind die von SCHRODER!, der erstmalig unsere Glei
chung (2) ableitete, gemessenen Sattigungskonzentrationen von Naphthalin in 
Naphthalin-Benzol-Gemischen bei den betreffenden Temperaturen.Der Schnitt
punkt der beiden Kurven, die dem 
Gleichgewicht der fliissigen Mischung 
. . . fBI d +80~---+---t----+----I elnerseltsmlt estern enzo, an erer- 0 

seits mit festem Naphthalin entspre- t jC 
chen, das ist der eutektische Punkt, 
wo die Losung beim Erstarren gleich- +60t----t----"'~--+---_+----I 

zeitig Naphthalin- wie Benzol
kristalle abscheidet, laBt sich leicht 
berechnen. 1st die zugehorige Kon- +If.Ot----t----+~.--_+----I 
zentration des Stoffes 2 XE, die zu
gehorige Temperatur.{fIG, so miissen 
die beiden Gleichungen: +201---'------Jf----4----.3@----~ 

A(l) 8-(1) - 8-E j 
In(r -XE) = -R' 8-(I).8-E 

(2) (2) (3) 0 t------+----+---I--'"\_:~ 
A 8- - 8-E 

lnXE= --. -10 
R 8-(2) • 8-E 0!:--'-'-.... O'-::',2==5,......--'--0~,5=-_---I-X..,j,...,O,~75~......lo'--~1 

I . h ... fiill· • M k 1 075 Xl ..;,-0.5 0.25 0 g eiC zeltIg er t sem. an ann ' , , 
I ·h . b Abb. 82. Gefrierpunkts· bzw. LOsJichkeitskurve von Benzol (1)-a so aus I nen XE sowle.{fE e- Naphthalin(2).Gemischen. 

rechnen und findet in unserem Faile 
fUr .{fE den Wert - 3,56°, wahrend als eutektische Temperatur - 3,480 
beobachtet wurde2• 

Durch ein entgegengesetztes Verfahren hat SCHRODER (s. d) die Forme! 
(2) gepriift: Er hat aus gemessenen Paaren .{f und x, bei Kenntnis der reinen 
Schmelzpunkte die A berechnet und konstant sowie mit den empirisch bekannten 
A iibereinstimmend gefunden. So ergaben die Loslichkeitsmessungen von Naph-. 
thalin in Naphthalin-Benzol-Losungen ffir Naphthalin A zwischen 4500 und 
4700 cal, die in Naphthalin-Chlorbenzol-Losungen 4350-4600 cal, die an Naph
thalin-Tetrachlorkohlenstoff-LOsungen 4400-5100 cal. Die Schmelzwanne des 
Naphthalins wurde dagegen direkt zu 4560 cal bestimmt. Diese tThereinstimmung 
ist zugleich eine Bestatigung der aus (2) abzuleitenden interessanten FoIgerung, 
daB bei einer gegebenen Tempcratur .{f Naphthalin sich in allen i.dealen Ge
mischen zu derselben Molenbruchkonzentration lOst. 

Noch deutlicher konnen wir diese GesetzmaBigkeiten priifen, wenn wir 
Gleichung (2) in der Form schreiben: 

A(I) A(I) 

In Xl = - R8- + R8-(l)· (4} 

Diese Gleichung zeigt, daB zwischen dem Logarithmus der Loslichkeit und der 

reziproken absoluten Temperatur ein geradliniger Zusammenhang log x = -~T 
4,57' + const bestehen muBs, den wir zu einer graphischen Darstellung benutzen 

1 Z. f. physik. Chern. Bd. II, S. 457, 1893. 
2 WASHBURN und READ, Pro. Nat. Acad. Sci. Bd. I, S.19I. 1915: s. auch WASHBURN, 

Principles of Physic. Chern .• S. 206. New York 1921. 
3 HILDEBRAND und JIj:NKS: J. Amer. Chern. Soc. Bd. 42. S.2I80, 1920. 
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konnen (Abb. 83). Die beiden eingezeichneten Geraden sind die nach der Formel 
berechneten Loslichkeiten von Naphthalin und p-Dibrombenzol (All') = 4790 cal, 
.,90(1') = 3600 abs.) in idealen Gemischen. Die eingezeichneten Punkte sind die 
von SCHRODER (s. d.) in den angege1:>enen Stoffen bei verschiedenen Temperaturen 
gefundenen LOslichkeiten, oder, wie wir es ja auch ausdriicken konnen, die bei 
Zugabe der Mengen XI= I - Xl erhaltenen reziproken absoluten Gefrierpunkte 
des Naphthalins bzw. Dibrombenzols. Wir sehen, daB die LOslichkeiten des 
Naphthalins in den drei angefiihrten LOsungsmitteln sehr nahe dieerwartete 

Dr-~~~~~~------------+-----' 

ist, ebenso die des Dibrombenzols 
iIi Benzol, daB dagegen dessen 
LOslichkeit in Athyla.lkohol viel 
zu gering ausflillt. Nur in der 
Grenze ffir sehr kleine Alkohol
konzentrationen scheinen sich die 
gefundenen Werte der berechne
ten Geraden zu nlihern, wie es 
auch sein muB, da unsere Formel 
ja ffir verdiinnte Losungen nicht 
dissoziierender Substanzen (hier 
Alkohol in geschmolzenem 
Dibrombenzol) auf jeden Fall 

a 
a 

-q5~--------~------~~~~--~----~ 

lag .r., 

f 
n 

D 

-l,Or----------kr---------------~-----; 

D 

D 

o •• Tetrach1orkohlenstoff 

6 .. Chlorbenzol 

X p-Dibrombell%Ol un Benzol 

o " A tbylalkohol 

die riclttigen Gefrierpunktsernied
rigungen ergeben sollte. 

Natfirlich laBt sich eine zu (2) 
ganz analoge Formel ffir den 
Siedepunkt einer idealen Mischung 
ableiten, nur daB im Zlihler der 
linken Seite statt der Gefrier
punktserniedrigung .,9-(1) - .,90 die 
Siedepunktserhiihung.,90 _.,90(1) ein
tritt, eine Vorzeichenumkehr, die 

Abb.83. L&licbkeit von Naphthalin und p-Dibrombenzol in davon herriihrt, daB 1etzt die 
verscbledenen LOsungsmitteln in Abhingigkelt von der Temperatur. Warmeaufnahme beim Ubergang 
LOsung -+ Nachbarphase (Verdampfungswarme) mit A bezeichnet wird, 
w1ih£end vorher mit A die beim Ubergang Nachbarphase -+ Losung auf
tretende Warmetonung (Schmelzwarme) gemeint war. Man bevorzugt kon
ventioilell gerade diese Reaktionsrichtungen in der Bezeichnullg, wei! beide mit 
Warmeaufnahmen (in unserm Bezeichnungssystem also positiven GroBen) ver
bunden sind. WASHBURN und READI fanden, daB die Siedepunkte von Naph
thalin-Benzol-LOsungen bis zu Konzentrationen XNapht. = 0,20 der so erhaltenen 
Siedepunktsformel geniigen. 1st z. B. X 2 = XNapht. = 0,172, Xl = 0,828, so wird 
die SiedepunktserhOhung (indem wir den Siedepunkt gleich 79,20 C = 352.40 abs. 
und die Verdampfungswarme beidieser Temperatur mit 7370 cal einfiihren): 

R lull) 352 4 . IJ. 
LJ.fJ- = .fJ- - .fJ-(1) = - -(-I)-In Xl = - 4.57· . . log 0.828 . 

A 7370 

Setzen wir als erste Annaherung .fJ- = 3600 abs.. so erhalten wir LJ.fJ- = 6,440. 
Wir haben sodann als zweite Annaherung .fJ- = 352,4 + 6.44 = 358,80 und 
finden mit diesem Wert LJ.fJ- = 6,430. Experimentell ergab sich LJ.fJ- = 6,370. 

Eine weitere oft an die Spitze der Betrachtungen gestellte Eigenschaft 
der idealen LOsungen ist die Giiltigkeit des HENRYSchen Gesetzes fUr die Partial-

1 \VASHBURN und READ: J. Amer. Chern. Soc. Bd. 4I. S.734. I9I9. 
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dampfdrueke. Eine Nachpriifung ist an dem hier betrachteten System nicht 
maglieh; naeh den Ausfiihrungen, die in § 21 dazu gegeben wurden, ist sie unter 
den "Anwendungen" fibrigens entbehrlieh. 

In neuerer Zeit, haben auch die W Ii,mekapazitaten von angenahert idealen 
Misehungen BearbeUung geftmden1• Wir stellten oben fest, daB die partiellen 
Wlirmeinhalte w, in idealen Mischungen gleich deIien der reinen Komponenten 
W<'> sein mUssen. SoIl diese Regel in einem gewissen Temperaturintervall gelten, 

so miissen auch die ~ fliT' einander gleich, also c .= cIt) sein. Tatsaehlieh trifft 
<I pt P 

dies ffir Benzol-Toluol-, Chlorbenzol-Brombenzol-, Chloroform-Tetraehlorkohlen
stoff- und Benzol-Tetraehlorkohlenstoff-Misehungen angenahert zu. 

Das besonde:rs einfaehe Verhalten idealer Misehungen reehtfertigte es sieher, 
bei ihnen zu verweilen und zu untersuehen, inwieweit wirkliche Gemisehe ihnen 
nahekoIllIl].en. Das Resultat ist ein bemerkenswert gUnstiges, so daB die An
wendung diesel.' einfaehen Regeln in experimentell' noeh unerforsehten Fallen 
als erste Annaherung haufig gute Dienste leisten wird2• 

13. Beispiel: Wisserige Mannit- und Rohrzuckerli:lsungen. 

Wir finden an Mannitlosungen die Gesetze der idealen ve,diinnten Liisungen 
weitgehend erffillt 'und dureh ausgezeichnete Experimentaluntersuehungen naeh
gewiesen. Die Dampld,uckernied,igung studieren wir an den Messungen, die 
FRAZER, LOVELACE und ROGERS3 bei 19,8° durehfiihrten'. In Tabelle 7 stellen 
wir zusammen: In Spalte I die gemessenen Dampfdruekanderungen LI'lr = 'lr(l) -'lr , 

in Spalte 2 die relativen Dampfdruekanderungen ~~) ('lr ist der Dampfdruck 

des Wassers fiber der LOsung, tr<1) = 17,31 mm Hg der fiber reinem Wasser bei 
der Versuehstemperatur), in Spalte 3 die zugehOrigen Molenbruehe des Mannits. 

Tabelle 7. Dampfdruckerniedrigung von wlI.sserigen Mannitlosungen. 

LIn: 
I 

.4n LIn: .4n 

(mmHg) n(l) Ks (mmHg) n(l) Ka 

0,0307 0,00178 0,00177 0,1863 0,01077 0,01062 
0,0614 0;00355 0,00355 0,2162 0,01250 0,01234 
0,0922 0,00533 0,00531 0,2478 0,01432 0,01408 
0,1227 0,00709 0,00706 0,2791 o,ot6n 0,01580 
0,1536 0,00887 0,0088 0,2792 0,01612 0,01582 
0,1860 0,01075 0,0105 0,3096 0,01789 0,01754 

Das RAOULTsehe Gesetz; das die Gleichheit der Spalten 2 und 3 fordert 

[§ 20, (2 b): ~(7, = XI]' ist also bis X = O,OI praktisch vollstaudig, darfiber bis 

auf wenige Prozente erfiillt. 
Auch das' ideale Gesetz der Gelrierpunktserniedrigung (VAN' T HOFFsches 

Gesetz) wollen wir an Mannitlosungen veranschauliehen. Nach (3 b), § 20, gilt 

ffir wasserige LOsungen LllJ- = LIM = I,8S80 , WO ,df} die beobachtete Gefrier
m 

punktserniedrigung, m die zugehorige Konzentration in Molen pro IODD g Wasser, 

1 WILLIAMS und DANIELS: J. Amer. Chem. Soc. Bd. 47, S.1490, 1925. 
Z Zu weiterer Einfiihrung in das Gebiet der idealen .LOsungen und anschlie13ender 

FlI.lle, speziell unter dem Gesichtspunkt der Zweiphasengleichgewichte, ist die zu rascher 
Orientierung besonders geeignete Monographie von HILDEBRAND, Solubility, zu empfehlen. 
New York 1924. 

3 J. Amer. Chem. Soc. Bd. 42, S.1793, 1920. 
, Wegen der Me13temperatur vgl. LEWIS lind RANDALL, S. 236 der deutschen Ausgabe. 
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LiM eine Konstante ist. Tabelle 8 bringt die von amerikanischen FOl;schern l ge
fundenen Resultate. 

Diese Messungen ergeben eine ausgezeichnete Bestatigung des VAN'T HOFF-

schco Gesetzes, .tIS ist im Mittel genau 1,858. Wiirden wir die Messungen in 
m 

umgekehrter Fragestellung zu einer Molekulargewichtsbestimmung des Mannits 

Tabelle 8. Gefrierpunktserniedrigung 
wasseriger MannitlOsungen. 

.tIS 4:t 
x 2 m 

(Grad) 
-
m 

0,000072 0,00402 0,0075 1,864 
0,000085 0,00472 0,0087 1,838 
o,oOOI52 0,00842 o,oI57 I, 864 
0,000253 o,oI404 0,0260 I,852 
0,000405 0,02249 o,04 I 7 I,855 
o,oo05 IO 0,02829 0,0525 I,858 
O,OOI29 0,06259 O,II62 1,857 
O,002I 5 O,II97 0,2225 I,86I 
0,00486 0,2709 0,505 I, 865 
0,00975 0,5460 I,OI9 1,866 

verwenden, z. B. die Ge
frierpunktserniedrigung von 
0,0525°, die eine Losung von 
5,151 g Mannit in IOOO g Was
ser zeigt, so wiirden wir mit 
Hilfe der VAN'T HOFFschen 
Formel schlieBen, daB diese 

Losung 0,08
528

5 = 0,02829 Mol 
1, 5 

enthalt, daB also das Molge-
. h 5,151 8' 

WIC t --8- = I 2,1 1st, ge-
0,02 29 

nau wie es der aus chemischen 
Griinden dem Mannit zu

geschriebenen Formel 
C6HS(OH)6 entspricht. 

Einen unmittelbaren Vergleich der Resultate der beiden Tabellen 7 und 8 
stellen wir am einfachsten an, indem wir die Aktivitaten des Wassers aus ihnen be
rechnen. Fiir die Dampfdrucke gilt nach § 20, (2) (mit Vernachlassigungen, die auch 
bei hohen Konzentrationen ganz belanglos sind, solange nur die Dampfdrucke 

7t 
genugend klein sind, was ja in unserem Beispiel der Fall ist): R TIn n(1) = f l , 

oder mit fl = R Tlnal : 

(r) 

Fiir die Gefrierpunktserniedrigung haben wir nach § 20, (3) mit Beruck
sichtigung der ebenda gegebenen Entwicklungen (3c) und (3d): 

.tIS A(l) c(l) - c(') 

ft{p,:t(l») - S(l) (f1 (p, :t(l) - tv1) = - S(l) Li-:f -+- P2S(1)'L (d-:f) 2 -+- ... (2) 

Wegen der Bedeutung der hier auftretenden GroBen sei auf § 20, S. 341 f. 
verwiesen. Die Verdunnungswarme tvl wollen wir auBer acht lassen. Wir er
halten dann, wenn wir Glieder hoherer Ordnung in Li-:f nicht berucksichtigen2 : 

-In al = R ;(1) 2 { j1) . Li-:f -+- (:::: - c~) -:- c~») (d-:f) 2 } • (3) 

Setzen wir hier (vgl. Beispiel 2) -:f(1) = 273,2°, A(l) = + 1436 cal, cg) - c~') = 9,01, 
so folgt: 

Inal = - 0,0°969°' d-:f - 0,0000051' (Li-:f)2. 

Das zweite Glied spielt bei den hier betrachteten Messungen nur eine ver
schwindend kleine Rolle. 

1 ADAMS, HALL und HARKINS, BRAHAM: J. Arner. Chern. Soc., I9I5, I9I6, I919. 

B Zunachst folgt links lnal • (I - ~(~) • Statt nun die rechte Seite durch den Klammer-
V" .tIS 

ausdruck zu dividieren, konnen wir sie hier nach bekannten Rechenregeln mit I + --9-(1) 

multiplizieren und erhalten obigen Ausdruck (3). 
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Nach diesen FormeIn wurden aus den Zahlen der Tabellen 7 und 8 die 
al-Werte berechnet und in Abb.84 als Kreise 0 und liegende Kreuze X ein
getragen gegen X2, den Molenbruch des Mannits. Sie liegen mit Ausnahme der 
letzten Punkte, die ein wenig nach unten abweiehen, auf der ausgezogenen 
Geraden al = I - x2 ; nach den idealen Grenzgesetzen soil ja al = Xl = I - X 2 

sein. DaB die nach beiden Methoden gewonnenen Werte so gut iibereinstimmen, 
konnte verwunderlich erscheinen, da sieh ja die aus den Dampfdruckmessungen 
bestimmten auf 200 C, die aus den Gefrierpunktsmessungen auf 0 0 beziehen. 

