Capitulo 5

PRIMER PRINCIPIO DE LA
TERMODINAMICA

1. Objetivos y caracteres generales de la termodinamica
2. Conceptos fundamentales de la termodinamica

3. Capacidad calorifica, calor especifico y calor latente
4. Trabgjo

5. Primer principio de la termodinamica.

Energia interna

6. Algunas aplicaciones del primer principio
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1.- OBJETIVOS Y CARACTERES GENERALES DE LA TERMODINAMICA

La Termodinamica es una disciplina que esta basada en un conjunto
reducido de postulados basicos a partir de los cuales, por razonamientos logicos,
se deducen las leyes que gobiernan los fenémenos calorificos, objeto principal de
esta disciplina. Estos principios no pueden demostrarse por razonamientos
matematicos: Toda su validez descansa en la experiencia.

Durante el siglo XIX se establecieron dos importantes leyes que fueron
llamadas primer principio y segundo principio de la Termodinamica. Con el
primero (Joule, 1843) se establecié la conexion entre el calor y el trabajo
mecanico dentro del enunciado general de la conservacion de la energia.
Mediante el segundo (Carnot, 1824) se determina la direcciéon segun la cual
tienen lugar los procesos termodinamicos y el estado de equilibrio de un sistema
fisico. En el ano 1906, Nernst establecio el llamado tercer principio de la
Termodinamica, que fija un limite a la temperatura termodinamica y a la
entropia. Existe ademds un principio cero, que como ya sabemos define el
equilibrio térmico y permite definir el concepto de temperatura. Es importante
sefialar que ninguan fenémeno fisico puede ir en contra de los principios de la
Termodinamica.

El objetivo fundamental de la Termodinamica es el estudio de los
fenémenos fisicos macroscopicos que estan relacionados con los conceptos de
calor y temperatura, aunque limitandose al estudio de los estados de equilibrio y
a las trasformaciones que pueden representarse como una serie continua de
estados de equilibrio.

Augusto Beléndez, “Acistica, Fluidos y Termodinamica”, E. U. Politécnica de Alicante, Universidad de Alicante (1992).



75

2.- CONCEPTOS FUNDAMENTALES DE LA TERMODINAMICA
2.1.- Sistemas termodindamicos

Se denomina sistema termodinamico a la porcion de espacio y su
contenido, objeto de nuestro estudio, estando el sistema situado en el interior de
una superficie cerrada que lo separa del resto del universo o "medio exterior".
Esta superficie puede ser real (por ejemplo, un gas encerrado dentro de un
cilindro provisto de un émbolo) o ficticia (por ejemplo, un liquido que circula
por un tubo ilimitado). Las dimensiones del sistema deben ser suficientemente
grandes para que se puedan definir en él propiedades macroscépicas.

Las superficies de separacion o limites del sistema pueden ser rigidas o
deformables y a su través pueden efectuarse intercambios de energia y de
materia con los alrededores o medio exterior. Si la superficie de separacion
permite el intercambio de calor recibe el nombre de diatérmica, y en caso
contrario se denomina adiabatica. También hay que distinguir entre paredes
permeables, semipermeables e impermeables al flujo de ciertas sustancias.

El sistema se llama cerrado cuando solo se efectuan transferencias de
energia (calor y trabajo), y abierto, cuando a través de sus paredes se realizan
intercambios de energia y materia. El sistema es aislado cuando no intercambia
energia ni materia con sus alrededores. Dicho de otro modo, es aislado aquel
sistema que posee paredes rigidas (trabajo nulo, dW=0), adiabaticas (intercambio
de calor nulo, d@} e impermeables (transferencia de materia nula, dm = 0).

materia energia energia

Abierto Cerrado Aislado

Para los intercambios de calor, Q, y trabajo, W, del sistema con el medio

exterior adoptaremos el siguiente criterio:
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(a) El sistema absorbe calor, @ > O.
(b) El sistema cede calor, Q < 0.

(c) El sistema recibe trabajo, W < 0.
(d) El sistemna realiza trabajo, W > 0.

Q<0 Q>0

SISTEMA

CERRADO EXTERIOR

W< 0 W>0

Los sistemas también se clasifican en homogéneos y heterogéneos. En
los primeros sus propiedades fisicas o quimicas son siempre idénticas en
cualquier punto del sistema (disolucion diluida, gas, sdlido puro, etc.), mientras
que en los segundos el sistema esta formado por subsistemas homogéneos de
propiedades fisicas distintas (disolucion saturada de sal en agua, mezcla de hielo
con agua, etc.). Cada una de las partes de un sistema heterogéneo con
propiedades fisicas constantes constituye una fase.

