FIZICA –anul II seria A zi şi searal 

Capitolul I

Elemente de termodinamică
Titular PROF.DR.GH.CALUGARU

VI.1 Generalităţi


Mecanica studiază mişcarea corpurilor ţinând seama rareori de structura lor internă. Pentru studiul mişcării corpurilor şi a interacţiunilor mecanice dintre corpuri sunt necesare şi suficiente trei mărimi fizice fundamentale: lungimea ([image: image1.wmf]l

), masa (m) şi timpul (t). Toate celelalte mărimi fizice importante în mecanică pot fi exprimate prin aceste trei mărimi fundamentale.


Însă, pe lângă mişcarea corpurilor ca un tot, există şi mişcarea internă a acestora. Mişcarea permanentă şi dezordonată a particulelor (atomi, molecule, ioni) din interiorul corpurilor este denumită mişcare termică sau agitaţie termică. Menţionăm că agitaţia termică nu este produsă de vreo cauză exterioară, ci este o proprietate caracteristică moleculelor. Existenţa acestei mişcări se manifestă în majoritatea fenomenelor fizice. Deci, chiar simpla deplasare a unui corp într-un mediu dat nu este un fenomen pur mecanic, ea fiind însoţită şi de fenomene termice. Prin fenomen termic se înţelege, în general, orice fenomen fizic legat de mişcarea complet dezordonată care se manifestă la nivelul moleculelor.


Exemple de fenomene termice:

 variaţia proprietăţilor fizice ale substanţei la încălzirea sau la răcirea ei;
 schimbul de căldură între corpurile încălzite diferit;
 transformarea căldurii (obţinută prin arderea combustibililor) în lucru mecanic şi invers, a lucrului mecanic în căldură;
 trecerea unui corp dintr-o stare de agregare în alta.

Fenomenele termice implică aspecte care sunt total nemecanice şi care cer pentru descrierea lor o altă mărime fundamentală numită temperatură.


Cu studiul mişcării termice a materiei şi a legăturii dintre mişcarea termică şi celelalte forme de mişcare se ocupă termodinamica.


Mişcarea termică, care diferă de celelalte forme de mişcare (mecanică, electromagnetică, a particulelor elementare), nu poate fi redusă la o simplă mişcare mecanică a particulelor care formează corpul. Mişcarea termică apare într-un corp numai în condiţiile în care corpul este format dintr-un număr foarte mare de particule, dar finit. Nu putem vorbi despre mişcare termică în cazul mişcării unui singur electron, sau în cazul unui “gaz” format dintr-un număr redus de particule. Deci, mişcarea termică este o mişcare colectivă. 


Studiul mişcării termice şi a relaţiilor ei cu alte forme de mişcare ale materiei se poate face prin două metode: metoda fenomenologică şi metoda statistică. 


Metoda fenomenologică, studiază fenomenele termice făcând abstracţie de structura intimă atomo-moleculară a corpurilor. Această metodă nu operează cu nici un model privind structura internă a sistemelor, ci, pornind de la fapte experimentale foarte generale, formulează o serie de principii, de valabilitate generală, pe bază cărora se poate descrie compotarea unui sistem macroscopic. 


Metoda fenomenologică, cunoscută sub denumirea de termodinamică, foloseşte numai mărimi direct măsurabile la scară macroscopică ca: temperatura, volumul, presiunea, căldura sau mărimi ce pot fi calculate cu ajutorul altor mărimi, ce pot fi stabilite pe cale experimentală.


Astfel, concluziile termodinamicii sunt independente de reprezentările pe care noi le avem cu privire la structura corpurilor.