Jedoch ist nach Gleiehung(I7), § I4, 0 ~nTIZt = - Rto;! und wl ist bei den hier 

in Frage kommenden Konzentrationen verschwindend klein - verglichen mit 
R T2. Daher macht der Unterschied von 200 auf Inal fast niehts aus. 

Mit stehenden Kreuzen sind in Abb. 84 Aktivitaten des Wassers in Rohr
zuckerlOsungen eingetragen, die aus Messungen des osmotischen Drucksl bei 
25 0 gewonnen wurden. Einerseits soil dadurch an den Zusammenhang des 
osmotischen Drucks mit den anderen soeben besprochenen Eigenschaften 
der Losungen (Dampf
druckverminderung, Ge- a. 
frierpunktserniedrigung) t 

erinnert werden, den wir o,195t-----~o:::-----+------f_----I 
am besten auf dem Wege 
iiber a l erkennen. Nach 
§ 20, Gleiehung (4a) und 0,190 

den an diese anschlieBen
den AusfUhrungen ist 0'985t-----+-----+-----=.".-?~-----l 
namlich, mit sehr geringen 
Vernachlassigungen, 'der 
osmotische Druck: 0.980 ol;-------;;+,;,.-----"""""=-~-----::~----,,~ 0.005 0.010 0.015 -Xz 

wo Po im vorliegenden 

o Aktivitiit des Wassers in Mannitlosungen aus Dampfdruckmessungen. 
x desgl. aus Gefrierpunktsmessungen. 
+ AktiviU.t des Wassers in Rohrzuckerlosungen aus Messungen des 

osmotischen Drucks. 
Abb. 8~. Aktlvitiit des Wassers in Mannit- und RohrzuckerlOsungen. 

Faile den Atmospharendruck, v(l) das Molvolum des reinen Wassers bei der 
Versuchstemperatur bedeutet. Also ergibt sieh: 

PV(l) 

lnal = RT = 7,37' IO-' . P (5) 

bei 250 C fUr Wasser2. Andererseits soil in Abb. 84 gezeigt werden, daB Zucker
losungen die Gesetze der idealen verdiinnten Losungen erheblich schlechter be
folgen als Mannitlosungen. Das ist iibrigens auch durch Messungen anderer 
Forscher nach verschiedenartigen Verfahren nachgewiesen worden. Die ein
fachste Erklarung dafUr ist die, daB Rohrzucker hydratisiert ist, und zwar 
lassen sich Messungen zahlreicher Autoren nach verschiedenen Methoden iiber
einstimmend durch die Annahme deuten, daB Rohrzucker in verdiinnter Losung 
mit etwa 6 Molekiilen Wasser verbunden ist3 • Eine andere Behandlungsweise 
der Abweichungen von den idealen Gesetzen ist hierdurch natiirlichkeineswegs 

1 MORSE, Amer. Chern. J. Bd.45. S.600. 1911. 
2 R = 82,04 ems. Atm/Grad., V(l) = 18,016' 1,00138 = 18,041 ems. 
3 Siehe namentlieh SCATCHARD: J. Amer. Chern. Soc. Bd. 43, S.2406. 1921. Dort aueh 

weitere Literatur. DaB aueh Uberlegungen nichtthermodynamiseher Art die Hydratation 
des Rohrzuekers sieherstellen, ergibt sieh u. a. aus Arbeiten von EINSTEIN: Ann. d. Physik 
Bd. 19, S. :;01, 1906, tiber die Viskositat und von FREUNDLICH und SCHNELL: Z. f. physik. 
Chern. Bd. 133, S. 157, 1928, iiber die Oberflliehenspannung von Rohrzuekerlosungen. 
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ausgeschlossen. Bezeichnen wir mit Xl und X 2 nach wie vor die Molenbriiche, 
wie sie ohne die Annahme einer Hydratation berechnet werden, mit x~ und X; 
die bei Vorliegen einer solchen geltenden wahren Molenbriiche, und nehmen 
wir weiter an, daB die Aktivitat a1 gleich diesem wahren Molenbruche ist, 
so wird nach den Ausfiihrungen § 23, S. 436, wenn wir die Hydratations-

zahl 'Ph = 6 setzen Xh = __ X_2_ und a = Xh = I - Xh = I - --.!...2_ . Das 
'2 I - 6 x2 1 1 2 I - 6 X2 

gibt tiir kleine X 2 annaherungsweise a1 = 1- X 2 - 6x~. Die dieser Formel ent
sprechende Kurve ist in Abb. 84 gestrichelt eingezeichnet. Man sieht, daB die 
auf die Rohrzuckerlosungen beziiglichen MeBpunkte (+) nur noch ganz wenig 
unter ihr liegen1• 

14. Beispiel: Verteilung von Benzoesaure zwischen Wasser und Benzol. 

Dieses Anwendungsbeispiel fiir die Satze yom Verteilungsgleichgewicht 
(§ 20, S.349f.) ist insofernein komplizierteres, als Benzoesaure in Wasser und 
Benzol nicht im gleichen Zustand existiert, also ein konstantes Verhaltnis der 
Gesamtkonzentrationen im Verteilungsgleichgewicht nicht bestehen kann. In 
verdiinnten wasserigen Losungen ist die 13enzoesaure teilweise in Ionen disso
ziiert. In Benzol fant die elektrolytische Dissoziation weg, dagegen findct mit 
steigender Konzentration eine zunehmende Assoziation zu Doppelmolekiilen 
statt, die in Wasser bei hoheren Konzentrationen sicherlich auch vorhanden 
ist, aber bei den hier in Frage kommenden kleinen Konzentrationen ganz ver
nachlassigt werden darf. Nach dem NERNSTschen Verteilungsgesetz (lOa), § 20, 
muB also im Gleichgewicht ein konstantes Teilungsverhaltnis fUr die einzelnen 
Molekiilarten, z. B. fiir die Einfachmolekiile CeH5COOH bestehen. (,Streng
genommen gilt dieser Satz allerdings nicht fUr das Konzentrations-, sondern fiir 
das Aktivitatsverhaltnis. Wir konnen jedoch erwarten, daB die Aktivitats
korrekturen" fUr die neutralen Molekiilarten bei den gestellten Genauigkeits
anforderungen belanglos bleiben, solange wir Konzentrationen von etwa I molar 
nicht iiberschreiten, vgl. auch voriges und nachstes Beispiel.) Die Aufgabe, 
die vor einer Priifung des NERNSTschen Satzes an diesem Beispiel zu 16sen ist, 

1 Die prinzipiell wichtige Berechnung der Aktivit1l.t des Losungsmittels bei Solvatation 
des gelosten Stoffes sei hier noch etwas allgemeiner durchgefuhrt, wobei auch noch die 
Assoziation des Losungsmittels gleich mit berucksichtigt sei. Haben die Bezekhnungen 
Xl' X 2 und VA wieder die Bedeutung wie oben, und ist v .. die Assoziationszahl des Losungs
mittels, wie S. 436 definiert, so ist nach S. 437, Gleichung (23 a) und (24 a), die Aktivita.t 
des gelosten Stoffes in Annltherung fur kleine x2 gegeben durch 

l!2 = Xd2 = x 2 [I + (2 VA + I - V .. ) x2], 

d. h. es ist In/2 ~ (2 V .. + 1 - Vh) X2 • Benutzen wir nun die aus (21), § 14, gebildete 
Gleichung 

a In 11 a In 12 
(I-X2)-",--+ X 2 -",-- = 0, 

u %2 u X 2 
so folgt: 

Xt x, r X2 a In 12 J' X 2 1 2 In 11 = - -----d'-- dX2 ~- --- (2 VA + 1 -V .. ) dX2·~- -- (2'1'. + 1 -V .. ) X2' 
• 1 - X 2 X 2 I - X 2 2 
o 0 

Also ist 

a, = XIII = (1 - x 2) [1 - ~ (2 VA + 1 - V .. ) X;] ~ 1 -- X 2 - X~ (VA - V .. 2 I). 

Dabei ist die Integration sowohl wie auch die weitere Berechnung mit den fur x2 < 1 

erlaubten Abkurzungen durchgefuhrt. Wie man sieht, ergibt unsere Endformel mit VA = 6 
und v .. = I (fehIende Assoziation) den Ausdruck a1 = 1 - x2 - 6 xi, also denselben, den 
wir oben im Text berechnen. 
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besteht also in der Berechnung der wirklichen Konzentrationen der einzelnen 
Molekiilarten der Benzoesaure in heiden Phasen. 

Schreiben wir die auf die wasserige Phase bezogenen GroBen ohne Phasen
index, die ffir die Benzolphase geltenden mit einem Strich, und bezeichnet 
der Stoffindex 2a die Einfachmolekiile der Benzoesaure, so soll also 

(I) 

eine nur von Temperatur und Druck abhangige Konstante sein. (An Stelle der 
Molenbruche, die in (1) eigentlich stehen sollten, setzen wir. die ihnen fiir 
genugend kleine Konzentrationen proportionalen Kilogrammolaritaten m.) 1st 
nun im Wasser der Dissoziationsgrad IX, in Benzol der Assoziationsgrad (d. i. 
der Bruchteil eines Mols, der zu Doppelmolekiilen assoziiert ist) P', und .sind 
~ bzw. m~ die Gesamtkonzentrationen, berechnet unter der Annahme ein
fachen Molekulargewichts, so finden wir 1n2G = m2 (I -IX), m~G = m~ (I - P'). 
Also wird aus (I): 

ml_CI-{J' (2) 
m'- I-IX' 

1I 

Fiir nicht zu kleine Konzentrationen wird die Dissoziation im Wasser sehr klein, 
die Assoziation un Benzol ann1i.hemd vollstandig, also I - IX ~ I und P' ~ I. 
Wendet man die Massenwirkungsgleichung (§ 23, en)] auf die Assoziation der 
Benzoesaure im Benzol an, so wird: 

Konzentr. d. Doppelmolekiile = !{J'm~ = K' 
(Konzentr. d. Einfachmolekiile) 2 [m~ (I - fJ')]1 • 

Dann wird fiir sehr weitgehende Assoziation (I - P') proportional 1 , und _ ym' 
zwar gleich ~. V 2 ~, [nach Gleichung (5) fiir K' >- I], und wir erhalt~n aus 

(2) die Beziehung: m. = const = C .1ft. 
ym~ y 2K' 

Tabelle 9 gibt in den ersten beiqen Spalten die bei IOO C gemessenen zu
sammengehOrigen m2- und m~,.Werte und in der dritten Spalte zur Priifung des 

1 
abgeleiteten Zusammenhangs den Quotienten ~m2 • Man sieht, daB der Quotient 

m' 
2 

bei den hoheren Konzentrationen gut konstant wird. Der Vergleich der ersten 
und zweiten Spalte zeigt deutlich, wie mit wachsender Konzentration die fort
schreiteride Assoziation der Benzoesaure im Benzol die Verteilung der Gesamt
substanz auf die beiden Phasen fur das Wasser immer ungiinstiger werden laBt, 
was eben durch Gleichung (4) quantitativ erfaBt wird. 

Tabelle 9. 

ml ' 
flit 

m.(l-IX) S = [fIIt(l~")l' fIIt(l- .. ) m. y;;;: flit' 71=-,;sr-. 
0,00176 0,0059 0,0228 0,00146 0,000359 0,2458 
0,00230 0,0098 0,0233 0,00196 0,000394 0,2010 
0,00337 0,0194 0,0242 0,00295 0,000449 0,1521 
0,00461 0,0362 0,0242 0,00413 0,000472 o,II42 
0,00729 0,0893 0,0244 0,00666 

I 
0,000497 0,0746 

0,00995 0,1661 0,0244 0,00921 0,000510 0,0554 
0,01154 0,2246 0,0244 0,01072 0,000513 0,0478 

1 Messungen von HENDRIKSON: Z. f. anorg. Chem. Bd.I3, S. 73, 1897. 
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Begniigen wir uns nichtmit den gemachten vereinfachenden Annahmen, 
sondern wollen wir eine genauere Rechnung durchfuhren, so konnen wir r - lX 
als bekannt ansehen, da die Dissoziationskonstante der Benzoesaure in Wasser 
nach verschiedenen Methoden geniessen ist. In der vierten Spalte unserer 
Tabelle sind gleich die Konzentrationen der undissoziierten Molekiile in Wasser 
m2 (r -lX) aufgefiihrt. Wenn wir diese GroBen anstatt ~ in (4) einfiihrten, so 
willden wir einen weiteren Genauigkeitsgrad bei der Prufung des Verteilungs
satzes erzielen. Es wiirde sich dann aber zeigen, daB der so gebildete Ausdruck 

erheblich weniger konstant ware, als der einfache Ausdruck 172 . (Er steigt von 
r m ' o,orgo auf 0,0228.) 2 

Es ist nun aber noch notig, an Formel (4) eine weitere Korrektur anzu
bringen, namlich die Annahme r - f/ ~ r bzw. K'> r fallen zu lassen. Wir 

o,»~----~--~r---~ 
erhalten dann eine Gleichung, die uns gestattet, die 
Assoziationsgrade {:J' bzw. die Assoziationskonstante 
K' der Benzoesaure in Benzol zugleich mit der Ver
teilungskonstanten C aus unseren Messungen tu er· 
mitteln. Zu diesem Zwecke losen wir die p' mit K' 
verkniipfende Massenwirkungsgleichung (3) nach p' 
auf und erhalten: 

7J 

t 
o,20r---~~----4-----4 

O,wr-----+---~4-----~ 

QOO~~~~ __ ~~~~ 
, 0,0003 0,00011 

Abb. 85. Prilfung des NERNSTschen 
Verteilungssa tzes an Benwesiure in 

Wasser und Benzol. 

r - p' = +,(Vr + 8K'm~ - r). 
4 m2 

Es wird also nach (2): 

C = m2 (I --:-~)~ 4 K' 
VI + 8K'm~-I 

Umformung ergibt: 

[ms (I _(X)]2 • zK' + m. (1 -lX) _ C = 0 
m' C m' , 

2 ~ 

(5) 

(6) 

eine Gleichung, die mit [m2 (r -lX)]2. ~, = g und m2 (r -lX) • ~, = 1] eine 
2 2 

Gerade im g-r;-Diagramm bestimmt. In Spalte 5 und 6 der Tabelle 9 sind 
die g und 1J tabelliert, Abb. 85 zeigt das g-r;-Diagramm mit den eingetragenen 
MeBwerten und der besten hindurchgelegten Geraden. Man findet daraus 
C = o,6g, K' = 42r. Der reziproke Wert von K', die Dissoziationskonstante 

der Benzoesauredoppelmolekiile in Benzol, ergibt sich zu 2,38. ro-3 • V C , 
zK 

der Ausdruck, der nach der einfachen Formel (4) anniiherungsweise gleich 

V~~ sein sollte, ist dann 0,0238. Fur die verdiinnteren Benzollosungen er-
m' 

2 
geben sich mit K' = 42r nach (5) nichtassoziierte Anteile r -, bis iiber t der 

Gesamtmenge. Es zeigt sich daraus, daB die erste Anniiherung r _ P' = Y I • 
zm'K' 

mit der zunachst gerechnet wurde, nur sehr roh ist, und daB die gute Konstanz. 
der dritten Sp.lte in Tab. 9 einer zufalligen Kompensation der beiden gemachten 
Vernachlassigungen zugeschrieben werden muB. Man wird freilich einwenden, 
daB die mit zwei frei wahlbaren Konstanten ausgestattete Formal (7) nach 
Abb.85 durch die Versuchsresultate nicht in zwingender Weise gefordert wird, 
und daB von einer sicheren Bestatigung der gemachten Ansatze somit bei diesem 
Beispiel nicht gesprochen werden kann. Erst wenn der Wert von K' durch 
Messungen anderer Art, z. B. Bestimmung der Gefrierpunktserniedrigung von 
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Benzoesaure-Benzol-Losungen, die aber bisher noch nicht mit geniigender Ge
nauigkeit ausgefiihrt wurden, gestiitzt werden .wiirde, konnte man von einem 
sicheren Giiltigkeitsnachweis des NERNsTschen Verteilungssatzes in diesem Fane 
sprechen. 

Natiirlich gibt es einfachere Fane in geniigender Zahl, in denen eine zu
verlassige Priifung des NERNsTschen Verteilungssatzes angestellt werden konnte. 
Trotzdem schien gerade dieses Beispiel mit seiner Verquickung von zwei Homogen
und einem Heterogengleichgewicht besonders lehrreich und seine Aufnahme in 
diese Sammlung daher gerechtfertigt. 

IS. Beispiel: Wasserige Essigsaure-Natriumacetat-Liisungen. 