2.2.- Variables termodinamicas y funciones de estado

En Termodinamica la descripcion del estado de un sistema se realiza
mediante los valores que poseen determinadas propiedades macroscopicas,
denominadas variables termodinamicas, tales como el volumen, la presion, la
temperatura, la densidad, etc. Estas variables solo tienen significado
"macroscopico” y no pueden aplicarse a sistemas formados por un numero
reducido de moléculas. Aunque si se utilizan estas variables en forma diferencial.
En estos casos, por ejemplo dp no representa un cambio infinitesimal de la
presion de un gas, sino un cambio muy pequernio frente al valor de p, pero
suficientemente grande si se compara con las fluctuaciones que tienen lugar en
el choque molecular sobre las paredes del recinto que contiene al gas. Sin
embargo, no todas estas variables termodinamicas son independientes, pues, de
ser asi, la descripcion de un sistema seria muy laboriosa. La experiencia nos dice
que basta con conocer los valores de un pequeno numero de variables para
caracterizar el sistema.

Estas variables independientes se denominan variables de estado y las
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restantes variables pueden expresarse en funcién de aquéllas. Asi por ejemplo,
un gas puede expresarse mediante un par de variables independientes, que
normalmente se eligen entre la presion, el volumen y la temperatura, aunque a
veces se utilizan combinaciones de éstas, como el producto de la presién por el
volumen (pV), que constituye también una propiedad del sistema. Las leyes a que
obedecen estas variables, asi como las relaciones que existen entre ellas, se
deducen de los principios de la Termodinamica.

Toda funciéon Y que puede expresarse con ayuda de las variables de
estado se denomina funcién de estado del sistema. Asi ocurre con la energia
interna o la entropia. En cambio el calor o el trabajo no son funciones de estado.
La variacion experimentada por una funciéon de estado es independiente del
proceso que conecta dos estados especificos y queda perfectamente definida por
el simple conocimiento del estado inicial y el final. Este hecho se expresa
diciendo que una funciéon de estado es una "diferencial exacta", es decir:

2
JldY=Y2 - Y,

2.3.- Estados de equilibrio y ecuacion de estado

La experiencia nos dice que un sistema determinado puede alcanzar un
estado en el cual las variables macroscopicas como la temperatura y la presion
toman un valor constante, independiente del tiempo; se dice que el sistema se
encuentra entonces en un estado de equilibrio termodinamico. Normalmente el
equilibrio termodinamico lleva consigo un equilibrio térmico (la temperatura es
la misma en todos los puntos del sistema), un equilibrio mecanico (la presion es
la misma en todos los puntos del sistema) y un equilibrio quimico (la
composiciéon quimica es la misma en todos los puntos del sistema). Esta
definicion de equilibrio termodinamico requiere que el sistema sea homogéneo.

En la terminologia termodinamica, cuando el equilibrio no varia en el
tiempo que dura la experiencia, se denomina estacionario.

Cuando un sistema homogéneo esta en equilibrio termodinamico, entre
sus variables de estado existe una relacion que se denomina ecuacién de estado.
En gases o liquidos puros estas variables de estado son la presion, p, el volumen,
V, y la temperatura, T (sistemas pVT), y la ecuacion de estados es del tipo:

fp.V.T) =0

Asi por ejemplo, la ecuacién de estado de un gas ideal es pV = nRT, donde n es
el numero de moles del gas y R la constante de los gases (R = 8.31 J/mol-K).
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2.4.- Procesos termodinamicos

En el caso de un gas ideal es posible determinar al valor de una de las
variables de estado de un gas en funcion de las demas, y de este modo, para una
cantidad fija de gas (n constante), dos variables cualesquiera de las restantes
sirven para determinar la tercera. Normalmente suelen elegirse p y V como
variables independientes y luego se determina el valor de T a partir de la
ecuacion pV = nRT. De este modo los valores de p y V determinan el estado
del gas. Un estado de un sistema como es el gas puede representarse sobre un
diagrama p-V o diagrama de Clapeyron, volumen en abcisas y presion en
ordenadas, y cada punto del diagrama corresponde a valores definidos de p y V,
es decir, cada punto del diagrama p-V representa un estado del sistema con un
numero determinado de moles n. A partir de los valores de p y V se puede
evaluar la temperatura T de ese estado, o sea, que cada punto del diagrama tiene
asociado un valor de temperatura. Existe un conjunto de estados que tiene la
misma temperatura, que en la figura siguiente se han representado mediante las
lineas curvas, y que reciben el nombre de isotermas.

A

p T,>T, Los estados A y B, representados

en este diagrama de Clapeyron,
tienen igual temperatura pues
pertenecen a la misma isoterma.

