PRIMERA  LEY DE LA TERMODINAMICA

Otra función de estado importante en la termodinámica es la energía interna U, cuya existencia se postula en la primera ley de la termodinámica. Una función de estado estrechamente ligada a la energía interna es la entalpía, las capacidades caloríficas a presión y temperatura constantes, Cp y Cv, que dan las variaciones de la energía interna y la entalpía con la temperatura

Trabajo P-V

El trabajo en termodinámica se define como en mecánica clásica. Cuando parte del medio circundante ejerce una fuerza macroscópica medible F sobre la materia del sistema mientras esta materia se mueve una distancia dx en el punto de aplicación de F, entonces el medio ha hecho un trabajo sobre el sistema, este trabajo dw=Fxdx, donde Fx es la componente de F en la dirección del desplazamiento. F puede ser una fuerza mecánica, magnética o eléctrica y puede actuar y desplazar todo el sistema o sólo parte de él. Cuando Fx y dx tienen el mismo sentido, se realiza trabajo positivo sobre el sistema dw>0. Cuando Fx y dx tienen sentidos opuestos, dw <0.

Trabajo P-V reversible: Un proceso reversible es aquel en el que el sistema siempre está infinitesimalmente próximo al equilibrio, y un cambio infinitesimal en las condiciones puede invertir el proceso para devolver al sistema y su entorno al estado inicial. Un proceso reversible es obviamente una idealización.

 La forma más común de efectuar trabajo sobre un sistema termodinámico es mediante un cambio en el volumen del sistema.

Consideremos, por ejemplo, un gas dentro de un cilindro. Las moléculas del gas chocan contra las paredes cambiando la dirección de su velocidad, o de su momento lineal. El efecto del gran número de colisiones que tienen lugar en la unidad de tiempo, se puede representar por una fuerza F que actúa sobre toda la superficie de la pared.


Si una de las paredes es un pistón móvil de área A, y éste se desplaza dx, el intercambio de energía del sistema con el mundo exterior puede expresarse como el trabajo realizado por la fuerza F a lo largo del desplazamiento dx.
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Siendo dV el cambio del volumen del gas. 


Puesto que  F es positiva, el trabajo ejercido sobre el sistema por los alrededores es negativo cuando el sistema se expande.


En una contracción, el trabajo que se hace sobre el sistema es positivo 

Sólo se han considerado cambios infinitesimales del volumen. Supongamos que llevamos a cabo un número infinito de cambios infinitesimales sucesivos en la presión externa. Para cada uno de estos cambio, el volumen del sistema cambia dV y se efectúa un trabajo –PdV sobre el sistema, donde P es el valor presente de la presión del sistema. El trabajo total W ejercido sobre el sistema es la suma de las cantidades infinitesimales de trabajo, que se expresa mediante la siguiente integral definida:
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donde 1 y 2 son los estados inicial y final del sistema, respectivamente.

Trabajo P-V irreversible: el trabajo w en un cambio de volumen mecánicamente irreversible no puede a veces ser calculado mediante la termodinámica.

Calor


El calor es una interacción entre un sistema y sus alrededores, a través de aquellas porciones de los límites del sistema en que no hay transferencia de masa y que ocurre como consecuencia de una diferencia de temperatura entre el sistema y sus alrededores. Las unidades de calor son las de trabajo y energía. 


Por tradición el calor suministrado a un sistema es positivo y el calor disipado por un sistema a sus alrededores es negativo. 

A un proceso en el cual no hay calor envuelto, se le llama adiabático. 


Cuando dos cuerpos con diferentes temperaturas se ponen en contacto a través de una pared que conduce térmicamente, alcanzan el equilibrio térmico a una temperatura intermedia. Sean m1 y m2 las masas de los cuerpos y T1 y T2 las temperaturas iniciales con T2>T1; sea Tf la temperatura de equilibrio. Suponiendo que los dos cuerpos están aislados del resto del universo y que no se produce ningún cambio de fase ni reacción química alguna, se observa experimentalmente que se cumple la siguiente ecuación para todos los valores de T1 y T2:
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donde c1 y c2 son constantes (obtenidas experimentalmente) que dependen de la composición de los cuerpos 1 y 2; c es llamada capacidad calorífica y, q es la cantidad de calor que pasa del cuerpo 2 al cuerpo 1.


La ecuación anterior no es exacta pues los experimentos demuestran que el calor específico de una sustancia también es función de la presión y la temperatura.

Primera Ley de la Termodinámica


También llamada Ley de Conservación de la Energía, establece que la energía se puede transformar pero no crear ni destruir. Por lo tanto si a un sistema se le añade calor o se le hace trabajo esta energía tiene que aparecer en algún sitio. 


Todos los cuerpos poseen una energía interna, U, además de sus energías cinética macroscópica K y potencial V. La energía interna consta de: energía molecular rotacional, vibracional y electrónica; energía relativista de la masa en reposo, de los electrones y el  núcleo, y energía potencial de interacción entre las moléculas.


La energía total de un cuerpo es, por lo tanto, E= K + V + U, donde K y V son la energía macroscópica cinética y potencial, y U la energía interna. Como la termodinámica es una ciencia macroscópica, su desarrollo no requiere conocer la naturaleza de la energía interna, sino que todo lo que se necesita son formas de encontrar esa energía interna.