Metoda statistică studiază procesele termice ţinând seama de structura intimă a corpurilor, adica de structura moleculară şi mecanismul proceselor la scară microscopică. Pornind de la ipoteza că particulele constituiente ale corpului respectiv se supun legilor mecanicii clasice şi folosind aparatul matematic al teoriei probabilităţilor, metoda statistică conduce la proprietăţile macroscopice ale corpurilor. Mărimile macroscopice, adica parametrii de stare ai unui sistem, se obţin prin medierea mărimilor microscopice corespunzătoare. Deci, metoda statistică stabileşte legile termodinamicii pentru corpuri macroscopice, luând în considerare legile care descriu comportarea constituienţilor microscopici. 


Ambele metode au at(t avantaje c(t şi dezavantaje: metoda fenomenologică are un caracter mai general şi este mai simplă deoarece foloseşte un număr mic de parametri pentru determinarea stării sistemului precum şi a evoluţiei sale în timp, însă lasă nedescoperite mecanismele intime ale fenomenului. În ceea ce priveşte metoda statistică, ea are rezultate bune doar în măsura în care sunt valabile presupunerile făcute referitor la comportarea particulelor ce compun sistemul şi are avantajul că poate stabili ecuaţia de stare a unui sistem, teoria căldurilor specifice, etc.. Teoria obţinută prin metoda statistică privind mişcarea termică a primit denumirea de teoria cinetico-moleculară.


În concluzie, se poate spune că termodinamica şi teoria cinetico-moleculară au acelaşi obiect de studiu, dar cu metode diferite, şi se completează reciproc.

VI.1.1 Energia internă


Un corp, care în termodinamică este numit sistem termodinamic, este format dintr-un număr foarte mare de particule (dar finit) aflate într-o mişcare continuă, dezordonată şi care interacţionează între ele. De aici rezultă că particulele posedă o energie cinetică corespunzătoare mişcării termice dezordonate, precum şi o energie potenţială datorată at(t forţelor de interacţiune dintre ele (forţe intermoleculare), c(t şi interacţiunii lor cu c(mpuri de forţe exterioare (de exemplu c(mpul gravitaţional).  Aceste energii formează energia internă a sistemului. Deci, energia internă a unui sistem se compune din energiile cinetice corespunzătoare formelor de mişcare pe care le pot executa la nivel macroscopic particulele sistemului, precum şi din energia potenţială de interacţiune a acestor particule.


De exemplu, energia internă a unui gaz închis într-o incintă va fi compusă din: 1) energia cinetică a moleculelor corespunzătoare mişcăriide translaţie şi rotaţie a moleculelor gazului; 2) energia potenţială a moleculelor condiţionată de acţiunea forţelor de interacţiune moleculară; 3) energia cinetică şi potenţială corespunzătoare mişcării de oscilaţie a atomilor din molecule; 4)energia electronilor din atomi; 5) energia de mişcare şi interacţiune a particulelor ce compun nucleele atomilor, etc.. 


Observaţie: La sistemele la care ne vom referi, energia corespunzătoare particulelor subatomice (electroni, protoni, neutroni, etc.) nu suferă modificări în cursul transformărilor considerate. De aceea, prin energie internă a unui corp vom înţelege numai energiile cinetice şi poatenţiale legate de mişcările termice ale atomilor şi moleculelor din sistem şi interacţiunea lor reciprocă. 


Ce fel de mărime este energia internă ? 


Energia internă este o mărime de stare, adica depinde doar de starea sistemului pe care o caracterizează. La această concluzie s-a ajuns, observând că la trecerea sistemului dintr-o stare cu energia U1 într-o alta cu energia internă U2, indiferent de caracterul reversibil sau ireversibil al transformării, variaţia (U=U2-U1 a energiei interne nu depinde de stările intermediare prin care a trecut sistemul, ci doar de stările iniţială şi finală. Prin urmare, energia internă este o funcţie de stare care, ca şi temperatura, volumul sau presiunea, face parte din categoria parametrilor macroscopici.


Energia internă este o mărime aditivă, adica energia internă a unui sistem este egală cu suma energiilor părţilor componente ale sistemului, în care am presupus că l-am înpărţit pe acesta din urmă.