Isotermas pV = cte.

p AT~"~"~°°
I T
1 [ T 1

Se dice que un sistema experimenta un proceso o transformacién
termodinamica cuando al modificar una ligadura interna o externa, alguna de sus
variables de estado se modifica con el tiempo. Los estados inicial y final del
proceso se consideran en equilibrio. Los diagramas p-V son utiles para
representar procesos en los que cambia el estado de un sistema. Si a lo largo del
proceso permanece constante alguna de las variables p, V, T, el proceso se

denomina:
(a) Isobaro cuando p = constante.
(b) Is6coro cuando V = constante.
{c) Isotermo cuando T = constante.
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Y si no hay intercambio de calor entre el sistema y sus alrededores, el
proceso recibe el nombre de:
(d) Adiabatico cuando Q=0.

Un proceso termodinamico es cuasiestatico (casi estatico), cuando
transcurre con suficiente lentitud como para considerarse que el sistema esta en
equilibrio durante cualquier instante del proceso. Esto significa que en cualquier
instante, el sistema en evolucién puede definirse por medio de variables
macroscopicas y la ecuacion de estado sigue siendo valida. En particular, los
valores de p y V van a estar bien definidos, y todo el proceso cuasiestatico
puede representarse en el diagrama p-V mediante una curva que corresponda a
los valores sucesivos de presion y volumen por los que pasa el sistema.

Estas transformaciones cuasiestaticas desempenan un papel muy
importante en muchos razonamientos termodinamicos. Aunque es un comncepto
limite, representa en la Termodinamica un papel analogo al de las superficies
sin rozamiento o las cuerdas inextensibles y sin masa en la Mecanica o los
liquidos sin viscosidad en la Dinamica de Fluidos.

Si es posible invertir exactamente la transformacion modificando
infinitamente poco las condiciones exteriores, se dice que el proceso es
reversible. Cuando los estados intermedios del proceso no son de equilibrio, el
proceso es irreversible.

Asi por ejemplo, si se tiene un gas en el interior de un cilindro con un
émbolo a una presién p y se aplica una presion exterior P, si P> p, el gas se
comprimira hasta que la presion interior iguale a la exterior y el proceso sera
irreversible. Para imaginar un proceso reversible volvamos al estado inicial e
imaginemos que la presion interior y la exterior son iguales, P = p: existe
equilibrio y no se verifica ningan proceso. Si ahora se aumenta de forma
infinitesimal la presion exterior en un valor dP, ésta sera P + dP (por ejemplo,
dejando caer arena grano a grano sobre el émbolo), se produce una pequena
compresion del gas y se alcanza un nuevo estado de equilibrio caracterizado
porque se cumple P + dP = p + dp. Disminuyendo en la misma cantidad
infinitesimal dP 1la presion exterior el gas se dilata y el proceso puede ir
progresando en un sentido o en el otro mediante una sucesion de cambios
infinitesimales hasta que se alcance un estado final de equilibrio.

En cambio, si sobre el émbolo se aplica una presion muy superior a la del
gas, éste se comprimira bruscamente y la masa gaseosa experimentara una
sucesion de estados complejos que escapan a toda descripcion macroscopica: el
proceso es irreversible. Evidentemente, modificando infinitamente poco la
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presion exterior el proceso no se invierte. Debe tenerse cuidado en no confundir
la irreversibilidad de un proceso con la imposibilidad de que el sistema vuelva a
su estado original. En teoria siempre es posible que el sisterna recupere sus
condiciones iniciales, pero entonces se produce un cambio finito en el entorno
que rodea al sistema.

No hay que confundir el término cuasiestatico con el término reversible.
Aunque todo proceso reversible tiene que ser cuasiestatico, no todo proceso
cuasiestatico es reversible. Por ejemplo, un alambre elastico puede alargarse en
forma cuasiestatica hasta sobrepasar su limite de elasticidad, en cuyo instante el
fenémeno ya no puede invertirse. El proceso es cuasiestatico, pero no reversible.

Para que un proceso sea reversible tiene que tener las siguientes
caracteristicas:

(1) Basta modificar infinitamente poco las condiciones del sistema para
que la evolucion cambie de sentido y esta formado por una sucesion de infinitos
estados de equilibrio.

(2) Es infinitamente lento.

(3) El rendimiento de la transformacién es superior a cualquier otro que
se verificase por via irreversible.

(4) En general, es irrealizable.

Para entender aun mejor la diferencia entre un proceso reversible y otro
irreversible podemos usar la expansion de un gas.