Flir den Dissoziationsvorgang einer schwachen Saure yom Typ der Essig-
saure: 

HS~H++ S-

(wo HS die undissoziierte Saure, S-das Saureanion bedeutet) wird man viel
fach, wie in § 23, S. 419 [Gleichung (IIa)], ausgefiihrt, einen Massenwirkungs
ausdruck der Form: 

(I) 

konstant, d. h. bei gegebener Temperatur, gegebenem Druck und Losungsmittel 
von der Gesamtkonzentration der Saure unabhangig finden, jedoch nur solange 
die "Ionenstarke" der Losung (s. S. 428, Anm. 3) so klein ist, daB die elektrische 
Aktivitatskorrektur klein bleibt. Allgemein, .bei beliebigen Konzentrationen und 
Ionenstarken, kann man nur die Konstanz des Ausdrucks: 

a +·a -K _oH .s ,,-
~HS 

(2) 

erwarten. In verdlinnten Losungen werden sich vor aHem die Aktivitaten der 
Ionen von deren Konzentrationen durch einen "elektrischen" Aktivitatskoeffi
zienten nach DEBYE-HuCKEL [§ 23, (20)] unterscheiden, dessen Logarithmus 
der Quadratwurzel aus der Ionenstarke proportional ist, ferner durch "chemische" 
Aktivitatskoeffizienten und zweite Naherungen des elektrischen Gliedes, deren 
Logarithmen nach § 23, S. 438, der Konzentration selbst proportional gesetzt 
werden konnen. Flir die Aktivitatskoeffizienten von ungeladenen Molekiilen 
(hier HS) kommen nur Glieder der letzteren Art in Frage, die man vielfach 
vernachlassigen kann. In solchem FaHe darf man also flHS in weitem Konzentra
tionsbereich durch cHS ersetzen. Flihren wir unter dieser Voraussetzung die 
Konzentrationen und Aktivitatskoeffizienten in (2) ein, so erhalten wir: 

cH + ·/H + ·cs-·ts- cH + ·cs-·t;' 
K,,= 

cHS . cHs 

wenn wir noch, wie frliher (§ IS, S. 298 und § 23, S. 430), statt dereinzelnen Aktivi
tatskoeffizienten einen mittleren Ionenaktivitatskoeffizienten I± benutzen. Nach 
den Ausfiihrungen von § 23, S. 430 und 438, ist nun das DEBYE-HuCKELsche 
Glied von log I±, wenn wir die Zahlenwerte einsetzen und die "Ionenstarke" 
t r = !.I ci z; als KonzentrationsmaB anwenden (die Summe liber aHe Ionen-· 
arten erstreckt), in Wasser bei200 C bei groBer Verdlinnung gegeben durch 
- 0,500 V t r . (Betrachten wir eine Losung, in der die Saure HS als einziger 
Elektrolyt enthalten ist, so ist speziell !r = cH + = cs-, also gleich der Kon
zentration des dissoziierten Anteils c2 • tX, wenn wir mit C2 die Gesamtkonzentration 

Sc;hottky, Thennodynamik. 38 
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der Saure. mit fX den Dissoziationsgrad bezeichnen.) 1m ganzen erhalten wir 
dann aus (I) und (3): 

10gK.=logK.-I,oo Yir+ Br. (4) 

tiber die individuelle Konstante B ist theoretisch nur wenig Sicheres bekannt (vgl. 
§ 23, S.438f.). Jedenfalls zeigt Formel (4), daB, solange wir das in r lineare Glied 
vernachlassigen konnen. Zusatz eines Neutralsa1zes (VergroBerung von r) auf 
Essigsaure dissoziationserhOhend wirken muB, denn (das variable) Ko w1i.chst mit 
wachsendem r immer mehr fiber (das konstante) K., den Wert. dem es bei ver
schwindend kleiner lonenstarke zustrebt, hinaus, was nach (I) gleichbedeutend 
ist mit einer Zunahme des dissoziierten Anteils auf Kosten des undissoziierten.· 

Wir wollen diese Voraussage nachprfifen an Messungen. die COHN. HEYROTH 
und MENKINI an Essigsaure-Natriumacetat,.Mischungen ausgefiihrt haben. Sie 
bestimmten die Wasserstoffionenaktivitaten s01cher Losungen durch Messungen 
elektromotorischer Krafte, woriiber z~chst noch Einiges zu sagen ist. Alle 
derartige Bestimmungen gehen auf Messung der EMK von H+-Ionenkonzentra
tionsketten zuriick. Hat man die Potentiale, die an Fliissigkeitsgrenzflachen 
ihren Sitz haben, eliminiert, so entspricht nach § 20, S. 356 der elektrische 
Arbeitswert E·.F einer solchen Kette einfach der Differenz der f-Werte der 
beiden Losungen, es ist also, wenn wir diese mit einem bzw. zwei Strichen be
zeichnen, das Aktivitatsverhaltnis des H+-Ions in ihnen gegeben durch: 

In 9k+ _ E,F 
9a+ - RT' (5) 

Kennt man nun die Aktivitat in der einen :{..osung (man nehme z. B. an, es sei 
eine HuBerst verdiinnte HCI-Losung, in der die Aktivitat gleich der Konzentration 
gesetzt oder nach der DEBYE-H UCKELSchen Grenzformel berechnet werden 
kann), so kann man die H+-Aktivitat in der anderen durch eine EMK-Messling 
und Anwendung von (5) ermitteIn. In praxi kombiniert man die Wasserstoff
elektrode, ffir deren Elektrolyten man die ~+ zu bestimmen wiinscht, mit ge-
wissen bequem herzustellenden Bezugselektroden, die ein ffir allemal an einer 
Wasserstoffelektrode bekannter H+-Aktivitat geeicht wurdenll. Die GroBen 
-log !lH+ sind unter der Bezeichnung .. PH" oder .. Wasserstolfexponent" bekannt 
und viel gebraucht. 

Aus den nach diesem Verfahren gefundenen Wasserstoffionenaktivitaten der 
Essigsaure-Acetat-:Mischungen kann man die Wasserstoffionenkonzentrationen 
berechnen, wenn die zugehorigen Aktivitatskoeffizienten bekannt sind. Diese 
wurden von verschiedenen Autoren fiir andere Losungen, z. B. von Salzsaure, be
stimmt, und man kann deren Werte iibernehmen, wenn man ,annimmt, daB in 
Losungen von geniigend kleiner Ionensta.rke die Aktivitatskoeffizienten nur von 
dieser, nicht aber von der Art der anwesenden lonen bestimmt werden. Sicher
lich trifft diese Annahme nur in erster N1i.herung zu, doch wird sie nur kleine 
Fehler in cH + bedingen3. Zur Berechnung von Ke nach (I) fehlt alsdann nur noch 

1 J. Amer. Chem. Soc. Bd. 50. S. 696. 1928. 
B DaB in WiIklichkeit der AnschluB an Losungen genau bekannter H+-Aktivitll.t. z. B. 

an lI.uBerst verdiinnte HCI-LOsungen. aus experimentellen Griinden noch nicht ganz sicher
gestellt ist. tut hier nichts zur Sache. Es konnten infolge der hier noch bestehenden Un
sicherheit aIle bisher iiberhaupt gemessenen {I + -Werteum einen kleinen konstanten 
Faktor falsch sein. H 

a Die DEBYE-HiicKEL schen Grenzformeln reichen in dem hier betrachteten Konzen
trationsgebiet nicht mehr aus und ihre Erweiterung auf konzentrierte LOsungen ist. wie 
wir in § 23. S. 432 ff. sahen. infolge ihrer Kompliziertheit zahlenmll.Big noch zu unsicher. so 
daB die Fehler des hier eingeschlagenen experimentellen Verfahrens in Kauf genomm·en 
\Verden miissen. 
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Cs- und CHS . Die Acetationen stammen groBtenteils von dem (vollstandig disso
ziierten) Natriumacetat, dessen Konzentration (cs) durch die Herstellung der 
Losung gegeben ist, und zum kleineren Teil aus der Essigsaure. Es ist also 
cs- = c3 + CH+, da ja jedem H+-Ion ein S--Ion korrespondiert, vorausgesetzt, 
daB die durch die Eigendissoziation des Wassers gebildeten H+-Ionen nicht ins 
Gewicht fallen, was bei den hier betrachteten Konzentrationen gar nicht in Frage 
kommt. cHS ist, unter der gleichen Voraussetzung, gleich c2 - cH +, wenn mit 
C2 die Totalko,nzentration der Essigsaure bezeichnet wird. 

Der Gang' der Rechnung werde an einem Zahlenbeispiel erlautert. An einer 
Losung, die C2 = 0,072 Mol Essigsaure und c3 = 0,008 Mol Natriumacetat im 
Liter enthielt, wurde log ~H+ ZU - 3,746, also '!H+ zu 0,000179 ermittelt. Die 
Ionenstarke dieser Losung ist !r=!.Icizi =-1 (cNa+ + cs- + cH +) =t(0,008 
+ 0,00818 + 0,00018) = 0,0082 (indem wir fiir cH + mit fiir diesen Zweck geniigen
der Genauigkeit aH + einsetzen). Der mit.tlere Ionenaktivitatskoeffizient einer 
HCI-Losung von dieser Ionenstarke ist, wie im tibeinachsten Beispiel gezeigt 
wird, 0,913. Dbernehmen wir diese Zahl auch auf unsere Losung, so ist 

9H+ cH + = -- = 0,000196. Dann wird also nach (I): 
.0,913 

"U 0,000196 • 0,00820 _" 
no = = 2 24' 10 ". 

0,0718 ' 

Abb.86 zeigt die nach den Messungen der genannten Autoren in dieser 
Weise berechneten log Ko-Werte aufgetragen gegen die Wurzel aus der Ionen-

-~8~--------+---------~---------r---------1 

o 0,1 0,2~ zT o,J 0,'1 
Abb. 86. Anstieg der Dissoziationskonstante mit der Jonenstilrke in EsslgsAure

Natriumacetat·Mischungen. 

starke. Man sieht, daB die log Ko fUr kleine Ionenkonzentrationen in der Tat 
in eine Gerade einlaufen, die unter dem von Gleichung (4) geforderten Neigungs
winkel ansteigt. Der Grenzwert fUr verschwindendes r ist - 4,735, entsprechend 
K" = 1,84 '10-5 . An dem zahlenmaBig durchgefiihrten Beispiel sei auch im 
Einzelnen aufgezeigt, wie der Acetatzusatz die Dissoziation der Essigsaure und 
damit CH+ beeinfluJ3t.. Watekein Acetat zugesetzt, so ware die Essigsaure in 
0,072 molarer Losung nach (I) mit Ko = 1,84' 10-11 zu 1,59 % dissoziiert, d. h. 
cH + ware gleich 0,072' 0,0159 = 0,001 14. Setzt man nun 0,008 molar Acetat 
zu und sieht zunachst die Ionenkrafte als nicht vorhanden an, d. h. rechnet 
wiederum nach (I) mit Ko = 1,84' IO-II, sO erhalt man cH + = 1,62 . IO-4I, also 
eine Zuruckdrangung der Dissoziation durch den gleichionigen Zusatz urn fast eine 
Zehnerpotenz. In Wirklichkeit ergibt sich aber, wie wir sahen, cH + = I,(}6. 10-41, 

also eine 20 proz. Steigerung infolge der Wirksamkeit der Ionenkrafte. 
38• 
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16. Beispiel: Beeinflussung der Hydrolyse von Salzen dreiwertiger Basen .durch Zugabe von 
Neutralsalzen. 

1m folgenden soll noch an einem weiteren Beispiel gezeigt werden, wie ein 
chemisches Gleichgewicht durch Anderung der Ionenstarke einer Losung ver
schoben wird. Es handelt sich urn die Hydrolyse von Salzen dreiwertiger Basen. 
Stoffe wie Chrom-, Eisen-, Aluminiumhydroxyd gehoren nicht zu den st?rken 
Basen, ihre Salze werden also nach den Ausftihrungen in § 23, S. 425, in wasseriger 
LOsung hydrolysieren, in ahnlicher Weise, wie etwa NH,Cl in Losung teilwei~'e 
nach . 

oder 
NH,Cl + H20 -~ NH,OH + HCI } 
NHt -~ NHa + H+ (a) 

in Base und Saure zerfallt, so lange, bis sich das Hydrolysegleichgewicht einge
stellt hat, fUr das die in § 23 aufgestellten Formeln gelten. Del' jetzt betrachtete 
Fall ist durch die Dreiwertigkeit del' Basen und durch die Tendenz ihrer Ionen 
zur Komplexbildung etwas komplizierter; es kommen 3-, 2- und r-wertige Cr
lonen in Betracht. Sieht man jedoch von stark alkalischen Losungen ab, ~ 0 

handelt es sich praktisch nur urn die erste Hydrolysenstufe, die man durch 
folgende chemische Formel darstellen kann: 

[ J+++ [OH J++ + Cr(H20)8 .= Cr(H20 h + H . (b) 

DaB diese Komplcx:cnen tatsachlich in der Losung vorliegen, wollen wir hier 
als durch chemische und physikochemische Untersuchungen sichergestellt hin-
nehmen. Das Hydroxo-Ion [Cr~:'oJ++ ist eine schwache Base, deren geringe 

Neigung, gemaB [Cr~~o).r+ + H 20 -~ [Cr(H20)6J+++ + OH- zu reagieren, 
eben die Ursache daftir ist, daB das Gleichgewicht (b) soweit nach derrechten 
Seite del' Reaktionsgleichung verschoben ist, daB die Losung schwach sauer 
reagiert, ahnlich wie die geringe Tendenz von NH3 , in NH, + tiberzugehen, 
zur Folge hat, daB eine NH,Cl-Losung durch Einstellung des Glcichgewichts (a) 
schwach sauer reagiert. 

BRONSTED1 hat nun auf die vollige formale Analogie der Reaktion (b) mit 
del' Dissoziationsgleichung einer Saure aufmerksam gemacht und direkt vor
geschlagen, jeden Stoff als "Saure" zu bezeichnen del' H+-Ionen abzugeben 
vermag, gleichviel ob er, wie das [Cr(H20)6J+++-Ion oder das NH, +-Ion [das 
ja, wie in Gleichung (a) angegeben, nach NH, + ~ NH3 + H+ dissoziieren kannJ 
geladen oder wie das Essigsauremolektil CHaCOOH ungeladen ist. Entsprechend 
ist dann als "Base" jeder Stoff zu betrachten, del' H+-Ionen aufzunehmen ver-
mag, alsodas [Cr~~O).1++ -Ion ebe~so wie NH3 und CH3COO-. Wir wollen uns 
diesel' Anschauung hier anschlieBen, denn sie gestattet uns, un sere Aufgabe in 
einer bequemen und zugleich sehr instruktiven Analogie zum vorigen Beispifl 
zu behandeln. 

Wir kommen also dazu, unsere durch Gleichung (b) reprasentierten 
Hydrolysereaktionen (die sich nattirlich ebenso fUr das lFe(H20)6J+++- und 
(AI(H20)6J+++-Ion, aber auch fUr etwas andel'S gebaute Ionen wie [Co~:~~.rf-+ 
usw. formulieren laBt) als Sonderfalle der allgemeinen Sauredissoziationsglcichung:' 

S~B+H+ 
Saure Base 

1 Rec. Trav. chern. Pays-Bas Bd. 42, S. 718, 1923; J. Physic. Chern. Bd. 3D, S. 777, 1926; 
Ber. Bd. 61. S. 2049, 1928. 
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zu betrachten, in der den Molektilen der "Saure" S wie der "Base" B ganz be
liebige Ladungen jeglichen Vorzeichens Zs und ZB zugeschrieben werden konnen, 
die durch die Beziehung: 

ZS=ZB+I (I) 

verknupft sind. (In dem soe ben besprochenen Fall der Essigsaure war Zs = 0, 

ZB = - 1.) Dieses verallgemeinerte Schema liefert anstatt der Gleichung (3) 
des vorigen Beispiels die Beziehung: 

oder, mit (I), Beispiel IS: 

log Ka = log Kc + log IB + log IH+ -log Is' 

Nun ist, wie wir durch Vergleichung der Formeln (17) und (20), § 23, S. 428 
und 429 (welch letztere auf einwertige Ionen spezialisiert ist) sehen konnen (vgl. 
auch S. 593), der Aktivitatskoeffizient eines z-wertigen Ions in wasseriger Losung 
bei 20° C in der Grenze gege ben durch: 

log/= -0,500.z2Vtr; 
also wird 

log IB + log IH+ -log Is = - 0,500Ytr (z1 + I - z~) = 0,500 , 2ZB Vir 

[bei Berucksichtigung von (I)l. Wenn wir noch ein lineares Glied hinzunehmen, 
wird aus (3): 

log Ka = log lie + ZBYtr + Br. 

(Bei Temperaturen, die von 20° C wesentlich abweichen, ist vor dem Wurzelglied 
natiirlich noch ein von I abweichender Zahlenfaktor zu beachten.) 