Dacă sistemul termodinamic are şi o mişcare mecanică de ansamblu, caracterizată prin energia cinetică Ec şi energia poteţială Ep, atunci energia totală este

Et = U + Ec + Ep  ,







(1)

unde U este energia internă.


De exemplu: la ridicarea în c(mp gravitaţional a unui recipient cu gaz la înălţimea h se obţine

(Et = (Ep  .








(2)


Dacă sistemul este în stare de repaus mecanic, fără să interacţioneze cu c(mpul exterior, atunci:

Et = U  .









(3)


În general, corpurile se află în permanentă interacţiune cu mediul exterior, acestă interacţiune manifestându-se printr-un schimb de energie. Dacă sistemul interacţionează mecanic cu mediul înconjurător, starea de echilibru termodinamic a sistemului nu se modifică, forţele exterioare realizând doar o deplasare mecanică a întregului sistem; acelaşi lucru se înt(mplă şi în cazul interacţiunii electromagnetice; alta este situaţia dacă sistemul interacţionează termic cu mediul exterior: în acest caz sistemul părăseşte starea de echilibru termodinamic, începând să efectueze o transformare în care anumiţi parametri de stare ce caracterizează dimensiunile sistemului (cum ar fi volumul gazului sau lungimea resortului elastic) variază în timp. Acesta este cazul în care are loc o variaţie a energiei interne a sistemului.


Există trei moduri posibile de variaţie a energiei interne a unui corp:
a)  prin efectuare de lucru mecanic;

b)  prin schimb de căldură;
c)  prin scimb de substanţă între corp şi mediu.

Vom studia astfel de sisteme, mărginându-ne numai la sistemele a căror masă şi compoziţie chimică răm(n neschimbate în procesele termodinamice.


Să analizăm primele două cazuri:

a)  Energia internă a unui sistem variază deci prin efectuarea asupra sa a unui lucru mecanic, care face ca parametrii de stare, care depind de dimensiunile sistemului să varieze. Aceşti parametri se mai numesc parametri de poziţie. De exemplu, la comprimarea unui gaz închis într-un cilindru cu piston, prin deplasarea pistonului (care face parte din mediul exterior), asupra gazului se efectuează un lucru mecanic, parametrul de poziţie care variază în acest proces fiind volumul gazului. Lucrul mecanic efectuat este L=Fdx=pdV. În urma ciocnirilor cu suprafaţa pistonului energia cinetică a moleculelor gazului creşte, deci energia internă a gazului creşte.

b)  Enegia internă variază prin schimbul de căldură. Din practică se ştie că atunci c(nd două corpuri cu intensităţi diferite ale mişcărilor termice ale moleculelor sunt puse în contact, corpul mai cald se răceşte, iar cel mai rece se încălzeşte. Înseamnă că, în urma contactului termic, la corpul care s-a încălzit a avut loc o intensificare a agitaţiei termice a moleculelor (deci o creştere a energiei sale interne), iar la corpul care s-a răcit, o micşorare a energiei interne.

Acest proces de transmitere a energiei de la corpul mai cald la corpul mai rece a fost numit schimb de căldură. El se realizează la scară microscopică într-un mod asemănător cu transmiterea energiei cinetice la ciocnirea elastică a două bile; aici rolul bilelor îl joacă particulele din care sunt constituite cele două corpuri puse în contact.


Este important de semnalat faptul că în timp ce energia este o mărime care se referă la starea unui corp, at(t lucrul mecanic c(t şi căldura sunt mărimi care se referă la transformarea sistemului. Din acest motiv, lucrul mecanic şi căldura nu sunt de fapt “forme de energie”, ci sunt forme ale schimbului de energie dintre corp şi mediul înconjurător. Este deci incorect să vorbim despre “căldura aflată într-un corp”, ca şi despre “lucrul mecanic aflat într-un corp”.