En la siguiente figura el émbolo se mantiene en la posicion indicada (a)
mediante un gran numero de pesas muy pequefnas. En equilibrio, la presion del
gas encerrado es igual a la presion debida a las pesas (mas la presion
atmosférica).

|
I

1T
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(a) (b) (c)

Augusto Beléndez, “Acustica, Fluidos y Termodindmica”, E. U. Politécnica de Alicante, Universidad de Alicante (1992).



81

Si se quita una de las pesas, deslizandola a un lado sobre la plataforma, la presién
exterior disminuye en una pequefa cantidad y el equilibrio del gas se perturba
ligeramente. El gas experimenta entonces una pequefna expansion hasta que el
equilibrio se restaura (rapidamente). Cuando se repite este proceso un nuamero
de veces, el gas se expande hasta el volumen que se muestra en (b) y las pesas,
que inicialmente estaban sobre el émbolo, estdn almacenadas como se indica.
Puesto que el proceso ha ocurrido muy lentamente, el gas ha permanecido
continuamente en equilibrio y la expansion ha sido reversible. Para que el gas
vuelva a su estado inicial, todo lo que hay que hacer es colocar de nuevo sobre el
émbolo, en orden inverso, las mismas pesas que le habiamos quitado {c). Al final
el gas esta en su estado inicial, habiendo completado un ciclo, sin haberse
producido cambios en el medio que lo rodea. En otras palabras, en un ciclo
reversible no se producen cambios observables ni en el sistema ni en el medio
que lo rodea.

Para considerar una expansion irreversible del gas, fijémonos en la
siguiente figura, en la que en la situacién (a) el gas se encuentra ocupando un
cierto volumen debido a una pesa grande A colocada sobre el émbolo. Ademas
también tenemos una pesa idéntica B situada en la parte superior del cilindro.

Si se quita la pesa A, la presion externa disminuye inmediatamente y el
gas se expande muy rapidamente, con una gran turbulencia en su movimiento
molecular, siendo el proceso irreversible. Finalmente el émbolo se detiene en
una cierta posicién restaurandose la situacion de equilibrio a una temperatura y
presion bien definidas, como se indica en (b). Es posible volver el gas a su estado
inicial, y para ello basta con situar la pesa B encima del émbolo, con lo cual éste
baja y hace que sobre el gas se efectie un proceso que puede o0 no repetir,
inversamente, el anterior. Al final, como se ve en (c), cuando se restablece el
equilibrio, el gas estd de nuevo en su estado inicial y se ha completado un ciclo.

0l B _

NN,

2R
R RN

(a) (b) (c)
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Sin embargo, ha tenido lugar un cambio en el medio exterior, pues la pesa B que
esta inicialmente en la parte superior del cilindro, ahora esta en el fondo, sobre
el émbolo. Luego, en un ciclo compuesto, parcial o totalmente, de
transformaciones irreversibles, el sistema retorna a su estado inicial, pero se
produce un cambio finito medible en el medio exterior.

De todas formas, los conceptos de reversibilidad e irreversibilidad
quedaran mas claros cuando se estudie el Segundo Principio de la
Termodinamica, y se conecten con una nueva funcion de estado: la entropia.

3.- CAPACIDAD CALORIFICA, CALOR ESPECIFICO Y CALOR LATENTE

La energia transferida a través de los limites de un sistema debido a una
diferencia de temperaturas, constituye el calor. En esta definicion viene
implicito el hecho importante de que un cuerpo no contiene calor, sino que solo
denominamos con este nombre la energia en tanto cruza los limites. Es decir, el
calor es un fenémeno transitorio. Si consideramos el cuerpo caliente como un
sistema y el frio como otro, llegamos a la conclusién de que originalmente ni uno
ni otro contienen calor (contienen energia, desde luego). Al poner ambos
sistemas en comunicacion térmica el calor se transfiere del cuerpo caliente al
frio hasta que se establece el equilibrio térmico. La temperatura es como un
potencial que gobierna el paso de calor.

Puesto que el calor es una forma de energia, debe medirse en unidades
energética, y, por tanto, en julios en el S.I. Una unidad practica del calor es la
caloria (cal), que vale: 1 cal = 4.186 J.

Fue Joule el que encontro este equivalente mecanico del calor, en un
dispositivo formado por un calorimetro lleno de agua y en cuyo interior habia una
paletas conectadas a un eje que giraba mediante un mecanismo formado por una
masa m unida a un hilo. Si inicialmente la masa esta en reposo, al bajar una
altura h disminuye su energia potencial en un valor mgh, aumenta su energia
cinética en mv2/2, y comprobé que también aumentaba la temperatura del agua
en un valor AT debido a que pasa energia calorifica al agua a causa de la friccion
de las paletas con el agua. Se cumplira:

2

mgh - ?l—mv‘ = JM-AT
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donde M es la masa del agua contenida en el calorimetro y J es el equivalente
mecéanico del calor, cuyo valor es J = 4.186 J/cal.

