TERMODINÁMICA

La termodinámica estudia la transferencia de energía entre los sistemas físicos y su entorno. Un sistema físico es una porción de materia seleccionada para su estudio. El entorno lo constituye el resto del universo con el que el sistema interacciona. Un sistema típico en química es, por ejemplo, una mezcla de sustancias que reaccionan químicamente entre sí.


Este principio refleja la ley de conservación de la energía para un sistema termodinámico, y su objetivo principal es controlar  los intercambios energéticos en el sistema.


El primer  principio establece que la energía de un sistema  siempre se conserva, de modo que, si al producirse un proceso químico en un sistema cerrado, disminuye la energía del sistema, necesariamente debe aparecer una cantidad equivalente de energía en su entorno, pues la energía no crea ni se destruye, únicamente se transformar.


Para facilitar el tratamiento, todas las posibles formas de energía que pueden aparecer en un proceso químico (energía calorífica, energía eléctrica, energía luminosa, etc) las vamos a agrupar en dos términos, el calor Q y el trabajo W. De hecho el primer principio de la termodinámica trata de explicar cómo afectan los intercambios de calor y trabajo a la energía global del sistema. Para ello se usa una nueva magnitud, denominada ENERGÍA INTERNA (U) que es la suma de todas las energías cinéticas y potenciales de las moléculas que conforman el sistema, y permite relacionar las dos anteriores mediante el siguiente enunciado:


Matemáticamente se puede expresar como:


El valor absoluto de la energía interna no se puede conocer, por tanto, lo único que podremos medir es su variación (Δ U) cuando este experimente una transformación y pase de un estado inicial  a otra final.

CRITERIO DE SIGNOS: 


Para que el enunciado del primer principio sea coherente hay que especificar la dirección en que fluye la energía, ya sea en forma de calor o de trabajo. El criterio que se propone es:

· La energía que absorbe el sistema se considera siempre positiva y la que cede el sistema negativa. Cuando el sistema cede calor al exterior su energía total disminuye, por lo que la variación de energía debe ser negativa y este calor se considera negativo. Pero si el sistema absorbe calor del entorno, su energía total aumenta por lo que el calor será positivo

· Cuando el sistema ejerce un trabajo sobre el entorno el W es positivo y si es el entorno el que lo realiza sobre el sistema el W es negativo.

El criterio de la IUPAC para el trabajo es al contrario ( el trabajo que se realiza sobre el entorno se considera negativo) y la fórmula será 

 Δ U = Q + W pero en para PAU vamos a seguir este criterio y la fórmula será Δ U = Q – W .


TRABAJO EN TERMODINÁMICA


El trabajo en termodinámica se define como el producto de la presión por la variación de volumen. 

W= p Δ V = p ( Vfinal – Vinicial)

APLICACIONES DEL PRIMER PRINCIPIO A LAS REACCIONES QUÍMICAS


En una reacción química ΔU representa la diferencia de energía interna entre los productos y los reactivos:

ΔU = Uproductos – Ureactivos = Q - W


Aunque el primer principio puede aplicarse a una reacción química en cualquier estado sin limitación alguna, nos vamos a centrar a dos casos fundamentales: el cálculo de Δ U cuando el volumen permanece constante y el cálculo de ΔU cuando la presión permanece constante siendo este último el más importante.

TRANSFERENCIA DE CALOR A VOLUMEN CONSTANTE


La comida cocinada en una olla a presión doméstica, la esterilización de los hospitales en autoclave, la fermentación que tiene lugar en una botella de vino para convertirlo en cava, pueden considerarse procesos que transcurren a volumen constante.



En este caso no hay variación de volumen y por tanto el W=0

Con lo que la fórmula del primer principio queda:

ΔU = Qv
Donde Qv es el intercambio de calor a volumen constante. Esta situación se da cuando llevamos a cabo la reacción en una bomba calorimétrica en la que no puede haber contracción o dilatación del sistema ΔV =0 y p ΔV = 0. Por tanto, en los procesos realizados a volumen constante, el valor del calor medido en la bomba calorimétrica nos da directamente la variación de energía interna (ΔU) para la reacción estudiada.