Având în vedere faptul că un sistem nu poate primi sau ceda simultan lucru mecanic şi căldură, prin convenţie s-a stabilit ca lucrul mecanic efectuat de sistem să fie pozitiv şi căldura primită pozitivă, iar căldura cedată de sistem negativă şi lucrul mecanic primit de sistem negativ.

VI.1.2 Temperatura


Fie două corpuri A şi B care formează un sistem izolat faţă de exterior. Punând în contact cele două corpuri, parametrii lor de stare se pot modifica sau nu. În situaţia c(nd aceştia nu se modifică înseamnă că cele două corpuri se află în echilibru termic. Pentru a defini starea de echilibru a două corpuri s-a introdus noţiunea de temperatură. C(nd două sau mai multe sisteme sunt în echilibru termic se spune că ele au aceeaşi temperatură. 


Din viaţa de toate zilele se ştie că, atunci c(nd atingem un obiect, noi utilizăm simţul tactil pentru a descrie proprietatea obiectului, numită temperatură, care arată dacă el pare fierbinte sau rece la atingere. Deci, temperatura reprezintă un parametru care caracterizează starea de încălzire a unui corp, care este dată, de fapt, de energia moleculelor sale.


Prin metoda statistică, temperatura unui corp se obţine folosind energia unui număr mare de molecule ale corpului respectiv. Deocamdată însă, ne vom referi numai la semnificaţia fenomenologică a noţiunii de temperatură.


Astfel, pe l(ngă masă, lungime, timp am introdus noţiunea de temperatură care trebuie măsurată. Toate metodele de măsurare a temperaturii se bazează pe principiul echilibrului termic şi pe faptul, stabilit experimental, că unele mărimi fizice ce caracterizează corpurile variază atunci c(nd temperatura se modifică. De exemplu, volumul unui lichid, lungimea unei bare, rezistenţa electrică a unui fir metalic, presiunea unui gaz la volum constant, energia luminoasă emisă de filamentul unui bec incandescent. Aceste mărimi care variază cu temperatura se numesc mărimi termometrice. Se aleg întotdeauna acele mărimi care variază liniar cu temperatura, astfel înc(t


   ,








(4)

unde x(T1) şi x(T2) sunt valorile mărimilor termometrice la temperaturile T1 şi T2.


Există în termodinamică un principiu numit principiul zero al termodinamicii sau principiul tranzitivităţii echilibrului termic, care se enunţă sub forma:

Două sisteme aflate fiecare în echilibru termic cu un al treilea sistem, se află în echilibru termic între ele (adica au aceeaşi temperatură).

Dacă două corpuri A şi B sunt în echilibru termic, fiecare separat cu un corp C, atunci A şi B sunt în echilibru termic, adica au aceeaşi temperatură. Corpul C care stabileşte că A şi B au aceeaşi temperatură, se numeşte temometru. Caracteristicile importante ale unui temometru sunt:

 sensibilitate, adica raportul dintre schimbarea coordonatelor unei stări produsă de o variaţie a temperaturii;
 reproductibilitate;
 rapiditate în a ajunge în echilibru termic cu alte sisteme;
 dimensiuni mici în raport cu corpul a cărui temperatură trebuie măsurată, pentru ca modificarea proprietăţilor corpului, produsă de termometru să fie nesemnificativă.

Pentru fiecare termometru trebuie stabilită o scară de măsură a temperaturii astfel înc(t măsurarea ei să se facă printr-o simplă citire. Stabilirea scării de temperatură a unui termometru sau etalonarea termometrului se poate face prin punerea termometrului în contact termic cu un corp, aflat într-o stare perfect reproductibilă ( de ex. apa în echilibru cu vaporii săi şi cu gheaţa, aur sau argint ce încep a se topi, apa care fierbe, etc.). Acestor stări perfect reproductibile li se asociază în mod convenţional valori bine determinate ale temperaturii.