3.1.- Capacidad calorifica y calor especifico

Consideremos un sistema formado por un cuerpo homogéneo, al cual se
entrega una cierta cantidad de calor, dQ. La experiencia nos dice que, en
ausencia de cambios de fase, la temperatura del cuerpo se modifica en un valor
dT. Teniendo esto en cuenta, se denomina capacidad calorifica, C, a una
magnitud fisica relacionada con d@ y dT mediante las ecuaciones:

d@

dQ = CdT C =
9 aT

donde d@/dT no puede interpretarse como la derivada de Q respecto de T, ya
que @ no es una propiedad del sistema y, por tanto, Q # f{T). La notacion d@Q
representa simplemente que una pequena cantidad de calor d@ ocasiona el
cambio de temperatura dT. La capacidad calorifica se mide en el S.I. en J/K.

Normalmente el proceso no viene definido completamente por la
variacion de la temperatura, sino que es necesario conocer otras magnitudes
macroscopicas. Los procesos principales son a presion constante y a volumen
constante.

En un sistema pVT la capacidad calorifica a presion constante, C, =
(dQ/dT)p, se expresa de modo que dQ = C, dT. En general C, es una funcién
de p y T. Del mismo modo la capacidad calorifica a volumen constante, Cy =

(dQ@/dT)y , esta relacionada con d@Q, mediante dQ = Cy dT.

Dividiendo la capacidad calorifica por la masa m del sistema se obtienen

los calores especificos a presion constante, cy:

d@ = mc,dT
y a volumen constante, cy:

dQ@ = mcydT

En el S.I. los calores especificos se miden en J/kg-K. Para el agua el calor

especifico a presion constante es ¢, = 1 cal/g-°C o bien 4186 J/kgK.
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Si en vez de dividir la capacidad calorifica por la masa m se divide por el
numero de moles n, entonces se obtienen las capacidades calorificas molares
que, en el S.1., se miden en J/mol-K.

3.2.- Cambios de estado y calor latente

Cuando se aporta calor a una sustancia puede producirse un efecto
importante y es el denominado cambio de estado o cambio de fase. Al variar su
temperatura por dicha aportacion de calor, se pueden modificar de forma
importante las distancias entre sus moléculas, al producirse la variacién, en
mayor o menor grado, de las fuerzas de cohesion que las mantienen unidas,
dando lugar a que estas moléculas adquieran una nueva distribucion y, por tanto,
un nuevo estado. Casi la totalidad de las sustancias conocidas pueden presentarse
en tres estados diferentes: solido, liquido y gaseoso.

Las denominaciones de los pasos de uno a otro estado aparecen en el
siguiente diagrama:

sublimacién
P

fusion ’h vaporizacion
Sélido Liquido J< Gas

solidificacion licuefaccién

-
sublimacion

Practicamente todos los cambios de estado se rigen por unas mismas
leyes que se pueden sintetizar en:

(a) En igualdad de condiciones, todo cambio de estado se produce
siempre a una temperatura determinada.

(b) Mientras se estda produciendo un cambio de estado, cediendo o
absorbiéndose calor, no varia la temperatura del sistema.

El proceso de los sucesivos cambios de estado que puede sufrir una
sustancia queda descrito en el esquema de la siguiente figura. Aunque este
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diagrama esta aplicado al caso del agua a presion atmosférica. es asimismo valido

para cualquier otra sustancia, con el consiguiente cambio de valores.

100° C (vapor) vapor F
E

agua + vapor (540 cal/g de agua)

0°C (agua) agua
C D 100°C (agua)

hielo + agua (80 cal/g de hielo)

B 0°C (hielo)
A hielo

En el punto A se tiene hielo. Al ir dandole calor, su temperatura sube
hasta O °C; al seguir calentando se observa que la temperatura se mantiene
constante, pero el hielo empieza a fundirse, pasando al estado de agua,
produciéndose la fusion. Cuando todo el sistema ha pasado al estado de agua
liquida, en el punto C, al aportarle calor su temperatura aumenta hasta llegar a
100 °C. En el punto D, la temperatura no sube mas, pero empieza a aparecer
vapor, produciéndose el paso de vaporizacién. En el punto E, todo el sistema se
encuentra en forma de vapor, permaneciendo en este estado al aportar calor al
sistema, pero aumentando la temperatura.