Man sieht, daB (4), Beispiel IS, nur ein Spezialfall von (4) ist mit ZB = - I. 
1m FaIle der NHt-Dissoziation (z B = 0) soUte das Wurzelglied verschwinden, 
ein EinfluB von Salzzusatzen auf die Sauredissoziation des NHt-Ions und damit 
auf das Hydrolysegleichgewicht von Ammonsalz16sungen sollte also bei kleineren 
Konzentrationen nicht bestehen. Der innere Grund daflir liegt darin, daB Zahl 
und Wertigkeit der geladenen Teilchen durch diese Dissoziation nicht geandert 
wird. Bei der Sauredissoziation cines dreifach geladenen A quoions , wie des 
Hexaquochromiions, ist aber Z B = + 2, d. h. VergroBerung von r verkleinert 
K e , stabilisiert also die dreifach geladenen Ionen und verringert die Hydrolyse. 
Vnd zwar letzten Endes deswegen, weil ein dreifach geladenes Ion ein negativeres 
elektrisches Zusatzglied zum thermodynamischen Potential der Losung gibt, als 
ein doppelt- und ein einfachgeladenes Ion zusammen (wegen des Auftretens von 
Zi2 in (17), § 23, S. 428; 3 2 ist grotier als 22 + 12). 

Wir haben also hier den Fall vor uns, daB die DEBYE-HuCKELsche Theorie 
fur formal ganz ahnliche Vorgange dem Vorzeichen und dem Betrage nach ver
schiedene Beeinflussung durch den Totalsalzgehalt der Losung (genauer: die 
Ionenstarke der Losung) vorhersagt, denn im FaIle der Essig.:;auredissoziation 
solI, wie wir schon bestatigt fanden, log Kc in der Grenze mit Vir ansteigen, 
im FaIle der [Cr(Hp)6J+++-Dissoziation aber mit 2Ytr atfallen. Eine Be
statigung auch dieser Voraussage ware also ein besonders schoner Beleg flir den 
groBen Wert dieser Theorie. BRONSTED und seinen Mitarbeitern 1 ist es gelungen, 

1 BRONS'fED und KING: Z. f. physik. Chern. Bd. 130, 5.699, 1927; BRONSTED u. VOLQ

VARTZ: ebenda Bd. 134, S. 97, 1928. 
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die Forderung der Theorie fUr die "Sauredissoziation" oder die Hydrolyse drei
wertiger Aquoionen nachzupriifen. 

Es war zu diesem Zweck notig, die wahren Ionenkonzentrationen cs ' cB 

und cu + in den untersuchten Losungen zu ermitteln, urn den Ausdruck Ke be
rechnen zu konnen. Dies geschah in den meisten Fallen durch Messung von 
Wasserstoffionenkonzentrationen mit Hilfe von durch H+-Ionen katalytisch 
beeinfluBbaren Reaktionen. Es kann hier nicht darauf eingegangen werden, 
wie experimentell nachgewiesen wurde, daB die Reaktionsgeschwindigkeiten in 
diesen Fallen tatsachlich ein MaB der Wasserstoffionenkonzentrationen sind, bzw. 
wie andere Einfliisse auf die Reaktionsgeschwindigkeiten rechnerisch oder experi
mentell ausgeschaltet werden konnten. Die Ubereinstimmung der mit Hilfe 
verschiedener katalysierter Reaktionen gewonnenen Werte beweist, daB tat-

-~'~---------r----------~------~-'----------, 
log/(c 

t 
-~or-~~~L-~----------~--------~----------~ 

~-._1./-, 2 ~---------+----"""",,----+-----------1r-----ii'------t 

o 0,1 0,2 __ Vir' 0,3 
2 . 

Abb.87. Abfall der Dissoziationskonstante des Hexaquochromi-Ions mit anstt'igendcr IonensUirke. 

-~7~--------'---------'----------r---------, 
log/(C 

t 
-5,8r---~~--_t----------+-----------~--------~ 

-6.1r---------+---------~~~----~--------~ 

-~2r----------t----------+-----~--~~~------~ 

-63~------~~--------~----~~~~--------~ • 0 0. 1 o,t,I 
Abb. 88. Abfall der Dissoziationskonstante des Aquopentamminkobalti-Ions 

mit ansteigcnder Ionenstarke. 

sachlich die cu+ richtig ermittelt wurde. Kennt man noch die gesamte urspriing
lich zugegebene "Saure"-Konzentration C2 • so sind auch Cs und cB bekannt (es 
ist cB = cH +, soweit nicht noch anderweit H+-Ionen der Losung zugegeben 
wurden, und Cs = c2 -- cB ). Damit sind alle Daten zur Priifung der Gleichung (4) 
gegeben, wenn noch die Konzentrationen der sonstigen etwa vorhandenen Ionen
arten, diezurVariation vonrzugesetzt werden, bekannt sind. Abb.87und88geben 
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die so fUr die Sauredissoziation des [Cr(H20)6J+++ -Ions und des [Co:::~.)J+++
Ions gefundenen log K.,-Werte wieder, aufgetragen gegen die Wurzel aus der 
lonenstarke der jeweils benutzen Lasungen. Die Geraden sind die der theore-
tischen Grenzneigung - 2 V! r entsprechenden. Man sieht, daB die Kurven, 
urn die sich die MeBwerte scharen, fUr kleine lonenstarken tatsachlich in diese 
Geraden einmlinden. Ein Vergleich mit der flir die Essigsauredissoziation gelten
den Abb. 86, die im gleichen MaBstab wie 87 und 88 gezeichnet ist, zeigt aufs 
deutlichste den groBen Unterschied dieser FaIle, der von der Theorie in der Grenze 
richtig erfaBt wird. Die Abweichungen von der Grenzgeraden erfolgen in allen 
drci Fallen in dem Sinne einer Verkleinerung des elektrischen Aktivitatseffektes, 
also so, als ob "Hydratations"-, "DK"- oder "lonenradiuseffekte" liberwiegenden 
EinfluB hatten (vgl. § 23, S.433-438). Man ist allerdings zur Zeit noch weit da
von entfemt, bei so1chen komplizierten Systemen genaueren theoretischen Ein
blick in die zu erwartenden Abweichungen von den Grenzgesetzen zu haben. 

17. Beispiel: Aktivitat wasseriger HCI-Losungen. 
a) Bestimmung der Aktivitat aus EMK-Messungen. Nach § 20, S. 353ff. kann 

die Aktivitat einer binaren Elektrolytlasung sehr exakt bestimmt werden durch 
EMK-Messungen an Ketten, bei denen die beiden lonen des Elektrolyten gleich
zeitig an den beiden Elektroden in die Lasung libergehen oder diese verlassen. 
Betrachten wir z. B. das Element: 

(Pt)H2/HCI-Losung/ AgCl, Ag, 

d. h. ein Element, das aus einer wasserstoffumspiilten Platinelektrode und einer 
mit Chlorid bedeckten Silberelektrode zusammengesetzt ist, mit einer HCI
Lasung (die Konzentration betrage mz Mol pro Kilogramm Wasser) als Elektro
lyten, so ist der sich in ihm freiwillig abspielende stromliefemde ProzeB: 

.~ H2(g) + AgCI(s) -~ Ag(s) + HCI(aq) 
bzw. 

·~H2 + AgCI-~ Ag + H+ + CI-. 

Der Vorgang an der linken Elektrode (dem negativen Pol des Elements) ist also: 

iHz+ $-~H+, 

der an der rechten Elektrode (dem positiven Pol): 
AgCI + e -~Ag + Cl-. 

Die Arbeit, die bei dem Gesamtvorgang zugefiihrt wird, laBt sich schreibeR: 

~ = fl(Ag) + fl HC1 - ! fl(H.) - fl(AgCl). (I) 

Flir flHCl kannen wir einsetzen i!HCl + R T . In !lHCl oder i!HCl + 2 R T . In {l ± ' 
wenn {Z±die mittlere Aktivitat der H+- und Cl--Ionen bezeichnet. Die elektro
motorische Kraft E derartiger Zellen, die sich nur durch die Konzentration der 
Salzsaure unterscheiden, wahrend der Druck des Wasserstoffs liber der Platin
ele ktrode ungeandert bleibt, wird sich also, gemaB der Beziehung - ~ = z,FE 
(das Minuszeichen erklart sich daraus, daB ~ die zugefiihrte Arbeit, z.FE aber 
die abgege bene ele ktrische Energie bedeutet; z ist gleich I, da beim Ablaufen 
des Vorgangs an jeder Elektrode ein Aquivalent lonen umgesetzt wird) und 
Gleichung (I) ausdrlicken lassen durch: 

2RT 
E=E-ylnf!± ' (2) 

entsprechend Gleichung (13), § 20. Durch Einfiihrung des mittleren lonen~ 
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II 
aktivitatskoeffizienten I± = ~ (wir benutzen hier als Bezugszustand der Losung 

mz 
nicht die idealisierte Molenbruchkonzentration 1, sondem die idealisierte Kilo
grammolaritat 1; m+ und m_ sind bei binaren vollstandig dissoziierten Elektro
lyten gleich mB) erhalt man: 

2RT 2RT 
E+y.lnmB=E--pln/± (3) 

entsprechend Gleichung (13a), § 20. In der Grenze fur kleine Konzentrationcn 
wird nach § 23, S. 430 und 438, In I ± proportional - V mB; ist uns also der Ausdruck 
auf der linken Seite unserer Gleichung (3) durch Messungen fUr mehrere Kon
zentrationen ,mB bekannt, so brauchen wir seine Werte nur gegen Vm2 in ein 
Koordinatensystem einzutragen, urn eine Kurve zu erhalten, die bei kleinen m2 

geradlinig wird und unter einem durch die DEBYE-HuCKELschen FormeIn ge
gebenen Winkel beim Werte E auf die Ordinatenachse trifft. Eine so1che Kon
struktion liefert also mit einem Schlage die Grund-EMK E und die t± fur jede 
Konzentratioh. 

Wir wollen diese Methode anwenden auf sehr genaue Messungen, die NOYES 
und ELLISl, LINHART2 und SCATCHARD3 an der Wasserstoff-Silberchlorid-Kette 
bei Atmospharendruck des Wasserstoffs ausgefiihrt habetl. Da ihre MeBtempe
ratur 25° C war, ist der Faktor des DEBYE-HucKELSchen Ausdrucks fUr log I± 
[mit ir als KonzentrationsmaB] 0,505. Mit R = 0,8309 Joule/Grad, T = 298,2, 
.F = 96494 Coulomb ergibt sich: 

E + 0,II83 log mz = E - o,II83 log I± ' 
und als Grenzgesetz: 

E + o,II83 log m2 = E + 0,0597 k . 
Fiir einige Fille besonders hoher Verdunnung seien die Zahlen hier tabelliert 
(Tabelle 10). Spalte 1 und 2 enthalten die m2 und die zugehorigen gemessenen 
elektromotorischen Krafte E, Spalte 3 den Ausdruck der linken Seite unserer 
Gleichung (4 a), Spalte 4 das Glied 0,0597· k, Spalte 5 das durch Substraktion 
von Spalte 3 und 4 erhaltene E. Die Messungen stammen von LINHART. Man 
sieht, daB die E-Werte fUr kleine m2 urn den Wert 0,2224 pendeIn. 

Ta belle 10. 

.... E E + O,Il83 • log .... 0,OS97· vm. E 

0,000136 0,6805 0,2231 0,0007 0,2224 
0,000242 0,6514 0,2236 0,0009 0,2227 
0,000483 0,6161 0,2238 0,001 3 0,2225 
0,001000 0,5791 0,2242 0,0019 0,2223 
0;004826 0,5002 0,2262 0,0041 0,2221 
0,00965 0,4658 0,2274 0,0059 0,2215 

Bei groBeren Konzentrationen kann Formel (4a) nicht mehr gelten; urn hier 
die Verhaltnisse darzustellen, tragen wir den Ausdruck E + 0,II83 • log m2 

gegen ym; auf (Abb. 89). Man sieht, wie sich die Kurve bei kleinen Konzentra
tionen der Geraden der Gleichung (4a) anschmiegt, daB sie aber bei grof3eren 
rna-Werten von dieser Geraden nach unten abweicht, ja sich nach Durchlaufung 
einesMaximums der Abszisse wieder zuwendet. Ein so1ches Verhalten wurde 

1 J. Amer. Chem. Soc. Bd.39, S.2532, 1917. 
I ebenda Bd. 41, S. II75, 1919. 
8 ebenda Bd.47, S.641, 1925. 
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positiven, in der Grenze der Konzentration proportionalen Gliedern im Ausdruck 
fUr log I± entsprechen, wie sie in § 23, S. 433ff. besprochen wurden. Bei Vm2 > 1,3 
wird log l± positiv, also I± groBer als I. 

Die im Beispiel 15 benotigte Aktivitat des Wasserstoffions in einer 
Losung der Ionenstarke 0,0082 konnen wir unserer Abbildung entnehmen, wenn 
wir die Wasserstoffaktivitat mit der mittleren Ionenaktivitat ~± identifizieren. 
(1m Bereich der DEBYE-HuCKELschen Grenzformel, in dem wir uns mit diesem 
Wert der Ionenstarke fast noch befinden, trifft diese Annahme sieher zu; weiter
hin werden im allgemeinen Verschiedenheiten auftreten, deren AusmaB noch 

E to,11lJ3· /ogm2 

t 
o,2~r--------r----~---------------r--------------' 

Abb.89. Zur Bestimmung der Aktivitiit wiisseriger Salzsaure auS EMK-Messungen. 

ungewiB ist.) Die Ionenstarke ist bei I-I -wertigen Elektrolyten gleich der 
Molaritat. Wir finden in der Abbildung fur Vm2 = VO,0082 = 0,0905: 

E + 0, II 83 log m2 = E - 0, II 83 log I ± = 0,2271, also log I ± = 0,2224 -; 0,2271 
O,II 3 

= - 0,0397,1+ = 0,913. In dieser Weise konnen wir fUr den ganzen untersuchten 
Konzentrationsbereich die IrWerte berechnen und tabellieren. Man findet, daB 
diese sich bis m2 = 0,10 hinauf durch 

log I± = - 0,505' ¥m2 + 0,63 m2 (5) 
wiedergeben las;;en (s. S. 439). 

b) Bestimmung der Aktivitat aus Gefrierpunktsmessungen. Wir wollen die 
so erhaltenen Aktivitatskoeffizienten vergieichen mit denjenigen, die aus Ge
Irierpunktsmessungen an wasserigen HCl-Losungen von RANDALL und VANSELOW1 

berechnet werden konnen. Nach § 20, Gieichung (3) und (3c), sowie Gleiehung 
(3) und (3 a) des 13. Beispiels hangt der Aktivitatskoeffizient des Wassers (Stoff I) 
in einer verdunnten Losung bei 6° C mit der Gefrierpunktserniedrigung d:f, 
die dieser Losung eigentumlich ist, zusammen nach: 

A(1) 
In a1 = -'--m2' d:f = - 0,009690' .:1:f. (6). 

R{f 

Die nach dieser Formel aus den Gefrierpunktsmessungen bestimmten Weite 
von a1 konnen bei kleinen Konzentrationen auch fUr 25° C ais gultig angesehen 

werden, da nach (17), § 14, 0 ~;.al = - RtrJ;Z ist und to1 erst fur eine ca. 1/2 molare 

HCl-Losung den Wert I cal erreiehen durfte. Bis zu dieser Konzentration kann 
sieh also a1 von 0 bis 25° C nur urn ca. 1/100 Ofo andern. 