En la mayor parte de las aplicaciones que se trata, el sistema está en reposo y en ausencia de campos externos, entonces K y V son nulos o despreciables.


La primera ley de la termodinámica, afirma que existe una función de estado extensiva E (llamada energía total del sistema), tal que para cualquier proceso en un sistema cerrado:  (E =q + w, donde (E es el cambio de energía del sistema en el proceso, q el calor cedido durante el proceso y w es el trabajo realizado sobre el sistema en el curso del proceso. La variación de energía (E del sistema, siempre va acompañada por un cambio de energía del entorno del entorno igual a -(E, de forma que la energía total del sistema más el entorno permanece constante ( se conserva) para cualquier proceso.


Como se trata en termodinámica a  cuerpos sin cambios en K y V, entonces se tiene que (E=(U, por lo que (U= q + w.


Para un proceso infinitesimal, la ecuación anterior se transforma en:
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para un sistema cerrado.


La energía interna U es una función de estado del sistema. Para cualquier proceso, (U depende por ello tan sólo de los estados inicial y final del sistema, y es independiente del camino seguido. Por lo tanto, para un proceso cíclico, es decir, aquel en que los estados inicial y final son los mismos (U=0.


Las cantidades q y w no son funciones de estado, por lo que no basta con conocer las condiciones iniciales y finales para saber sus valores, pues dependen del camino recorrido para ir del estado 1 al estado 2. Esto también se  puede ver de acuerdo a las definiciones de calor y trabajo. El calor es una transferencia de energía entre el sistema y su entorno debido a una diferencia de temperatura. El trabajo es una transferencia de energía entre el sistema y su entorno debido a una fuerza macroscópica que efectúa un desplazamiento. Es decir, calor y trabajo, son formas de transferencia de energía más que formas de energía    

Entalpía


Es la absorción de calor por el proceso interno, por la interacción del volumen, tensión y presión. Su variación solo depende de sus estados inicial y final. 


Se puede definir la entalpía H como:
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Como U, P y V son funciones de estado, H también lo será. Tiene unidades de energía. 


Para un sistema cerrado a presión constante y adiabático, se tiene que H es constante, dado que es común encontrarse con sistemas cerrados a presión constante y adiabático es que H se define como U + PV y no de otra forma.

Para una variación infinitesimal: [image: image6.wmf]@
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A presión constante:  [image: image7.wmf]4
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A volumen constante: [image: image8.wmf]4
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La comparación de estas dos últimas relaciones muestra que a presión constante, H desempeña un papel análogo al de U en uno a volumen constante.

Capacidades caloríficas


La capacidad calorífica Cpr de un sistema cerrado en un proceso infinitesimal pr se define como:
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donde dqpr y dT son el calor transferido al sistema y la variación de temperatura en el proceso. El subíndice pr indica que la capacidad calorífica depende de la naturaleza del proceso.


Así, la capacidad calorífica a presión constante Cp se define como:
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Análogamente, la capacidad calorífica a volumen constante Cv, se define como:
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donde dqv y dT son el calor añadido al sistema y la variación de la temperatura en un proceso infinitesimal a volumen constante. Esto es valido sólo para procesos reversibles.


Anteriormente se había visto que para un proceso a presión constante dqp=dH y que para un proceso a volumen constante dqv=dU, entonces las relaciones para las capacidades caloríficas a presión constante y volumen constante pueden escribirse como: [image: image12.wmf]C
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Se puede demostrar que Cp y Cv son mayores que cero.


¿son Cp y Cv iguales?. Veamos la relación que existe entre sus diferencias.
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La energía interna puede tomarse como una función de P y T, es decir, U=U(P,T).
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si la presión es constante y derivando con respecto a T, se obtiene que:
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reemplazando esta última relación en la que habíamos obtenido para Cp-Cv:
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Gases ideales y primera ley


Anteriormente se vio que un gas ideal cumplía la relación PV=nRT. entonces usando ésto se verán las relaciones que se cumplen para un gas ideal, más adelante (con la segunda ley de la termodinámica) se verá que los gases ideales también cumplen que: [image: image29.wmf]@
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Por lo tanto U sería sólo una función de T, es decir, U=U(T), y entonces: 

      dU=CvdT

donde Cv=Cv(T)
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Como Cp=dH/dT, entonces Cp=Cp(T)

También se obtiene: [image: image31.wmf]C
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Ahora si se ve la primera ley, se obtiene que:
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Calor latente


Bajo ciertas condiciones una sustancia puede ser provista de calor sin un cambio de temperatura. En este caso el incremento de la energía interna está asociada con un cambio en la configuración molecular, provocando un cambio de fase.


El calor latente de un cambio de fase (ej. Vaporización) es definido como la energía necesaria para que 1 Kg. de sustancia cambie de fase (ej. de líquido a vapor). El calor latente de la sustancia puede variar con la temperatura


Para el agua a presión atmosférica normal y 0°C, el calor latente, L, de fusión es 3,34x105 J/Kg.


Por lo tanto, el calor producido por una sustancia que cambia de fase a temperatura constante es: [image: image33.wmf]q
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, donde L es el calor latente y (m es la cantidad de masa que cambia de estado.  