La cantidad de calor @ por unidad de masa cedido o extraido de una
sustancia que experimenta un cambio de estado se denomina calor latente, L:

@=mL

Las unidades en el S.I. del calor latente son J/kg. El calor latente para una
sustancia que experimenta un cambio de estado solido-liquido se expresa por Ly,

y se denomina calor latente de fusion (para al agua a la presion atmosferica es de
80 cal/g = 334.88 kJ/kg), mientras que para un cambio de estado liquido-vapor
tenemos el calor latente de vaporizacién que se expresa por L, (para el agua a la

presic'mdtmésferica es de 540 cal/g = 2260.44 kJ/kg).

Augusto Beléndez, “Actstica, Fluidos y Termodindmica”, E. U. Politécnica de Alicante, Universidad de Alicante (1992).



86

4.- TRABAJO
4.1.- Trabajo en un cambio de volumen

Ya hemos visto como el calor es una energia transferida entre un sistema
y su entorno debido a una diferencia de temperatura entre ellos, pero existe otro
tipo de transferencia de energia entre ambos (sistema y entorno) que se
denomina trabajo. De los diferentes tipos de trabajo existentes vamos a
limitarnos al estudio del trabajo mecanico realizado por fuerzas que ejerce el
sistema sobre su entorno (trabajo externo).

Un ejemplo sencillo del trabajo realizado por un sistema es el trabajo
mecanico realizado por la fuerza de presion de un fluido al desplazar la pared
movil de un recipiente como se indica en la figura siguiente.

Consideramos que el fluido (sistema) encerrado en el recipiente
experimenta una expansion infinitesimal cuando el émbolo (que forma parte de
los alrededores) se desplaza una cantidad dx. Si el area de la pared del émbolo
es S y la presion del fluido es p, éste ejerce sobre el pistén una fuerza F:

F=p-S
y el trabajo realizado por esta fuerza, dW, es:
dW=F.dx = p-S-dx

pero como S -dx es el cambio infinitesimal del volumen del sistema, dV, el
trabajo realizado por éste se escribe finalmente como:

dW=p-dV
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En una expansion o aumento de volumen (dV > 0) la fuerza que ejerce el
fluido tiene el mismo sentido que el desplazamiento, y el trabajo realizado por el
sistema es positivo (dW > 0). Por el contrario en una compresion el volumen del
fluido disminuye (dV < 0), y la fuerza ejercida por éste es opuesta al
desplazamiento del émbolo, de modo que el trabajo es negativo (dW < 0). En un
proceso a volumen constante (dV = 0), el trabajo realizado es nulo (dW = 0).

Para un proceso finito entre dos estados 1 y 2, en que el volumen cambie

cuasiestaticamente desde V; a V,, el trabajo total W se obtiene mediante:

Y
W = I p dv
Vi

Para poder evaluar la integral es necesario conocer como varia la presion con el
volumen durante el proceso, es decir, necesitamos saber cual es la ecuacion de
estado que liga p con V. En particular, si el proceso es isobaro (p = constante),

la presion no cambia de su valor inicial p;, y por tanto:
W =p; (v, - V)
o bien, como AV =V, - V;, entonces W =p, -AV.

Aunque hemos representado el trabajo elemental mediante la expresion
dW, no quiere decir que sea una diferencial exacta sino que, al igual que d@,
cuando escribimos dW nos estamos refiriendo a una cantidad pequena de
trabajo. Por la misma razon, al integrar la ecuacion dW = p -dV, no hemos escrito
W, - W;, sino simplemente W (o bien W;;), pues el trabgjo es una forma de
energia que aparece en el proceso y no una magnitud contenida en el sistema.
El trabajo, por tanto, no es una funciéon de estado, y en una transformacion entre
dos estados extremos 1y 2, depende del "camino recorrido" para ir de 1 a 2.
Fisicamente esto deriva del hecho de que p, ademas de depender de V, es
funcion de otras variables, tales como la temperatura, que varian a lo largo del
camino de integraciéon. En algunos libros tanto el calor como el trabajo elemental

vienen representados por 6Q y é6W, respectivamente, para indicar que no se
trata de diferenciales exactas. Nosotros, sin embargo, usaremos d@Q y dW, pero
teniendo en cuenta lo que significan estas expresiones.
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4.2.- Representacion geométrica del trabajo

La relacion entre la presion y el volumen de un sistema durante un
proceso reversible puede representarse graficamente en un diagrama de
Clapeyron (p-V) mediante una curva cuyos puntos indiquen en cada instante los
valores de estas variables. El trabajo sera el area debajo de dicha curva. Si el
sistema se expande, el area bajo la curva se considera positiva; si el sistema se
comprime, dicha area es negativa porque el trabajo se realiza contra el sistema.
Por ultimo, si el proceso es un ciclo, es decir, los estados inicial y final
coinciden, el trabajo corresponde al area encerrada dentro del ciclo. El hecho
de que el trabajo en un ciclo sea distinto de cero es una prueba de que dW no
es una diferencial exacta, y, por tanto, el trabajo no es una propiedad del sistema.