Dăm ca exemplu termometrul cu gaz. în cazul unui gaz ideal, menţinut la volum constant, dependenţa presiunii de temperatura absolută este dată de realaţia

p = ct. T  .








(5)

Prin urmare, o relaţie de forma

T = a p  









(6)

permite determinarea temperaturii la care se află gazul, dacă se măsoară presiunea acestuia în acel moment. Folosind ca punct fix etalon punctul triplu al apei, vom putea calcula temperatura gazului după formula (4)
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(7)

unde p(273,15K) s-a măsurat după ce s-a stabilit echilibrul termic între gaz şi apa adusă la punctul triplu.


Există mai multe scări de temperatură care diferă între ele fie prin originea scării, fie prin mărimea unităţii de temperatură (adica a gradului). Vom prezenta mai jos doar scările: Celsius, Kelvin şi Fahrenheit (Figura 1).
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Figura 1


În scara Celsius 00C corespunde unui amestec de apă cu gheaţă în echilibru, iar la 1000C la apa care fierbe. Un grad Celsius este egal cu un grad Kelvin, doar originile celor două scări diferă. Legătura dintre temperaturile celor două scări este dată de relaţia

tC = TK - 273,15  .







(8)


Din figura 1 se observă că scara Fahrenheit diferă de scara Kelvin, c(t şi de scara Celsius prin originea scării şi prin mărimea unităţii de măsură. Legătura între scara Fahrenheit şi scara Celsius este dată de relaţia:

tF = tC 9/5 + 320F  .







(9)

VI.1.3 Ecuaţia de stare


Presupunem un sistem termodinamic caracterizat complet prin n parametri de poziţie şi prin temperatura sa. Energia internă este funcţie doar de parametrii de poziţie ai sistemului şi de temperatura sa

U=U(a1, a2,  . . . , an, T)  ,






(10)

unde ai cu i=1,2, . . ,n este mulţimea parametrilor de poziţie.

Se poate arăta că celor n parametri de poziţie a1, a2, . . , an le corespund întotdeauna n parametri de stare pe care îi vom nota cu A1, A2, . ., An numiţi parametri de forţă. Fiecare din parametrii de forţă se pot exprima funcţie de cei n parametri de poziţie independenţi şi de temperatură

Ai = Ai(a1, a2, . . ,an, T)  .






(11)


Ecuaţia (10) se numeşte ecuaţie de stare calorică, deoarece determinarea ei experimentală necesită măsurători de energie, iar ecuaţiile (11) se numesc ecuaţii de stare termice, întruc(t pentru stabilirea lor experimentală sunt necesare măsurători de temperatură.


Particularizăm aceste considerente pentru un gaz, care este cel mai simplu exemplu de sistem termodinamic. Există un singur parametru de poziţie, adica un singur parametru extern, care este volumul. Ca urmare este un singur parametru de forţă, care este presiunea.


Astfel, ecuaţiile de stare ale unui gaz sunt:

U = U(V,T) 








(12)

p = p(V,T)  .








(13)


Să dăm c(teva exemple de ecuaţii de stare:
 Dacă pentru o substanţă pură în stare gazoasă poate fi aplicată ecuaţia
pV = (RT  ,








(14)

gazul se numeşte ideal sau perfect. Ecuaţia calorică de stare pentru gazul perfect este

U = U(T)   .








(15)

 Dacă există diferenţe între valorile măsurate şi cele calculate pe baza ecuaţiei (14), gazul se numeşte real şi se aplică ecuaţia Van der Waals
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(16)

Ecuaţia (16) s-a obţinut ţinând seama de existenţa forţelor de interacţiune dintre molecule, precum şi de volumul propriu al moleculelor, care nu mai este neglijabil faţă de volumul total ocupat de gaz.