TRANSFERENCIA DE CALOR A PRESIÓN CONSTANTE


En este apartado vamos a introducir una nueva función de estado, llamada ENTALPÍA, que se puede interpretar como la transferencia de calor a presión constante.

CONCEPTO DE ENTALPÍA


Generalmente la mayoría de las reacciones se realizan a presión constante, ya que en los laboratorios se suelen producir en recipientes abiertos, o lo que es lo mismo, a presión atmosférica. Casi todos los procesos estudiados en química de este año son de este tipo.


Para calcular el intercambio de calor asociado a una reacción que transcurre a presión constante, se emplea también el primer principio de la termodinámica. En los procesos a presión constante es frecuente que, a medida que transcurre la reacción , exista un pequeño cambio de volumen, el cual producirá un trabajo expresado por la siguiente ecuación:

ΔU = Qp  - p ΔV

Donde Qp = variación de calor a presión constante. Qp se puede calcular despejando:

Qp = ΔU + p ΔV

Si desarrollamos esta expresión:

Qp = U2 – U1 + p (V 2 – V 1)

Reagrupando los estados finales e iniciales:

Q p = (U 2 + p V 2 ) – ( U 1 + p V 1 )

El producto de p . V sumado a la energía interna nos da la nueva medida de la energía que llamaremos ENTALPÍA y que representaremos por H.

H = U + p . V

Si se utiliza esta nueva magnitud, la expresión del calor intercambiado en una reacción realizada a presión constante será:

Q p = Δ H

Δ H representa el calor transferido por el sistema en cualquier proceso que ocurra a presión constante. La entalpía es igualmente una función de estado por lo que no se puede conocer su valor absoluto, únicamente  se puede medir su variación.


Atendiendo al calor puesto en juego en un proceso químico las reacciones se clasifican en :

· Exotérmicas cuando H2 < H1 , Δ H <0, Qp <0 el sistema desprende calor

· Endotérmicas cuando  H2 >H1 , Δ H >0, Qp > 0 el sistema absorbe calor.

NOTA: El calor de una reacción que transcurre a volumen constante , Q v, es igual a la variación de energía interna : Q v = Δ U. El calor de una reacción que transcurre a presión constante, Q p, es igual a la variación de entalpía Δ H.

RELACIÓN ENTRE  Q v  Y  Q P

Para completar el estudio del primer principio de termodinámica vamos a relacionar las dos funciones de estado Δ U y Δ H , que nos dan la transferencia de calor en un proceso químico realizado a volumen constante y presión constante, respectivamente.


La entalpía se puede escribir e la forma :

ΔH = Δ U + p Δ V

Si pasamos la variación de energía interna al primer miembro queda:

Δ H – Δ U = p ΔV

De esta última ecuación se deduce que las dos funciones Δ H y Δ U son extensivas y sólo se diferencian en el término del trabajo p ΔV.

· Reacciones entre sólidos y líquidos

En reacciones en las que sólo intervienen especies líquidas y sólidas la variación del volumen entre los productos y los reactivos, es muy pequeña, Δ V será por ello muy pequeño y el producto p ΔV será despreciable y, por tanto, podemos escribir:

· Reacciones entre gases

En las reacciones en las que intervienen especies gaseosas sólo se cumplirá que Δ H = Δ U cuando la variación de volumen sea cero, lo que para una reacción implica que el número de moles de los reactivos sea igual al número de moles de los productos de la reacción:

La ecuación: Δ H = ΔU + p ΔV se puede poner como:

Q p = Q v + p ΔV

Teniendo en cuenta que p ΔV =Δ n R T nos quedaría:

Q p = Q v + Δn R T

Para Δn = 0 queda

Q p = Q v
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La variación de energía interna de un sistema es igual a la suma del calor y el trabajo que intercambian con su entorno.





Δ U = Q - W
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El calor absorbido o desprendido en una reacción química realizada a volumen constante (Qv), es igual a la variación de energía interna del sistema.
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