EXPANSION COMPRESION CICLO
1-A-2-B-1
Pj
1
P {--wg A

amir
W

T

11 188’ 4

N
NB
pz--"‘-'\-\\\%z
- A\ i
v Vi V2 Vv

4.3.- Cdlculo del trabajo de expansion en sisternas gaseosos
Podemos distinguir los siguientes casos:

PROCESOS REVERSIBLES:

(a) Proceso isécoro (dV = 0): En este caso el trabajo es nulo por ser el

volumen constante.

(b) Proceso isobéarico (dp = 0): En este caso, al ser p constante, queda,

1%
2
W=j pdV=p(V2-V1)

Yy

(c) Proceso isotermo (dT = 0): Si el sistema es un gas ideal que
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evoluciona a temperatura constante desde el estado (p;V,;) al estado (p,V3;),

teniendo en cuenta que la ecuacion de estado es pV = nRT, se obtiene:

2 2 174
W=j pdv = J ORT v = nRT In—= =

v v

Vv 1% l

1 1

V 2 V. 2 V. 2
= — n————: —
Py My~ = R My PYy P,

donde hemos hecho uso de que, para T constante, se cumple la ley de
Boyle-Mariotte (p;V; = p»V>). Vemos que si V, > V; (expansion), entonces W >

0, mientras que si V, <V; (compresion), se tendra W < 0.

PROCESOS IRREVERSIBLES:

Si un sistema gaseoso esta en equilibrio a la presion p; y volumen V; y
la presion exterior se disminuye bruscamente hasta el valor p;, el gas se expande

hasta el volumen V,, y el trabajo de expansiéon isotermo sera:

V

2 Py Ap
W=j dV= (V, - V) =nRT(1 - = - nRT —

Vl p pz 2 / ( p1 ) p1

siendo Ap = p, - p; la variacién de presion experimentada por el gas.

PROCESOS REVERSIBLES PROCESO
IRREVERSIBLE
p
p * W =0 p * A
P1----- 1 ! 0 P |

e N

p~-w

D loo... N i ]

: - _ &,% , N,
Vv

v, VvV, V , V

Isécoro Isébaro Isotermo Isotermo
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5.- PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA. ENERGIA INTERNA

Hasta ahora hemos considerado dos tipos de transferencia de energia
entre un sistema y su entorno: calor y trabajo, de modo que si durante un
proceso se cede un calor Q@ al sistema y éste realiza un trabajo W, la energia
total transferida al sistema desde el exterior sera, evidentemente, Q - W.

También sabemos que tanto el trabajo realizado por un sistema como el
calor cedido al mismo que experimenta un proceso, entre un estado inicial y
otro final, depende de los detalles de dicho proceso, es decir, del "camino
seguido” entre los estados inicial y final. Sin embargo, resulta que la energia total
transferida a un sistema durante un proceso no depende de los detalles del
mismo, sino unicamente de los estados inicial y final. Es decir, mientras que W y
Q@ dependen del proceso, la diferencia @ - W no depende del proceso, y solo es
funcion de los estados inicial y final del sistema.

Este resultado constituye el primer principio de la Termodinamica: En
todo proceso en que se cede un calor Q al sistema y éste realiza un trabajo W, la
energia total transferida a dicho sistema es igual al cambio en su energia interna,
AU. Asi pues, la ecuacion correspondiente al primer principio de la
Termodinamica se escribe como:

Q-W=AU=U2-UI

En esta ecuacién U; y U, son las energias internas del sistema en los estados

inicial (1) y final (2) del proceso. Si en vez de ser calor suministrado al sistema
se trata de calor cedido por éste a los alrededores o, en vez de ser trabajo
realizado por el sistema, se trata de trabajo realizado sobre el mismo, la
expresion anterior sigue siendo valida con el correspondiente convenio de
signos para el calor y el trabajo que conocemos. Cuando la transformacion
termodinamica es infinitesimal, la ecuacién anterior se escribe:

d@ - dW = dU

indicando claramente que d@ y dW corresponden a un cambio muy pequeno, y
que no son diferenciales exactas. Sin embargo, dU si es una diferencial exacta,
es decir, la energia interna es una funcién de estado.

Es evidente que, en un sistema aislado (W =0, @ = 0}, la energia
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interna permanece constante (AU = 0).