Zur Berechnung der ~2 oder I± aus den zugehorigen a1 steht uns Gleichung 
(18), § 14, zur VerfUgung: 

Xl' dIn a1 = - X 2 ' dIn l!2' 

1 J. Amer. Chern. Soc. Bd. 46, S. 2418, 1924. 
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Diese gibt, mit Berucksichtigung von ~ = 55.5 1 und von Formel (6), 
XI ms 

dIn (l2 = 5~51. 0.00g6go. d (,1:1). 
2 

Es ist naturlich angangig, durch ein graphisches oder numerisches Verfahren 
diese Funktion zu integrieren und so zu jedem m2 aus dem zugehorigen ,1:1 den 
Wert von Inl!2 = zlnl!± = zln (m2 /±) zu ermitteln. Man wird sich praktischer
weise dazu des im Buche von LEWIS und RANDALL, Kapitelz3, beschriebenen 
Verfahrens bedienen. 1m vorliegenden Falle, wo fUr lnl ± eine Funktion der 
Form In I± = - A . Vm2 + B· m2 aus theoretischen Grunden fur das Gebiet 
verdunnter Losungen wahrscheinlich gemacht ist, ist es aber rationeller, sich 
dieses analytischen Zusammenhangs von vomherein zu bedienen. Man fUhrt 
am besten einen "osmotischen Koeffizienten" p ein, der den Quotienten del' 
tatsachlich gelundenen Gefrierpunktsemiedrigung und der bei vollstandiger 
Dissoziation in v Ionen, aber Fehlen aller Wechselwirkungen zu erwartenden 
ausdruckt. Diese letztere ist nach (3a) und (3b). § zo. gegeben durch d M ' vm2 

I R 8-(1)' v . m 
= -- . -- . vm = 2 = r 859 . v m. Also ist 

55.51 .d(1) 2 55.5 1 • 0.009690 • . 2 

.d8-
(8) 

In unserem Falle eines binaren Elektrolyten ist v = z, dann wird Ina1 = _ 3~m2~ 
2 55.51 

und [nach (7)J dIn 1!2 = zdp + mlf! dm2 , sowie 
. 2 

dln/± = dp + (p - r) . dlnm2· (9) 
Setzen wir jetzt: 

(ro) 

(statt ~ - p schreiben LEWIS und RANDALL f), so ist die Integration von (g) 
li~icht ausfUhrbar und gibt, in Einklang mit der Forderung der Theorie, 

In/±=-3<xVm2 +zj3m2 • (II) 

Vergleich mit der theoretischen Formel von DEBYE und HUCKEL zeigt. daB 

<X den Wert 0.486 ' 2.303 = 0,373 bei 0° haben sollte l . Ubereinstimmung mit 

(5) wurde bestehe; wenn auBerdem j3 etwa gleich 0,63' 2.30 = 0.73 ausfallen 
wurde. 2 

Wir konnen nun den Vergleich'der kryoskopischen Daten mit den EMK
Messungen in der Weise durchfUhren, daB wir aus den gemessenen d:l-Werten 
die (r - qJ)-Werte nach (8) berechnen, diese in ein Koordinatensystem eintragen 
und prufen, ob sie sich durch eine Gleichung der Form (10) mit <X = 0,373, j3 gleich 
etwa 0,73 wiedergeben lassen, wie es sein muBte, wenn aus den Gefrierpunkts
messungen dieselbe Formel (5) fur log I ± folgen sollte, wie aus den EMK-Mes
sungen. Abb. go zeigt den Befund: die ansteigende Gerade ist die Grenztangente, 
die ausgezogene Kurve entspricht der Formel: 

1- P = 0,373 . k - 0,73 . m2 · 

1 Der Faktor von Y trim DEBYE-Hi.icKELschen Ausdruck fiir log f ±. den wir bei 200 

schon mit dem Wert 0.500 kennenlernten. betriigt bei 0° 0.486, 
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Die von RANDALL und VANSELOW nach ihren Messungen berechneten (1 - p)
Werte schmiegen sich bis m2 = 0,05 dieser Kurve an. Weitere Ubereinstimmung 
ist nicht zu erwarten, da J' a in 

0,06 
dem Ausdruck fUr In a1 die hoheren 1-", 

Potenzen von L1,{} weggelassen t 
wurden. 0,05 

c) Normalpotential und Stan-
0,0 

dardbildungsarbeit. Zum SchluB 
'f 

sei noch darauf hingewiesen, daB 
0,03 

der gefundene E-Wert 0,2224 die 
I 

Standardbildungsarbeit $! der was-
• 0,0 

sengen Salzsaure berechnen lieBe, 
wenn noch die Standardbildungs
arbeit des Silberchlorids bekannt 0,0 

ware, etwa durch Messsungen an 

/I 
2 of 
1/° 

/ en 0 

/y ~ 
'/ 

-der Kette (Pt)ClJHCVAgCI, Ag. 0 0,1 0,2 0,3 l?na 0," 

Doch Iiegen derartige Messungen Abb.90. Osmetische Koeffizienten wasseriger 
anscheinend noch nicht vor, im HC1·U;sungen. 
Gegenteil wurde $!AgCl aus der von uns hier besprochenen Wasserstoff-Silber
chlorid-Kette berechnet mit Hilfe des anderweit (aus Messungen an Chlor
Kalomel- und Wasserstoff-Kalomel-Ketten) ermittelten $!-Wertes der Salzsaure. 
Unser E-Wert laBt sich deshalb ohne weiteres zur Berechnung von Standard
werten verwenden, weil er die EMK einer Wasserstoff-Silberchlorid-Kette mit 
Standardeigenschaften der beteiligten Stoffe, namlich mit HCI der Aktivitat 1 

und mit Wasserstoff von Atmospharendruck (filr den sich eine Korrektur auf 
ideales Gasverhalten ertibrigt) darstellt. Der zu unserem E gehorige $!-Wert 

betragt - 0,2224 . 96494 ._1 __ = - 51 30 cal. Ubernehmen wir aus der 
4, 184 

LEWIS-RANDALLschen Tabelle der $!-Werte ~HC1(aq) = - 31367, so folgt: 

~AgCl = - 31367 + 5130 . - 26237 cal. 

18. Beispiel: Der Bleiakkumulator. 

In diesem technisch vieibenutzten Element, das nach dem Schema: 

Pb, PbSOJH2S04(aq)jPb02 , Pb 

gebaut ist, findet bei der Stromlieferung (Entladung) die wechselseitige Oxydation 
und Reduktion des null- und vierwertigen Bleis zur zweiwertigen Stufe statt, 
insgesamt also der Vorgang: 

Pb + Pb02 + zH2S04 ~~ 2PbS04 + 2H20; 

bei der Aufladung kehrt sich der Vorgang urn. Da die festen Stoffe Pb, Pb02 

und PbS04 bei gegebener Temperatur und gegebenem Druck, sofern sie rein sind, 
mit unveranderlichem chemischem Potential auftreten, kann die EMK ledig
lich durch Konzentrationsanderung der wasserigen Schwefelsaure variieren, und 
es muB dann gel ten (da E der abgegebenen Arbeit entspricht): 

2 

E = E + R T . In (l~,so, = E + R T . In {ZH,SO, 
2]' aH,O .F aH,o 

(1) 

(z, die Zahl der pro Formelumsatz an jeder Elektrode umgesetzten Ladungen. 
ist bei obiger Formulierung des Reaktionsablaufs 2). Die EMK des Akkumu
lators ist also urn so groBer, je konzentrierter die Schwefelsaure ist. Urn q.ie 
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Richtigkeit der Gleichung zu prtifen, ist die Kenntnis der Aktivitaten natig, die 
man bei hohen Konzentrationen am einfachsten aus Dampidruckmessungen ab
leitet. Die Berechnung der Aktivitaten aus Gefrierpunktsmessungen, wie sie LEWIS 
und RANDALL (Kapite127 Ihres Buches) mit Berticksichtigung der spezifischen 
und Verdtinnungswarmen [Formel (3c) und (3d), § 20J ausgeflihrt haben, kommt 
nur flir einen Teil des technisch interessierenden Konzentrationsbereichs in Frage. 
DOLEZALEK1 war der erste, der aus Dampfdruckmessungen an Schwefelsaure
lOsungen die Konzentrationsabhangigkeit der EMK von Bleisammlern berechnete 
und damit die Annahme sttitzte, daB die sich in ihm abspielende reversible 
Reaktion der obigen Formel entspricht. Gegenwartig steht neueres Zahlenmaterial 
zur Verftigung. 

Der Dampfdruck, den man tiber Wasser-Schwefelsaure-Mischungen mint. 
rtihrt praktisch ausschlie13lich vom Wasserdampf her. Der Schwefelsaurepartial
druck ist bei Zimmertemperatur selbst tiber reiner Schwefelsaure unmeBbar 
klein. Da man bei den kleinen Wasserdampfdrucken, die bei 25 0 in Frage kommen, 
Gtiltigkeit der idealen Gasgesetze flir den Dampf annehmen kann, ist nach den 
Ausflihrungen in § 22, S. 384f., und nach Gleichung (2), § 20: 

fl = RT ·In al = RT ·In ~(~ , (2) 

wenn der Stoffindex I das Wasser bezeichnet und mit 7!'l der Gleichgewichts
druck tiber der Lasung, mit 7!'(11 der tiber reinem Wasser gemeint ist. Nach 
diesem einfachen Zusammenhang lassen sich die a1 aus den Dampfdruckmessungen 
von BRONSTED 2, die im Bereich kleiner Korizentrationen von GROLLMANN und 
FRAZER3 verbessert wurden, berechnen. In der Tabelle II sind in der zweiten 
Spalte die Logarithmen von a l aufgeftihrt, die zu den in der ersten Spalte an
gegebenen Schwefelsaurekonzentrationen m2 (in Kilogrammolaritaten) geharen. 

Zur Berechnung der €?2 steht dann wieder wie im vorigen Beispiel die aus 
Gleichung (18), § 14, folgende Integralgleichung zur Verfligung: 

log f!2 = - f :: . d log al = - f ~~ . d log ;~) . (3) 

1m Bereich hoher Konzentrationen, wo die Grenzgesetze flir die Aktivitaten 
nichts ntitzen, wendet man am besten ein graphisches Integrationsverfahrcn 

an, also Aufzeichnung der ,X'l gegen die log ~:) un(l Integration der so erhaltenen 
X 2 Jl 

Kurve'. Sehr bequem ist auch die numerische Integration mit Differ~nzenschema5. 

Eine Integration von X 2 = 0, d. i. log ;?'t = 0 an, ist so nattirlich nicht maglich, 

da ja Xl dann unendlich wird. Man kann also auch keine Absolutwerte von 
X 2 

log q2 erhalten, sondern nur Differenzen dieser GraBen. Man erteilt darum 
irgendeiner der Lasungen, flir die man 7!'l gemessen hat, einen willktirlichen Wert 
von log q:2 und findet dann durch das Integrationsverfahren flir alle anderen 
Lasungen nie-ht die wahren Q2' sondern diese mit einer konstanten GraBe multi
pliziert. Indem man jetzt flir einen dieser Werte den anderweit (z. B. durch 
Gefrierpunktsmessungen) ermittelten wahren Wert einsetzt, erfahrt man den 
Betrag der Konstanten und kann die Absolutwerte der g2 berechnen. Auf diesem 

1 Z. f. Elektrochemie Bd. 4. S. 349, 1898. 
2 Z. f. physik. Chern. Bd. 68. S. 693. 1910. 
3 J. Arner. Chern. Soc. Bd.57. S.712, 1925. 
4 Durch einfaches Abrnessen oder besser durch graphische Konstruktion der Integral

kurve (s. z. B. v. SANDEN: Prakt. Analysis. Leipzig: B. G. Teubner). 
& V. SANDEN: s. d.; RUNGE-KoNIG: Nurnerisches Rechnen. Berlin: Julius Springer. 
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Wege sind dip. log q2 erhalten worden, die in der dritten Spalte unserer Tabelle II 

aufgefUhrt sind, und zwar fUr die Konzentrationen von m 2 = 4 an. Fur ver
diinntere Li:isungen sind die von LEWIS und RANDALL aus Gefrierpunktsmessungen 
berechneten Aktivitaten eingesetzt; die nach Gleichung (3) berechneten Aktivi
taten wurden mit einem solchen Faktor multipliziert, daB sie im Gebiet zwischen 
3 und 5 molar mit den von LEWIS und RANDALL mitgeteilten ubereinstimmen. 

Spalte 4 der Tabelle enthalt dann die Ausdrucke R.FT In ~ = 0,05915 . log q2 , 
a l a l 

um die nach (I) die in Spalte 5 aufgefUhrten gemessenen E-Werte l vermindert 
werden mussen, damit sich (Spalte 6) die Normal-EMK E ergibt. Man sieht, 
daB E in dem ganzen groBen Konzentrationsbereich gut konstant herauskommt, 
wodurch die Richtigkeit der Gleichung (I) sowie der Berechnung bewiesen 
wird. Alle Daten beziehen sich auf 25 ° C. 

Ta belle II. 

m, loga. iog(" RT "" -in'-
.f' at 

E E 

0,25 -0,004 -3,76 -0,222 1,826 2,048 
0,5° -0,008 -3,16 -0,186 1,870 2,056 
0,75 -0,012 -2,80 -0, 165 1,895 2,060 
1,00 -0,01 7 -2,5° -0,147 1,915 2,062 
2,00 -0,042 -1,61 -0,093 1,<)69 2,062 
3,00 -0,073 -0,88 -0,°48 2,010 2,05 8 
4,00 -0,110 -0,26 -0,009 2,047 2,056 
5,00 -0,154 +0,25 +°,024 2,080 2,056 
6,00 -0,203 +°,75 +0,056 2,114 2,058 
7,00 -0,259 + 1,20 +0,086 2,142 2,056 
8,00 -0,320 + 1,64 +0,rr6 2, 165 2,049 

Der Mittelwert von E: 2,056 V, entspricht der Arbeit, die gewonnen werden 
kann, wenn bei 25°C Blei und B1eisuperoxyd mit in Wasser geli:ister Schwefel
saure der Aktivitat f!- = I reagieren und dabei reines Wasser sowie festes Blei
sulfat bilden. Diese Arbeit ist, wenn wir die oben angegebene Reaktionsformel 

2'96 494'2°56 zugrunde legen, - Sf = 2J E = '= 94840 cal. 
4, 1842 

Es andert ubrigens an den Betrachtungen nichts, wenn wir die Reaktions-
gleichung so formulieren, daB nicht 2 Mol H 2S04 , sondern 4 Mol H + und 2 Mol 
SO~- umgesetzt werden. Es tritt dann an Stelle von 9H,so, in (I) das damit 
nach den Festsetzungen von § 15 identische Produkt 9~+ . !lso-- oder der Aus

druck 9~, wo 9+ die mittlere Aktivitat der lonen bedeutet. 4 

Auch die An-wendung der HELMHOLTzschen Formel [so § 5, (14), oder § 5, (8) 
zusammen mit § 16, (13)] hat eine gewisse historische Bedeutung fUr die Auf
klarung der sich im Bleisammler abspielenden Reaktion. Sie gestattet, aus der 
EMK und ihrem Temperaturkoeffizienten die Warmeti:inung der Reaktion zu 
berechnen, da: 

cS'e ( a E) st-T'Of = -zF E-T oT = m5. 

Mit Benutzung der in Tabelle II tabellierten E und der von THIBAUT (s. d.) 

gemessenen : ~ erhalten wir also die Warmeti:inung der Reaktion bei 25° C 

und ki:innen diese mit der aus thermochemischen Daten kombinierten ver-

1 Messungen von KENDRICK: Z. f. Elektrochemie Bd.7, S. 53, 1900, und von THIBAUT: 
ebenda Bd. 19, S. 881, 1913. 
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gleichen. Aus Bildungswarmen konnen wir die Normalwarmetonung a, die 
unserem a entspricht, in folgender Weise aufbauen: 

a = 2'lBPbso. + 2 'lBH.O + 'lBPbo. - 2'lBH,SO. - 21(O)H,so. ' (S) 

WODel 'lBH,SO. die Bildungswarme reiner flussiger Schwefelsaure. l(o)H,so. die 
"erste Losungswarme" der Schwefelsaure in \Vasser ist, die ja, wegen des Ver
schwindens der Restwarme 10 in idealen Losungen, auch gleich der Losungs
warme in der idealisierten GrundlOsung ist (s. hierzu § 15, S. 292). Die jedem 
anderen E-Wert entsprechenden ~-Werte sind dann gegeben durch: 

~ = a + 2101 - 2!P2; (6) 

101 und 102 sind die "Restwarmen" des Wassers (I) bzw. der Schwefelsaure (2), 
die aufgenommen werden, wenn I Mol dieser Stoffe aus der betreffenden Grund
phase (reines Wasser bzw. idealisierte Schwefelsaurelosung) in die betrachtete 
reale Wasser-Schwefelsaure-Mischung ubergeht. Wie man 101 und !P2 aus ge-. 
messenen Verdunnungs- und Losungswarmen berechnen kann, ergibt sich aus 
§ IS. Sie sind in unserem FaIle auf der Grundlage einer Arbeit BRONSTEDS1 

von LEWIS und RANDALL berechnet und tabelliert worden (Thermodynamik, 
Kapite18. Tabelle 7). 

Ais Bildungswarmen werden angegeben (in Kilogrammkalorien 2): 'lBPbso. 
= - 218.8, 'lBH,O = - 68.3, 'lBPbO, = - 6S,0, 'lBH,SO, = - 192,2; ferner ist 
l(O)H,sO, nh.ch BRONSTED = - 20,20 Cal. Jedoch sind die Zahlen fUr PbSO, und 
Pb02 auf ca. 2000 cal unsicher; so wird fUr PbS04 auch 'lB = 216,2 angegeben. 
Wir finden also nach (S): 

m = - 437,6 - 136,6 + 6S.0 + 384.4 + 40.40 = - 84.4 Cal. 

(Mit dem niedrigeren Wert fUr 'lBPbSO. folgt nur m = - 79,2 Cal.) Fur eine Losung 
der Konzentration m2 = 3.00 (Molenbruch x2 = 0,oS13) finden wir aus der 
genannten Tabelle im Buche von LEWIS und RANDALL: 101 = - 0,04S, 
'P2 = + 4,23 Cal. Also wird fUr diese Konzentration nach (6): 

~ = - 84.4 - 0,09 - 8.46 = - 92,9 Cal (oder - 87,7). 

A d' . E eE I . n ererse1ts 1st . = 2,010, FiT = + 2.7' 10-4 ; a so 1st 

- ZP(E -T ~E) = - _~64~4_ (2010 - 298 , 2 7' 10-4) = - 89 4 Cal. 
cT 1000'4,1842' , , 

Innerhalb der Genauigkeit der gemessenen Warmetonungen ist also Uberein
stimmung vorhanden. 

1 Z. f physik. Chern. '3d. 68, S. 693, 1910. 
2 LANDOLT-BoRNSTEIN: Tabellen; Cherniker-Kalender. 
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170-172, 214-217, 220, 
221, 229, 230. 