Menţionăm că unul şi acelaşi gaz, care în majoritatea cazurilor are o comportare de gaz real, în anumite domenii ale “spaţiului de stare” are o comportare de gaz perfect. Mai exact, un gaz se comportă ca un gaz real (verificându-se relaţia (16)) la temperaturi scăzute şi presiuni mari şi ca un gaz ideal, la temperaturi mari şi presiuni mici, c(nd distanţa medie dintre molecule este mare, concentraţia moleculelor fiind mică. ((gaz este mică).
VI.2 Principiul I al termodinamicii

VI.2.1 Formulări ale principiului I al termodinamicii


Esenţa temodinamicii constă în trei legi, descoperite experimental, denumite principiile termodinamicii.


Principiul I al termodinamicii a fost descoperit de către R. J. Mayer în 1842, mult mai t(rziu după ce a fost descoperit principiul II de către Sadi Carnot (1824), aceasta datorându-se faptului că s-a înţeles mai greu că schimbul de căldură este o formă de transmitere de energie. Principiul III a fost descoperit în 1906 de către W. Nernst.


După cum s-a mai afirmat, energia totală a unui corp este formată din energia externă (compusă din enegia cinetică şi cea potenţială) şi energia internă (v. relaţia (1), în care Ep este energia potenţială determinată de poziţia sistemului într-un c(mp de forţe exterior, ce poate fi: gravitaţional, electric, magnetic etc.).


În procese termice variază doar energia internă U a unui sistem, dar nu şi energia de ansamblu a sistemului. (Ec+Ep). Cauzele care duc la variaţia energiei interne sunt: a) lucrul mecanic; b) căldura.

a) Lucrul mecanic nu trebuie privit în sensul strict al unui schimb de mişcare mecanică, ci poate fi şi un schimb de mişcare electrică sau magnetică. În aceste cazuri, parametrii externi care variază sunt: inducţia electrică (
), respectiv inducţia magnetică (
).


Astfel, expresia generală a lucrului mecanic, la o variaţie elementară a stării sistemului, este


   ,







(17)

unde Ai sunt parametrii de forţă conjugaţi parametrilor externi ai.

b) Dacă interacţiunea dintre corp şi mediul exterior are loc fără variaţia nici unui parametru de poziţie ( V, 
 sau
), variaţia energiei interne poate fi produsă de schimbul de căldură (primită sau cedată).


Procesele termice de care ne ocupăm noi, şi în care variază energia internă U, constituie de fapt transformarea energiei de agitaţie termică în altă formă de energie (mecanică, electrică, magnetică) şi invers.


Principiul I al termodinamicii constituie o extindere a legii conservării energiei la procesele în care intervine şi mişcarea termică a materiei, pe l(ngă mişcarea de ansamblu a sistemului respectiv.

( O primă formulare a principiului I al termodinamicii rezultă din faptul că spre deosebire de lucrul mecanic L şi căldura Q, energia internă U admite o diferenţială totală exactă, adica  U este o funcţie de stare.
Ştim că unei stări îi corespunde o anumită valoare a energiei interne. Să presupunem că unei şi aceleiaşi stări i-ar corespunde două valori U1 şi U2 ale energiei interne. Aceasta ar însemna că i se poate lua sistemului energie fără ca în sistem să aibă loc vreo schimbare. Am obţine în felul acesta un izvor de energie care ar permite realizarea unui perpetuum mobile de speţa înt(i, adica o maşină termică care ar efectua lucru mecanic fără să consume ceva. Cum acest lucru nu este posibil, rezultă imposibilitatea realizării unui perpetuum mobile de speţa înt(i, afirmaţie care reprezintă una dintre formulările principiului I al termodinamicii.


Deoarece o stare nu poate fi caracterizată de două valori distincte UA şi UB ale energiei interne, înseamnă că cele două valori corespund la două stări diferite ale sistemului, adica energia internă este o funcţie de stare, deci


  .