La energia interna de un sistema puede interpretarse a nivel molecular.
En los gases diluidos y también en los gases ideales, la energia potencial de
interaccion entre las moléculas es despreciable, y la energia interna es la suma
de las energias cinéticas de las moléculas de dicho sistema. De este modo, un
aumento de energia interna de un gas ideal corresponde a un aumento en la
energia cinética de sus moléculas y, por tanto, a un aumento de la temperatura,
pues la energia cinética es proporcional a ésta.

Otro modo intersante de expresar el primer principio es el siguiente: Es
imposible construir una maquina que produzca trabajo sin consumir una cantidad
equivalente de energia. A un artefacto que no cumpliera tal postulado se le
designa con el nombre de mévil perpetuo de primera especie. La imposibilidad
del mévil perpetuo de primera especie constituye la base experimental del
primer principio, pues el trabajo se produce a expensas de una disminucion se
energia interna, y ésta, por ser finita, terminara por agotarse.

6.- ALGUNAS APLICACIONES DEL PRIMER PRINCIPIO

El primer principio de la Termodinamica describe los cambios de
energia en cualquier proceso que lleve a un sistema desde un estado inicial de
equilibrio a un estado final de equilibrio. Aplicaremos ahora esta ley a distintos
tipos de procesos.

(a) Proceso isdcoro: En este caso dV = 0 y por tanto dW = 0, con lo

cual, queda:
AU =Q -W=Q-0=Q

Es decir, como W = 0 el calor es igual al cambio en la energia interna. Si se trata
de calor suministrado al sistema (@ > 0), entonces la energia interna aumenta
(AU > 0), mientras que si es el sistema el que cede calor al exterior (@ < 0), su
energia interna disminuye (AU < 0).

(b) Proceso adiabatico: En un proceso adiabatico no se cede calor al
sistema ni éste cede a los alrededores. Por tanto @ = O, con lo cual:

AU=Q-W=0-W=-W
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En este proceso, si el sistema realiza trabajo (W > 0) disminuye su energia
interna (AU < 0), mientras que si se hace trabajo sobre el sistema (W < 0),
aumenta su energia interna.

(c) Proceso isébaro: En este caso tanto el trabajo como el calor pueden
ser distintos de cero y, por tanto, contribuir al cambio de la energia interna del
sistema.

(d) Expansién libre de un gas ideal: Para los gases la energia interna
permanezca practicamente invariable si la temperatura permanece constante.
Este hecho fue observado por vez primera por Joule. El dispositivo que utilizo se
ha esquematizado en la siguiente figura.

termometro

Dos vasijas A y B, sumergidas en un bafo de agua, estan conectadas mediante una
valvula de paso, C. El recipiente A se llené con el gas a estudiar mientras que en
B se habia hecho el vacio y luego se abrig la llave de paso permitiendo que el gas
se expansionara hasta igualarse las presiones en los dos recipientes. Después de
agitar el agua midié6 de nuevo la temperatura y observdé que ésta no habia
cambiado. Por tanto @ = 0.

Como el gas se expande libremente en el vacio, el trabajo de expansion
W es nulo. En consecuencia, de acuerdo con el primer principio, la energia
interna no varia AU = 0, es decir, U; = U,. Como la presion y el volumen
especifico del gas han variado, mientras que su temperatura permanece
constante, se llega a la conclusion de que para cualquier gas la energia interna
depende solo de la temperatura. Esta afirmacion, muy aproximada para los gases
reales, se cumple exactamente para los gases ideales (un gas real se aproxima a
uno ideal a bajas presiones). Por tanto, para un gas ideal es posible escribir:
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U=f(T)

ecuacion conocida como Ley de Joule y que nos dice que la energia interna de un
gas ideal es una funcion exclusiva de la temperatura.

(e) Proceso isotérmico: Al igual que en el caso anterior, en un proceso
isotermo tanto el trabajo como el calor pueden ser distintos de cero y, por tanto,
contribuir al cambio de la energia interna del sistema. Para el caso de un gas
ideal, veremos que la energia interna sélo es funcion de la temperatura y, por
tanto, en este tipo de procesos, la energia interna de un gas ideal no varia, por
lo que para un gas que realiza un proceso isotermo se cumple W = Q.

(f) Proceso ciclico: En todo proceso ciclico, al coincidir los estados

inicial y final, se cumple que U; = U,, y por tanto:

AU=U2‘U1 =0

En un proceso ciclico, de acuerdo con el primer principio, el calor y el trabajo

coinciden:
W =0

Es decir, el trabajo total realizado por el sistema en un ciclo es igual al calor neto
cedido a dicho sistema. De la misma manera, el trabajo total realizado sobre el
sistema es igual al calor neto que cede el sistema al exterior.
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