Dissipationszustand 2 I I. 
Dissoziation, elektrolytische I 

340, 419, 420, 422-442, 
493, 495, 496. 

- - Anwendungsbeispiele 
591- 606. 

- - des LosungsInittels 423 
bis 427. 

Dissoziationsgleichgewicht 
verdiinnter Fremdstoffe in 
Losung 419--422, 591 bis 
599. 

Dissoziationsgrad 313, 314. 
Dissoziationsreaktionen 297, 

298, 313, 314, 492, 493· 
Dissoziierende Stoffe in Lo

sung, chemisches Poten
tial 297, 298, 361, 362, 
420, 421 . 

Dissoziierende Verbindungen 
s. Mischphasen, geord
nete. 

Dreistoffsysteme, Mehrpha
sengleichgewichte in D. 
415-417, 485, 538-541. 

Druckeinflu13 auf chemische 
Gleichgewichte 315, 316, 
328 , 422 , 423, 494, 
495· 

- - - - Anwendungsbei-
spiele 571-574, 578. 

Druckreste der chemischen 
Potentiale 382, 383. 

"a T -Proze13" 35, 36, 73, 74, 
129· 

- beim absoluten Nullpunkt 
232 • 

DUHEMsche Gleichung 362. 
Durchgangsreaktion s. "Ober

gangsreaktion. 

Effekt eines Kreisprozesses 
25· 

Einstoffsysteme im Drei
phasengleichgewicht 197, 
508, 542, 543· 

- Koexistenz von Phasen in 
E. 197-199, 466--476. 

- Phasenstabilitll.t in E. 464 
bis 476. 

- "Obergangsreaktionen in 
E·300-307· 

- - - Anwendungs
beispiele 542-550. 

- im Zweiphasengleich-
gewicht 198, 502-508. 

Einheiten der Arbeit 17, 18. 
- der Leistung 17,18. 
- der WlI.rme 18. 
Einzelpotentiale lI9, 124, 

156, 157. 
Eisendampf, Chemische Kon-

stante 275-276. 
Elastizitll.tskoeffizient 98. 
- adiabatischer 85. 
- idealer Gase 81. 
Elektrische Leiter I. Klasse 

lI8. 
- - 2. Klasse 119. 
Elektrischer Ladungsdurch

gang als Arbeitskoordi
nate lI6--lI8. 

Elektrochemische Reaktio
nen 155, 156, 182, 308 bis 
310, 350-357· 

Elektroden zweiter Art 355. 
552 • 

Elektrokapillare Erscheinun
gen 121-123. 

Elektrokapillarbeziehung 121 
bis 123. 

Elektrolyte, Theorie der 
starken E. 427-440. 

Elektrolytlosungen 286, 340, 
419, 420, 422-442. 

Elektromotorische Kraft lI8, 
155, 156. 

- - Aktivitll.tsbestimmun
gen aus EMK-Messungen 
351, 352, 354, 355, 599 bis 
601. 

- - Berechnung aus ther
mischen Daten (Anwen
dungsbeispiel) 550, 551. 

Elektroneutralitll.tsbedingung 
139, 147, 155, 156, 182. 

Enantiotropie 474. 



Energie s. Innere Energie, : 
Freie Energie. 

Energiefunktion s. Innere 
Energie. 

Energiellullpunkt 2 I I. 
Ellergiesatz 50-52, 66. 
Engere Systeme 146. 

_ Variationsmoglich
keiten in e. S. 200-203. 
- Verhalten bei wah
rendem Gleichgewicht 
5~7, 508, 525-53 1, 537, 
539· 
- Verteilung der Stoff
mengell in e. S. 202, 203. 

Entropie 53, 55, 125. 
absolute 2 I I. 
- Bestimmung mitHilfe 
des NERNsTschen Theo
rems 250, 251, 272-274. 
chemisch veranderlicher 
Systeme 134, 157· 
von Fltissigkeiten und 
Mischphasen 334, 335· 
idealer Gase 86, 87. 
- Gasmischungen 89. 
und Ordnungszustand 208 
bis 21I. 

Entropiekonstante idealer 
.Gase 254-257, 262. 

Entropienullpunkt 208 bis 
2II, 241-244. 

Entropiesatz 52-53, 66. 
Erweiterte Systeme 146. 
- - Variationsmoglichkei

ten in e. S., s. Phasenregel. 
Essigsaure, elektrolytische 

Dissoziation in wasseriger 
Losung 419, 420, 493, 593 
bis 595. 

Eutektischer Punkt 199, 530. 
Extensitatsvariable 448. 

Fehlordnungsarbeit geord
neter Mischphasen 377, 
379, 380, 409. 

Fehlordllungsgrad' geord
neter Mischphasen 377. 

Feste Stoffe s. kondensierte 
Stoffe. 

Fliissigkeiten s. a, konden
sierte Stoffe. 
unvollstandig mischbare 
364-367. 
vollstandig mischbare 
295, 357-364. 

Formelumsatz 15I. 
Fr<:.ktionierte Destillation 53 I 

bis 534. 
Freie Energie 124-129, 159 

bis 160. 
- einer Einzelphase 212, 
21 3. 
.- cines irlealen Gases 254 
bis Z5i, 262. 

Sachverzeichnis. 

Fugazitat 284. 
Funktionen, charakteristische 

448-450. 

Gasabsorption in Fliissig
keiten 346-348. 

Gase, Aktivitaten und Akti
vitatskoeffizienten 283 bis 
285. 
einatomige, Quantenge
wicht 262-264, 274-276. 
ide ale 81-9I. 
- Ausdehnungskoeffi
zient, thermischer 8 I. 

- chemische Gesetz
maBigkeiten 252-276. 
- Chemische Konstanten 
257-260, 274, 275· 
- - - Bestimmung 
nach dem N ERNsTschen 
Theorem 272-275. 
- - - Bestimmung 
nach dem NERNsTschen 
Theorem, Anwendungs
beispiele 547-550, 552 
bis 556. 
- chemisches Potential 
257-259, 269, 275· 
- Elastizitatskoeffizient 
8I. 
- - adiabatischer 85. 
- Entropie 86-87. 
- Entropiekonstante 
254-257, 262. 
- Freie Energie 254 bis : 
257· 
- - - der inneren 
Freiheitsgrade 256, 257, 
262, 269, 270. 
- - - der Rotation 
256. 
- Kompressibilitat 8I. 
- Innere Energie 86. 
- Mischungen 88-9I. 
. - mit Oszillationsfrei
heitsgraden 256, 257. 
- mit Rotationsfrei
heitsgraden 256. 
- Spannungskoeffizient, 
thermischer 8I. 
- spezifische Warme 82, 
83, 84, 88, 255-257, 565. 
- Volumwarme, latente 
82, 88. 
- Zustandsgleichung 80, 
8I. 
mehratomige, Quanten
gewicht 264-269. 
nichtideale 91-95, 277 
bis 279, 281-285. 
- Grundzustand 277. 
- Reaktionen 277-279, 
281-285, 305, 30 r" 319 
bis 321. 
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Gase, llichtideale, Reaktio
nen, Anwendungsbeispiele 
546 , 549, 573, 574· 

Gasentartung, Theorie der G. 
261, 262, 28I. 

Gasgleichgewichte s. Gleich
gewichte in Gasmischun
gen. 

Gasgleichung, ideale 80, 81. 
Gaskonstante 81. 
Gasmischungen, Aktivitaten 

und Aktivitatskoeffizien
ten 283-285. 
chemisches Potential 279, 
Entropie 281, 282. [280. 
Freie Energie· 280. 
Grundzustand der Kon
zentration 286. 
ideale 88-91, 279-285. 
nichtideale 280-285, .319 
bis 321. 
Reaktionen und Gleich
gewichte 279-285, 3!0 
bis 330, 333, 334· 
- - - Anwendungsbei
spiele 561-582. 

Gasmotor 46. 
Gasverfliissigung lO9, IIO. 
Gefrierpunktscrniedrigung in 

verdiinnten Losungen 338 
bis 342, 393-395, 587, bis 
590, 601-603. 

Generatorgasreaktion 574 bis 
579· 

Gesamtenergie s. Innere 
Energie. 

G1BBS-HELMHOLTzsche Glei
chung s. HELMHOLTzsche 
Gleichung. 

GIBBssches Dreieck 485. 
GIBBssche Phasenregel 

s. Phasenregel. 
GIBBssches thermodynami

sches Potential 129, 130, 
162, 163 . 

GIBBssche \Varmefunktion 
s. \Varmefunktion. 

Gleichgewichte, astrophy'Si
kalische 321-327. 

Gleichgewicht, bewegliches, 
Prinzip yom b. G. s. LE 
CHATELIER-BRAuNsches 
Prinzip. 
chemisches, Bedingungen 
des ungehemmten 187 bis 
192. 
- in Gasmischungen 310 
bis 330, 333, 334, 561 bis 
583. 
- in heterogenen Syste
men s. Heterogengleich
gewichte. 
- in homogenen Syste
men s. Homogengleich
gewichte. 
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Gleichgewicht, chemisches, 
in verdiinnten Lbsungen 
4 18--443, 590--599. 
-- zwischen verdiinnten 
Lbsungen und Fremdpha
sen 335--350. 
indifferentes 459, 494· 
neutrales 57--59, 61, 62. 
stabiles oder ungehemm
tes 57--59, 61, 62, 144. 

-- thermisches 18--21, 23, 24. 
unstabiles oder gehemm
tes 57--59, 61, 62. 
unvollstandiges 199. 
vollstandiges 198, 199, 
201, 202, 520--524, 538. 
wahrendes, V eranderun
gen rei w. G. 301, 302, 487 
bis 497, 498--541. 
-- -- -- Anwendungs
beispiele 542, 543. 

G leichgewichts bedingungen 
57--63, 187--192, 450 bis 
45 2 . 

-- zweiterOrdnung 453--464. 
Gleichgewichtsdruck 198. 
Gleichgewichtskonstante 31I, 

. 312, 314--316, 320, 327, 
328, 418. 
Druck- und Temperatur
gang 315, 316, 422, 423, 
492--495. 

Geichgewichtstem pera tur 
199· 

Gleichgewichtszustande, ge
hemmte 19, 63, 79, 135· 

Graphit s. a. Kohlenstoff. i 
-- Umwandlung in Diamant; 

237· 
Grundreaktionen 179, 227, 

228, 382, 383. 
-- s. a. Standardreaktionen. 
Grundreaktionseffekte 227, 

228. 
Grundzustande der Konzen

tration (Grundmisch
phasen) 227, 383. 
-- -- in Gasen und Gas
mischungen 271, 383. 
-- -- ingeordnetenMisch
phasen 372, 373, 383. 
-- -- in L6sungen 288 bis 
292, 295, 297, 383. 
-- -- s. a. Standardbedin
gungen. 

I. Hauptsatz fUr allgemeine: 
Prozesse 50--52, 66. 

Sachverzeichnis. 

2. Hauptsatz, Anwendung auf I 

chemische Reaktionen 132 : 
bis 134. I 

-- -- fiirKreisprozesse 16, 
17, 35, 40--47. 

Hebelarmbeziehung 527 bis 
528 . 

Heizwert 164. 
HELMHOLTzsche Gleichung 

120, 165, 169, 309, 356. 
-- -- Anwendungsbeispiel 

552, 605, 606. 
Hemmungen 19, 55, 56, 63, 

79, 135, 136 , 
-- fiktive 64, 65, 136. 
HENRYSches Gesetz 346, 359, 

386--388 . 
HEsssches Gesetz 177. 
Heterogengleichgewichte 190 

bis 192, 300--308, 327 bis 
330 : 332--350, 381--413, 
421, 422 , 492--497, 502 
bis 541. 
Anwendungen 542, 543, 
547, 556--561 , 574-592 , 

601--605. 
Heterogenitat 137--139. 
Heterogenreaktionen 300 bis 

310, 327--330, 335--357· 
-- Amvendungen 542-556. 
Homogengleichgewichte 189, 

190 , 3 10-330 , 333, 334, 
4 18--42 7, 435--437, 492 
bis 497. 
c\nwendungen 561--574, 
592-599. 

Homogenitat 80, 137--139. 
Homogenreaktionen 133, ISO, 

154, 189--192, 3 10--330, 
4 18-42 7. 

Hydratation 434--439, 589. 
Hydrolyse 425--427, 496, 

596--599. 

Ideales Gas s. unter Gas. 
Inhomogenitat 138, 139. 
Inkongruentes Schmelzen 

einer Verbindung 531. 
Innere Energi.e 51, 52, 125, 

448 . 
--- -- absolute 212. 

-- chemisch verander-
licher Systeme 132, 157, 
163--166. 
-- idealer. Gase 86. 
-- -- Gasmischungen 89. 

Intensitatsvariable 448. 
Inversionstemperatur des 

] Ot:LE-THOMsoN-Effekts 
105, 107, 108. 

-- Anwendung auf che
mischc Reaktionen 13 I, 

13 2 . I Ionale Konzentration 428. 
- - fUr Kreisprozesse 13 
bis 16. 

2. Hauptsatz fiir allgemeine 
Prozesse 52--55, (,b. 

Ionenaktivitatskoeffizienten, 
mittlere 430, 438,439,600. 

Ionenassoziation 433, 440 . 
Ionenatmosphare 287. 

Ionenstarke 428. 
Ionisierungsgleichgewicht 

32 4--32 7. 
Irre .... ersi bel 2 I - 2 2. 

Irreversibilitat, Kriteriumder 
25, 38 . 

-- MaB der 43, 44, 53-55· 
Isochor 12. 
Isotherm 12. 

]oddarnpf, Dissoziati0n in 
cHome 313, 314, 321, 492, 
494· 

] OULE-THOMsoN-Effekt 94, 
104--110. 

Kalorie, groBe (Kilogramm
kalorie) 18. 

-- kleine (Grammkalorie) 9, 
18. 

Kapillarelektrometer 12 I. 

Katalysator 144, 145. 
Kerndrall, Rolle des K. in 

Gas- und Het"rogen
gleichgewichten 3 I 7 bis 
3 1 9. 

Kilogrammolaritat 291. 
KIRCHHOFFsche Dampfdruck

formel 446, 447. 
-- Gleichung 165, 166, 169. 

170 . 

Knallgaskette 564, 565. 
Knallgasreaktion In, 561 bis 

567. 
Koexistenz von Phasen 92, 

93, 145· 
-- -- s. a. Phasenregel. 
-- -- in Einstoffsyste-
men 466--476, 502--509. 

-- -- -- in Mehrstoffsyste-
men 471--486, 509-541. 

Koexistenzdruck 198. 
Kohasionsdruck 91. 
Kohlendioxyd s. Kohlensaure 
Kohlenoxyd, Bildung aus 

Kohlenstoff und Sauer
stoff 574--579. 
Verbrennung zu Kohlen
saure 575. 

Kohlensaure, Bildung aus 
Ca1ciumkarbonat 556 bis 
56 1. 
- aus Kohlenstoff und 
Sauerstoff 574--579. 
Dissoziation in Kohlen
oxyd und Sauerstoff 574, 
575· 

Kohlenstoff, Standardzu
stand 180, 181. 
'Cmwandlungvon Graphit 
in Diamant 237. 
Verbrennung mit Sauer
stoff oder Luft 32'1. 574 
bis 579. 581. [81. 

Kompressibilitat idealer Gase 



Kompressibilitll.tskoeffizient 
98. 

Kondensierte Stotfe 95-100. 
- - Ausdehnungskoeffi

zient 97, 99, 100. 
- - sJ>ezifische Warme 98, 

99, 104. 
- - Verhalten beim ab- I 

soluten Nullpunkt 99. 
- Zustandsgleichung 96. 
- Zustandskoeffizienten 
97, 98 . 

KONOwALow-GIBBssche Re
gel 517. 

Konstante, Chemische, s. un
ter "Chemische". 

Konzentrationsketten 351, 
35 2 , 356 . 

RonzentrationsmaBe s. Kilo
grammolaritat, Molen- i 
bruch und Volumkonzen- I 
tration. . 

Konzentrationsreste von che
mischen Potentialen s. 
Restarbeiten. 

Kraftkaltemaschine 27, 47. 
- Wirkungsgrad 47. 
KreisprozeB 12, 13. 
- s. a. CARNoTscher Kreis

prozeB. 
Effekt eines K. 25. 
I. Hauptsatzftir K. 13-16. 
2. HauptsatzfiirK. 16-17, 
35, 40 -47. 
irreversibler 25, 26, 29, 
36-38, 4 2-45. 
reversibler 24, 25, 27-29, 
35, 4 1-43. 

Kristalle, unare, Vnordnungs
zustande 380. 

Kritische Phase 470, 478. 
Kritischer Mischungspunkt 

365, 369, 5 15. 
Kritischer Punkt 91, 92, 94, 

470 , 471. 
Kryohydratischer Punkt 199. 
Kupfersulfat-Hydrate, Be

rechnung der Restarbeiten 
483, 484. 

LE CHATEI.lER-BRAuNsches 
Prinzip 486-497. 

Litermolaritll.t 2'}1. 
Loslichkeit reiner Festkorper 

in Fliissigkeiten 348 , 349. 
- Temperaturkoeffizient 

493, 5 1<>-:-512 , 5 14-516. 
Loslichkeitsbeeinflussung 

durch Stoffzusatze 422, 
497· 

Loslichkeitskoeffizier.t s. Ab
sorptionskoeffizient. 

Loslichkeitskurven 396 bis 
398 , 584":"-586. 

Loslichkeitsprodukt 421,422. 

Sachverzeichnis. 

Losungen, Aktivitaten der 
Komponenten 290, 291, 
294, 295, 297, 298 . 
Aktivitatskoeffizienten 
der Komponenten 291, 
298 . 
chemische Potentiale der 
Komponenten 287-291, I 

294-298 .. 
Gleichgewicht mit ande
ren reinen oder :Misch
phasen 358--361, 381 bis 
4 13, 59°'-592. 
Grundzustand der Kom
ponenten 288-292,295, 
297· 
s. a. unter Mischphasen 
und Mischungen. 
nichtwasserige 440-442. 
Reaktionen und Gleich
gewichte, Anwendungs
beispiele 583-606. 
Restreaktionseffekte 289 
bis 295. [bis 357. 
verdiinnte 286-298, 335 
- chemische Reaktionen 
und Gleichgewichtein v. L. 
418-443. 
- - - - - Anwen-
dungsbeispiele 590-599. 
- Dampfdruckerniedri
gung 336-338, 587. 

- - dissoziierender Stoffe I 

297, 298, 386, 419-421. . 
- eines dritten Stoffes in : 
binaren Gemischen 415 I 
bis 417. , 
- Gefrierpunktserniedri- I 
gung 338-342, 587-590, i 
5°1-6°3· : 
- Gleichgewicht mit rei- ; 
ner Fremdstoffphase 345 
bis 349, 583--587. 
-. - mit reiner Losungs
mittelphase 335-345,587 

,bis 590, 601-603. 
- ideale 286-292, 294, 
295, 297, 298 , 338-340, 
344, 346 , 348-354. 
~ - Anwendungs
beispiele 599-601. 
-_ .. s. a. unter Mischphasen. 

--- ---- osmotischer Druck 342 
bis 345, 589. 
- Restvolumeffekte 292. 
- Restwarmetonungen 
292-294. [bis 396. 
- Schmelzkurven 393 
- Siedepunktserhohung 
338-34°. 
- Wechselwirkung ge
loster Stoffe 413-443, 
59<>-:-6°3· 

Losungsmittel, Eigendissozia-
tion 423, 42+ 
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Losungswarme 292-294, 583. 
Luft, ]OULE-THOMsoN-Effekt 

108. 

Mannitlosungen, wasserige 
587-590 . 

Massenwirkungsgesetz 3 I 2 bis 
315, 320, 328, 334, 4 1b, 
496 . 
Anwendung auf Gas
gleichgewichte 313-315. 
- - - Beispiele 562 bis 
564, 568, 57 1--574, 577 
bis 579. 
- auf Losungsgleichge
wichte 418-427. [599. 
- - - Beispiele 590 bis 

Mehrstoffsysteme s.a. Drei
stoffsysteme, Losungen, 
Mischphasen, Misc.hungen, 
Z weistoffsysteme, 
Koexistenz V(l'1. Phasen 
477-486 , 50 9-541. 
Phasenstabilitat 476 bis 
486 . 

Methan, Oxydation zu Amei
sensaure 186. 

Mischbarkeit, unvollkom
mene 364-367. 

Mischkristalle s. Mischphasen, 
kristalline. 

Mischphasen, Auftreten einer 
Mischungsliicke 365-367. 
Beziehungen zwischen den 
Aktivitaten und Aktivi
tatskoeffizienten der Be
standteile 285. 
binare 357-380. 

- - geringer Zusatz eines 
dritten Stoffes 415-417. 

- - s. a. Losungen, ver
diinnte. 
Dampfdruckkurven 384 
bis 391, 516-518, 604 
bis 605. 
geordnete 370-380, -388 
bis 391, 399-413, 481 bis 
484. 
Gleichgewicht mit anderen 
reinen oder Mischphasen 
327-330, 332-350, 381 
,bis 413, 509-541, 583 
bis 60b. 
Grundzustande der Kon
zentration 227, 277, 288 
bis 290, 383. 
instabile 365-367. 
kristalline 367-370. 
- s. a. Mischphasen, ge
ordnete. 
s. a. Mischungen. [216. 
partielle MolgroBen 215, 

Differentialbezie
hl,lngen zwischen ihnen 
215, 219~22 I. 
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Perpetuum mobile erster Art 
- - zweiter Art 29. [16. 
Phase 13-7. 

Mischphasen. Schmelz- und 
Umwandlungskurven 393 , 
bis 396. 410. [bis 393· i 

Siedepunktskurven 391 ' 
thermodynamische Be
handlung von Reaktionen 
in und mit M. 226-230. 
- - - Anwendungs
beispiele 583-606. 

~ERNSTsches Warmetheorem 
Anwendung zur Bestim
mung Chemischer Kon
stanten 272-275. I Phasen. koexistente s. Ko-

Mischungen. ideale oder voll
kommene 294. 295. 360. 
361 • 417. 418. 

- - - - Anwendungsbei
spiel 583-587. 

- nichtideale 295. 296. 
Mischungseffekte s. a. Restc 

reaktionseffekte. 
Mischungsliicke 365-367. 

369. 370 . 
Mischungspunkt. kritischer 

365. 369. 515. 
Mischungswarme 295. 514. 

515. 583. 
Molare (spezifische) GroBen 

einer Einzelphase 218. 
Molekulargewicht 142. 
Molekulargewichtsbestim

mung aus Gefrierpunkts
messungen 340. 341. 588. 

:\<lolekiilbegriff 142. 
Molenbruch 90. 193· 
Molenzahl 142. 
Molwarme s. spezifische 
Monotropie 474. [Warme. 

Naherungsrechnungen auf 
Grund des :IS"ER~sTschen 

Theorems 330-335. 
~aphthalin-Benzol-Gemische 

583-587. 

- - auf .. eingefrorene" 
Phasen 248-250. I 

- - auf Mischkristalle 1 

368• 369 .. 
- Anwendungsbeispiele 
547-556• 558-561• 565 
bis 569. 
- auBenthermodyna
mische Formulierung 231 
bis 233. 
- innenthermodyna
mische Formulierung 233 
bis 235. 

- - Naherungsrechnungen 
auf Grund des N. W. 330 
bis 335. 

- - Priifung 237-239. 
560, 561. 566• 567. 

- - statistische Deutung 
240- 250 . 

i Neutralisationsvorgang in.. 
wasseriger Losung 424, 

Neutralsalzwirkung433· [425. 
~ichtwasserige Losungen 440 

bis 442. [354. 
Normalpotential 157. 182, 
Normalreaktionen s. Grund

reaktionen. 
N ormalzustande 

zentration 
stande. 

s. 
der Kon-

Grundzu-

Oberflachenenergie 114, 115. 
OberflachengroBe als Arbeits

koordinate III. 

Oberflachenkrafte. Systeme 
Naphthalin. Loslichkeit in 'I 

verschiedenen Losungs
mitteln 584-586. 

NERNsTsche Dampfdruck
formel 303. 304. 

mit O. 110-116. [II3. 
Oberflachenspannung I I I. 
Oberflachenwarme 112, 114. 
Ordnungskonzentration ge-

- - Anwendungsbeispiel 
547· . 
Integrale 236. 548. 550. 
Korper 232. 233-237. 
239-248. 302 . 

- - Xnderung des Aggre
gatzustands 302-304. 
- Eigenschaften 233 bis 
235. 239-248. 
- Reaktionen zwischen 
N. K. 235-237. 
Naherungsformel 333. 334 

An":-:nd ungsbeispiele 
561 • 567. 569. 574. 579· 

NERNsTscher Verteilungssatz 
349. 350 . 

- - Anwendungsbeispiel 
590-592. 

NERNsTsches \Varmetheorem 
99, 23 1 - 2 52 . 

ordneter Mischphasen 372. 
Ordnungszustand eines Sy

stems 208-2 I I. 

Osmotischer Druck 342-345. 
444, 445· 

Osmotische Effekte 335. 345. 
Osmotischer Koeffizient 345. 

445. 602. 
OSTW ALDscheStufenregel46 3. 
OSTWALDsches Verdiinnungs

gesetz 419. 

Pardaldampfdrucke von 
Mischungen 360. 362. 

Partialdruck 90. 
Partielle MolgroBen 215. 216. 

Differentialbeziehun
gen zwischen ihnen 219 
bis 221. 

Partielle MolgroBen in Grund
mischphasen ':!28 

existenz. 
- kritische 470. 478. 
- zerstreuter Energie 144. 
Phasenraum, GIBBsscher 209. 
Phasenregei. GIBBssche 192 

bis 203. 
- - Anwendung 196 bis 

203. 329. 330• 542• 553, 
584. 

Phasenstabilitat. Bedingun
gen der 459-463. 
in Einstoffsystemen 464 
bis 476. 
geordneter Mischphasen 
481-484. 

- in Mehrstoffsystemen 476 
bis 486. 

Phasenzelle 209. 
PLANCKS charakteristische 

Funktion 170-172. 216, 
21 7. 

PLANCK-EINSTEINsche Funk
tion 548• 557. 

Potential s. GIBBssches P .• 
chemisches P.. Einzel
potential. N ormalpoten
tial. 

Prinzip vom kleinstenZwange 
s. LE CHATELIER-BRAUN
sches Prinzip. 

ProzeB. adiabatischer 
(= .. warmeloser") 12. 

- arbeitsloser 12. 
d T-P. 35. 36• 73, 74· 
irreversibler (nichtum
kehrbarer) 21. 22. 
isochorer 12. 

isothermer 12. 
s. a. KreisprozeB. 

- ·reversibler (umkehrbarer) 
22-24· 

Pseudobinare Systeme 475. 

Quantengewicht 262-269. 
einatomiger Gase 262 bis 
264. 274-276. 
mehratomiger Gasmole
kiile 264-269, 275. 

Quantenmechanik. Ein
greifen in die :IS" ullpunkts
statistik 242-244. 246 

Quantenzelle 210. [bis 248. 
Quantenzustande. Gleich

gewicht zwischen ver-
schiedenen Q. 322-324. 

Quarz. Umwandlung in 
Christobalit 237. 

Quasistatisch 38. 

RAOULTsches Gesetz 338,385, 
587. 



Reaktionen in Einstoffsyste
men 300--307. 

- - - Anwendungen 542 
bis 550. 

- mit elektrisch geladenen 
Teilchen 154-157. [310. 

- elektrochemische 308 bis 
zwischen festen Stoffen 
331, 332. 
in und mit Gasmischungen 
279-285, 310--330, 333, 
334· 

- - - - -Anwendungs
beispiele 561-583. 
geloster Stoffe 418-427. 
s. a. Grund-, Rest- und 
Standardreaktionen. 
in heterogenen Systemen ' 
s. Heterogenreaktionen. 
in homogenen Systemen 
s. Homogenreaktionen. 

- mit Mischphasen s. unter 
Mischphasen sowie unter 
Grund- und Restreak
tionen. 
zwischen NERNsTschen 
Korpern 235-237. 
mit nichtidealen Gasen 
277, 278, 281-285. 
zwischen reinen Substan
zen s. unter "reine Sub
stanzen". 

- unabhangige 152-154. 
- mit verdiinnten Losungen 

335-357, 587-603. 
- zwischen verschiedenen 

Phasen s. Dbergangsreak
tionen. 

Reaktionsarbeit 158, 159. 
Reaktionseffekte, thermo

dynamischer Aufbau 222 
bis 224, 227-230. 

- - - bei Anwendung des 
N ERNsTschen Theorems 
235· 

Reaktionsisochore 316, 492. 
Reaktionskonstanten 224 bis 

226. 
Reaktionslaufzahl 151-154. 
Reaktionswarme, reversible 

158, 159, 161. 
Realisierungsmoglichkeiten, 

Zahl der R. 209. 
- - - beim absoluten 

Nullpunkt 241-250. 
Re:ne Substanzen, Reaktio

nen zwischen r. S. 154, 
300--310. [542-561. 

- - - - Anwendungen 
- - - - Temperatur- u. 

Druckabhangigkeiten 222 
bis 224. 
- Reaktionen zwischen 
r. S. und Gasmischungen 
327-330. 

Sachverzeichnis. 

Reine Substanzen, Reaktio
nen zwischen r. S. und 
Gasmischungen, Anwen
dungen 574-580. 

Resistente Gruppen 140 bis 
143, 147, 179· 

Restarbeiten 227-230, 277 
bis 280, 282-285, 288 bis 
291, 297, 298, 336, 345, 
349, 351, 382, 383. 
s. a. Aktivitaten. 

Restreaktionen in Gas
mischungen 279-285. 

- in Mischgasen 227. 
- in nichtidealen Gasen.277, 

278, 281-285. 
Restreaktionseffekte 227 bis 

230, 341, 382, 383. 
- in Losungen 289-298. 
- - - s. a. Aktivitaten von 

Stoffen in Losung. 
- in nichtidealen Gasen und 

Gasmischungen 277-285. 
- s. a. Restarbeiten. 
- thermodynamische Be-

ziehungen zwischen ihnen 
Reversibel 22-24. [229, 230. 
Rohrzuckerlosungen, wasse

rige 589. 

Salmiak s. Ammoniumchlorid. I 
Salzsaure s. Chlorwasserstoff. 
Salzschmelzen als LOsungs-1 

mittel von Salzen 286, 
287, HI, 41.2. I 

Sauerstoff, Vereinigung mit 
Stickstoff zu Stickoxyd 
567-569. 

- - mit Wasserstoff zu 
Wasser 177, 561-567. 

Schmelzdruck 198. 
Schmelzkurven von Disso

ziierenden Verbindungen 
400-410. 
von geordneten Misch
phasen 400--410. 

- vonMischphasen393-396. 
Schmelzpunkt, inkongruen

ter 531. 
Schmelztemperatur 199. 
Schwefelsaurelosung, wasse

rige 603-606. 
Semipermeable Wande 64, 

132, 133, 145· 
Siedepunktserhohung in ver

diinnten Losungen 338 bis 
340, 392. 

Siedetemperatur 199. 
- von Mischphasen 391 bis 

393, 586. 
Silber, Bildung aus Silber

chlorid durch Reduktion 
mit Blei 550--552. 

- - - - mitWasserstoff 
599-603. 
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Solvatation 435-437 
Solvolyse 425~427. 
Spannungskoeffizient, ther-

mischer 98. 
- - idealer Gase 81. 
Spezifische (molare) Grol3en 

einer Einzelphase 218. 
- Warme fester Korper 98, 

99, 104. 
- - idealer Gase 82, 83, 

84, 88, 255, 257, 557, 565. 
- - koexistenter Phasen 

505, 506. 
- - reiner kondensierter 

Korper beim absoluten 
Nullpunkt 232, 233, 251. 

- - bei konstantem Druck 
84, 104. 

- - - ~ Volum 69, 104. 
Stabilitat von Systemen in 

bezug auf endliche Zu
standsanderungen (Bil
dung neuer Phasen) 62, 
459-463. 

- - - - - auf unend
lich kleine Veranderungen 
61-63, 450-459. 

Stammbaume, thermodyna
mische 160, 162, 171, 172, 
213, 216, Tafel am SchluB 
des Buches. 

Standardbedingungen che
mischer Reaktionen 178. 

Standardbildungsarbeiten 
179-185. 

- Berechnung (Anwen
dungsbeispiele) 543-547. 
603, 605. 

Standardbildungsreaktionen 
179-185. 

Standardbildungswarmen 
179-185. 

- Berechnung (Anwen-
dungsbeispiel) 543-547. 

Standardreaktionen 176--186 
- elektrolytische 181-183. 
Standardwerte chemischer 

Arbeits- und Warme
effekte 176-185. 

Stickoxyd, Bildung aus Luff 
567-569. 

Stickstoff, Vereinigung mit 
Sauerstoff zu Stickoxyd 
567-569. 

- - mit Wasser zu Am
moniumnitrit 185, 186. 

- - mit Wasserstoff zu 
Ammoniak 569-"574' 

Stufenregel 463.' 
Sublimationstemperatur 199· 
System s. a. engeres System, 

erweitertes System. 
- thermodynamisches 5. 
- vollstandiges s. Gleich-

gewicht, vollstandiges. 
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"T, S-Haken" 128, 214. 
Teilungskoeffizient s. Ver-' 

teilungskoeffizient. [19, zo. 
Temperatur" eines Systems 

eines Wlirmeiibergangs 
(Austauschtemperatur) 8, 
39· 

Temperatureinflul3 auf che
mische Gleichgewichte 
315, 316, 422, 423, 492 
bis 494. 
- - - s. a. CLAUSIUS
CLAPEYRONSche Glei
chung. 

Temperaturskala, absolute 
oder "thermodynamische 

- CELSIUS-T. 8. [32-35. 
THOMSEN -BERTHELoTsches 

'Prinzip 165, 235, 331. 
THOMSON, Theorem von" T. 

29, 30, 35. 
Tripelpunkt 197, 542, 543. 
TROUToNsche Regel 334. 

Ubereinstimmende Zustande, 
Gesetz der ii. Z. 94. 

Dbergangspunkt 197, 202. 
Ubergartgsreaktion 133, 134, 

150, 152, 154, 190- 192. 
Umwandlung, allotrope 393. 
Umwandlungskurven von 

Mischphasen 393, 410. 
- von geordneten Misch

phasen 41I-413. 
Umwandlungspunkte, Be

riicksichtigung bei An
wendung des NERNST- I 

schen Theorems 236, 237. 
- - - - - Anwen

dungsbeispiel 548, 549. 

Vakuumphase 146. 
VAN DER WAALssche Zu

standsgleichung 91-95, 
107, 108, 278, 573. 

- - Anwendung auf fliis
sige Mischungen 296, 363, 
364. 

- Kurve, labiler Ast 92, 453, 
465-467, 472. 

VAN'T HOFFscher Gedanken-
prozel3 132-134. , 

VAN'T HOFFsches Gesetz der i 
Gefrierpunktserniedrigung i 
339, 587. " " 

- - des osmotischen 
Druckes 344. 

VAN'T HOFFsche Reaktions
isochore 316, 492. 

Verlinderungen bei wahren
dem Gleichgewicht 301, 
302 , 487-497, 498-541. 

Verbindungen, dissoziierende 
s. Mischphasen, geordnete. 

Verbrennungstempera turen, 
maximale 579-583. 

Sachverzeichnis. 

Verbrennungsvorglinge 561 
bis 569, 574-583. 

Verdampfungsgleichgewicht 
300-306, 332, 333· 

Verdiinnungseffekte s. a. 
Restreaktionseffekte. 

Verdiinnungswlirme 292, 293. 
- starker Elektrolyte 431, 

432 . 
Verteilung eines Stoffes zwi

schen zwei Losungsmit
tcln 349, 350, 590-592 • 

Verteilungskoeffizient 349, 
350. [196 .. 

Volumkonzentra tion, molare 
Volumwarme, latente 69, 98, 

103. 
- - idealer Gase 82, 88. 

Wahrscheinlichkeit eines Zu
standes 210. 

Warme s. a. spezifische 
Wlirme. 

Wlirmeliquivalent, mecha
nisches 14. 

\Vlirmediagramm 45. 
Wlirmeeffekte, chemische, 

Gesetz der konstanten 
Wlirmesummen 177. 

-- - irreversible 163-17°. 
- - reversible 134, 135, 

158, 159, 164, 167. 
- - Standardwerte 176 bis 
Wlirmeeinheiten 18. [185. 
Wlirmefilter 7, 8. 
Wlirrnefunktion, GIBBssche 

101, 166-17°. 
- - chemisch verlinder

licher Systeme 166-17°. 
Wlirmekapazitlit bei konstan

tem Druck 84, '101, 458. 
- - - Volum 67, 69, 458. 
\Vlirmekoeffizienten 67-73. 

chemische 158, 159, 164, 
167. 
irreversible 164, 167. 

Wlirmekraftmaschine 27, 30, 
45-47· 

- Wirkungsgrad 30, 45-47. 
Wlirrnemenge 9-11, 39, 40. 
- reduzierte 40. 
Wlirmestrahlung 146. 
\Vlirrnetonungert, chemische, 

irreversible 163-170. 
-"- s. a. Wlirmeeffekte, 

chemische. 
\Vlirmeiibergang 7, 8, 38, 39· 
- TemperatureinesW.8,39. 
Wasser, Aktivitlit in ver-

diinnten Mannit- und 
Rohrzuckerlosungen 587 

Wasser, Druck-Temperatur
Zustandsdiagramm 476. 

- elektrolytische Dissozia
tion 423, 424. 

- Tripelpunkte 542, 543. 
- Dbergang in Dampf 544 

bis 550. 
- - in Eis 543, 544. 
Wasserdampf, Abweichungen 

yom idealen Gasverhal
ten 545-547, 549· 

- Berechnung der Chemi
schen Konstante 547 bis 
550. 

- geslittigter, spezifische 
Wlirme 506, 507. 

Wassergasreaktion 575. 
Wasserstoff, Berechnung der 

Chemischen Konstante 
aus Messungen an der 
Chinhydronelektrode 552 
bis 556. [317. 
Quantengewicht 271, 275, 
Reaktion mit Chinon und 
Chinhydron 552-':;56. 

- - mit Silberchlorid zu 
Silber und Salzsliure 599 
bis 603. 
spezifische Wlirme bei tie
fen Temperaturen 270 bis 
272, 565. 
Vereinigung mit Sauer
stoff zu Wasser 177, 561 
bis 567, 581, 582. 
- mit Stickstoff zu Am
moniak 569-574. 

Wasserstoffexponent 594. 
Wasserstoffionenaktivita t 

594· 
Wirkungsgrad einer thermo

dynamischen Maschine 30, 
45-47· 

Zersetzungsdruck 199, 308. 
Zustand, chemischer, seine 
" BestimmungsgroBen 140 

bis 142, 147, 148. 
Zustandsgleichung 77. 
- idealer Gase 80, 81. 
- - Gasmischungen 88,89. 

kondensierter Stoffe 96. 
nichtidealer Gase s. VAN 
DER WAALSsche Glei-
reduzierte 94. [chung. 

Zustandskoeffizienten idealer 
Gase 81, 82. 

I - kondensierter . Stoffe 97. 
Zustandssumme 269-270. 
Zustandsvariable 48-50. 
- chemische 145, 149-155. 
Zweistoffsysteme s. a. Misch-

bis 590. ~ 
Bildung aus den Elemen- i .-
ten 17i, 561-5()7· . 

phasen, Mischungen, La
sungen. 
Koexistenz von Phasen 
476-485, 514--538. 



Ubersicht der wichtigeren Bezeichnungen. 
Die Zahlen gebcn die Seiten an, auf denen die betreffende Bezeichnung eing(>flihrt und erHiutert wird. 

Atomgewicht 142. 
Absorptionskoeffizient 346. E 

T 

NERNsTsches Integral Iepd T 236. 
A 
A 
A 
a 

vom System aufgenommene Arbeit 13. 
Konstante der VAN DER WAALsschen i E 

o 
Elastizitatskoeffizient 98. 
I Mol Elektronen 182. Gleichung 91. i e-

absolute Entropiekonstante idealer I e Basis der natiirlichen Logarithmen. 
durchgegangene elektrische Ladung II7. 

a 
~~~5. e 

T T 

aq 
B 
b 

c 
C 

Entropiekonstante der Rotation 256. 
Aktivitat des Stoffes i 283. 284. 
in (unendlich viel) Wasser gelast. 
molare Fehlordnungsarbeit 379. 
Konstante . der VAN DER WAALsschen 

Gleichung 91. 
Verteilungskoeffizient 349. 350 . 

Konstant.e der VAN DER WAALsschen 
Gleichung 91-

C. Co. Ck. Cr. C verschiedene Arten ehe
mischer Konstanten 258. 25g. 316. 
259. 547· 

C* 

Cv 

C 

Cp 
Cp; 

Cpi 

Cz 

D 
bA 

bQ 

C** konventionelle ehemische Kon
stante 333. 334· . 

Warmekapazitat bei konstantem Druck 
84. 101. 

Warmekapazitat bei konstantem Volum 
69· 

Volumkonzentration 
196. 

(Litermolaritat) 

spezifische Warme (meist pro Mol) bei 
konstantem Druck 84. 101. 

partielle Molwarme des Stoffes 
konstantem Druck 217. 

bei 

partielle Molwarme .des Stoffes i bei 
konstantem Druck in einer Misch
phase von Grundkonzentration 228. 

spezifische Warme (meist pro Mol) bei 
konstantem Volum 69. 

spezifische Zusatzwarme von Gasen mit 
Oszillations- und Elektronenenergie.· 

Dielektrizitatskonstante 428. 
infinitesimale vom System aufgenom

mene Arbeit 15. 
infinitesimale vom System aufgcnom-

mene Warme 15. 
1) Q sehr kleine aber endliche vom System 

aufgenommene Arbeit 61. 
E elektromotorische Kraft lIS, 155. 
E Normalpotential 157. 

F 

F 
:.1' 
! f 

ii 
G 

g 

g 
g 
h 

NERNsTsches Integral T./~~./CpdT 236. 

o 
Freie Energie 125. 
FARADAv-Aquivalent 155. 

o 

Freie Energie pro Mol 218. 
Aktivitatskoeffizient des Stoffes i 284. 
GIBBssches tnermodynamlsches Poten-

tial 129. 
GIBBssches thermodynamisches Poten-

tial pro Mol 218. 
Quantengewicht 245, 262. 
gasfOrmig. 
PLANCKsches Wirkungsquantum 210. 
Index zur Bezeichnung eines beliebigen 

Stoffes. 
i, i o• ir verschiedene Arten chemischer Kon

stanten 258, 259. 
J Tragheitsmoment 260. 
i Index zur Bezeichnung eines beliebigen 

Stoffes. insbesondere Bruchstiick eines 
dissoziierenden Stoffes 297. 

i resultierende Impulsquantenzahl 263. 
K, K c ' Kp. Kx Konstante des Massen

wirkungsgesetzes 3II, 312. 314. 
K'" .\rbeitskoeffizient nach der Variabeln x 

67· 
st' Chemischer Arbeitskoeffizient 159. 
it Chemischer Arbeitskoeffizient von 

st 
i k 
I k 

Grundreaktionen 179, 227. 
Standardbildungsarbeit. pro Mol 180. 
BOLTZ~IANNsche Konstante 86. 
Index zur Bezeichnung . von kritischell 

GraBen 94. 
.\rbeit bei einer Restreaktion des 

Stoffes i. pro Mol 228. 
L I \VarmekoeUizient nach der Variabeln x 

bei konstantem Volum 67. 
-I!(v) Chemischer \\'armckoeffizient bei kon

stantem Volum 159. 



61H "Obersicht der wichtigeren Bezeichnungen. 

s:! Chemischer Warmekoeffizient bei kon
stantem Druck 162. 

fliissig. 
IX Warmekoeffizient nach der Variabeln x 

bei konstantem Druck IOI. 

ill Molekulargewicht 80, 142. 
At Masse 80. 
m Kilogramni-Molarita.t 291. 
!.- LOSCHMIDTsche Zahl 86. 
n i Zahl der Mole des Stoffes 69, 142. 

n=~ni89. 
. , 

P Loslichkeitsprodukt 422. 
P osmotischer Druck 343. 
~ Zahl der Realisierungsmoglichkeiten 210. 
P Druck 69. 
Pi Partialdruck des Steffes i 90. 

Q yom System aufgenommene Warme 13. 
R Gaskonstante 80, 81. 
,. Zahl der Rotationsfreiheitsgrade. 
S Entropie 53. 
S Aufbauentropie 205. 
€ Entropieanderung bei einem chemischen 

Vorgang unter konstantem Druck 162. 
€(l') Entropieanderung bei einem chemischen 

Vorgang unterkonstantemVolum 159. 
e Entropieanderung bei einer Grund

reaktion 227. 
S molare Entropie 218. 
si partielle molare Entropie des Stoffes 

in einer Mischphase 216. 
Si partielle molare Entropie des Stoffes i 

in einer Mischphase von Grundkonzen
tration 228. 

Si Entropieanderung bei einer Restreaktion 
des Stoffes i, pro Mol 228. 

s fest. . 
s, Sic Quantenzahlen des Elektronen- und 

T 
C 
U 
U 

11 

u 
U; 

v 

v 

'Z'. 
t 

b, 

Kerudralls 263, 264. 
absolute Temperatur 33. 
Innere Energie 51. 
Aufbauenergie 205. 
Energieanderung bei einem chemischen 

Vorgang 159. 
Energieanderung bei einer Grundreak

tion 31I. 
Innere Energie pro Mol 2·18. 
Energieanderung bei einer Restreaktion 

des Stoffes i, pro Mol 320. 
Potentialdifferenz in Volt 324. 
Volum 69. 
Volumanderung bei einer chemischen 

Reaktion 162. 
Volumanderung bei einer Grundreaktion 

228. 
spezifisches Volum (Molvolum) 218. 
partielles Molvolum des Stoffes i in einer 

Mischphase 216. 
partielles Molvolum des Stoffes i in einer 

Mischphase von Grundkonzentration 
228. 

Volumeffekt bei ·einer Restreaktion des 
Stoffes i, pro Mol 228. 

W GIBBsSche 'Warmefunktion 166. 
!ill chemische 'VlI.rmetonung bei konstantem 

rruck (abgegeben\! Warme positiv ge
rechnet) 167. 

IS Warmetonung einer Grundreaktion (ab
gegebene Warme positiv gerechnet) 
179, 227· 

em Standardbildungswarme pro Mol 180. 
!illM molare Mischungswarme 295· 
w molare Warmefunktion 218. 
Wi partielle molare Warmefunktion des 

Stoffes i in einer Mischphase 2 I 7 . 
~vi partielle molare Warmefunktion des 

Stoffes i in einer Mischphase von 
Grundkonzentration 228. 

Wi Warmetonung bei einer Restreaktion des 
Stoffes i, pro Mol 228. 

x Arbeitskoordinate 48, 70. 
Xi Molenbruch des Stoffes i 193. 

x; kleiner Betrag von Xi 357. 
Y verallgemeinerter Arbeitskoeffizient, In

tensitatsvariable 449. 
y verallgemeinerte Arbeitskoordinate, Ex-

tensitatsvariable 48 , 70, 449. 
Z molare Zustandssumrne 269. 
z Arbeitskoordinate 48, 70. 
z Zahl der elektrochemischen Xquivalente 

156. 

ex mechanisches Warmeaquivalent 14. 
ex thermischer A usdehnungskoeffizient 97. 
ex Zahl der unabhangigen Bestandteile 

193, 195· 
ex Dissoziationsgrad 313. 
ex Fehlordnungsgrad 375, 377· 
(J Zahl der Phasen 193. 
r ionale Konzentra~ion 428. 
r-Raum = GIBBsscher Phasenraum 209. 
I' Laufzahl von Homogenreaktionen 154. 
1', Yo' lr verschiedene Arten chemischer Kon-

stanten 257, 259· 
Ll M molare Gefrierpunktserniedrigung 340. 
Llplli Druckrest von Ili 382 . 
t1 Xi Abweichung des Molenbruchs Xi von der 

Ordnungskonzentration 373. 
7J Wirkungsgrad 30 • 

'I beliebige Zustandsvariable 49. 
8- Gleichgewichtstemperatur 199. 
8- Temperatur in beliebiger Skala 26. 
x Kompressibilitatskoeffizient 98. 
A reversible "Obergangswarme 301. 
A integrale Losungswarme 293. 
;. differentielle LosungswaJ;'me 292. 
;. Reaktionslaufzahl 151. 
,ui chemisches Potential des Stoffes i 213. 

Ili chemisches Potential des Stoffes i in 
einer Mischphase von Grundkonzen
tration 228. 

)', Reaktionsaquivalentzahl des Stoffes i 
151. 

V = ~I'i 31 1. 
i 
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S beliebige Zustandsvariable 49. .p PLANcKsche charakteristische Funktion 

S Reaktionslaufzahl von 'Obergangsreak- 170 • 

tionen 154. .p integrale Verdiinnungswarme 293. 

S Gleichgewichtskonzentration 398. zp Charakteristische Funktion - ~ 172. 
7C Gleichgewichtsdruck 198. 
11 OberfHichenspannung III. X verallgemeinerte charakteristische 
11 Symmetriezahl 260. Funktion 449. 
r Kennziffer der Quantenzustande 269. CJ) Oberflache II I. 

Ind ex be zeich n u ngen: 

Xnderung bei Variation einer Variabeln x: K X , (hA)x. 
eV 

Xnderung bei Konstanthaltung einer Variabeln x: 6(x) , hA CX)' ~- • 
eT(X) 

Speziell: Sl'(273) = Sl'-Wert bei T= 273°. 
U(O) = Innere Energie bei T = 0°. 
6(p 7C) = Entropieanderung bei einem bestimmten Druck- und Temperatur-

.,. wert, auch 60 abgekiirzt (vgl. S. 224,254). 

Funktionsbezeichnung: Q (8-) (= Warmeaufnahme in Abhangigkeit von der Temperatur). 
Phasenbezeichnung: v(l) (=Molvolum des reinen Stoffes I), p<e),. p(NaIJI), (s) feste, (I) fliis

sige, (g) gasformige Phase. Zur Unterscheidung von Mischphasen: p', p". 
Stoffbezeichnung: Vl partielles Molvolum des Stoffes 1 in einer Mischphase, 

Pl Partialdruck des Stoffes I, 

p+, p_ chemische Potentiale von Ionen in Mischphasen, 
p+ mittleres chemisches Potential der positiven und negativen Ionen 

- eines binaren Elektrolyten. 
Bezeichnung der Konzentrations-Grundzustande s. namentlich S. 383. 
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