(18)

( O a doua formulare a principilui I al termodinamicii rezultă din conservarea energiei în procesele termice. Prin trecerea unui sistem termodinamic dintr-o stare  în alta, variaţia observată a anergiei interne (UAB=UB-UA trebuie să fie egală cu suma dintre lucrul mecanic L’AB efectuat asupra sistemului şi cantitatea de căldură QAB comunicată sistemului

(UAB = L’AB + QAB  .







(19)


Lucrul mecanic efectuat de sistem împotriva forţelor exterioare este egal şi de semn contrar cu L’AB
LAB = -L’AB  .








(20)

De aceea, relaţia (4) se poate scrie sub forma

QAB = (UAB + LAB  .







(21)


Relaţia (21) reprezintă expresia matematică a principiului I al termodinamicii, principiu care poate fi formulat  astfel:  căldura comunicată unui sistem se consumă parţial pentru variaţia energiei interne a sistemului şi restul pentru a efectua lucru mecanic împotriva forţelor exterioare.

Trebuie să notăm faptul că, at(t lucrul mecanic, c(t şi căldura sunt funcţii de proces şi nu de stare ca energia internă U şi deci nu admit diferenţiale totale exacte. Mărimea Q-L admite o diferenţială totală exactă. Pentru a scoate în evidenţă acest lucru, primul principiu, pentru o variaţie infinit mică a stării sistemului, poate fi scris sub forma

(Q = dU + (L  ,







(22)

unde am notat prin ( variaţia elementară a unei mărimi care nu este diferenţială totală exactă 


Ţinând seama de expresia generalizată a lucrului mecanic (17), relaţia (22) devine


  .






(23)


În general se foloseşte expresia simplificată a lucrului mecanic, care se referă strict la “mişcare mecanică”, adica relaţia (23) devine

(Q = dU + pdV   .







(24)

( O a treia formulare a principiului I poate fi: variaţia energiei interne a sistemului este egală cu suma schimburilor de energie ce au loc prin efecte: mecanice, termice, electrice şi magnetice


  ,




(25)

unde:  (Q este căldura primită de corp; pdV este energia pierdută de corp prin efect mecanic; V
 este energia pierdută de corp prin efect electric; 
 este energia pierdută de corp prin efect magnetic;


Ultimii trei termeni din membrul drept al relaţiei (10) constituie lucrul mecanic generalizat efectuat de sistem, având expresia (2).

VI.2.2 Cazuri particulare ale principiului I

( C(nd energia internă a corpului nu se modifică în cursul interacţiunii sale cu mediul, atunci sistemul nu poate efectua lucru mecanic dec(t în cazul în care corpul primeşte energie din exterior.


În (22) înlocuim dU=0 şi obţinem

(L = (Q ,









(26)

sau

LAB = QAB  .








(27)


Poate avea loc şi procesul invers: se efectuează lucru mecanic asupra sistemului şi el cedează căldură. Transformarea lucrului mecanic în căldură se înt(lneşte frecvent: în toate fenomenele de frecare dintre corpuri, la comprimarea gazelor, la transformarea lucrului mecanic în energie electrică şi apoi în căldură etc.

( C(nd sistemul nu primeşte energie din exterior, adica este izolat adiabatic, atunci el ar putea efectua lucru mecanic doar pe seama energiei sale interne, adica în (7) (Q=0 şi rezultă

(L = -dU  ,








(28)

sau

LAB = -(UB-UA)  .







(29)


În acest caz lucrul mecanic nu depinde de stările intermediare prin care sistemul ajunge din starea iniţială în starea finală, adica în acest caz lucrul mecanic este o diferenţială totală exactă (dL=-dQ).


Invers: dacă se efectuează lucru mecanic asupra sistemului se va înregistra o creştere a energie interne a corpului respectiv.

( Dacă sistemul nu efectuează lucru mecanic şi nici nu se efectuează un lucru mecanic asupra sa, căldura primită din exterior de sistem determină o creştere a energiei sale interne, şi deci în (22) (L=pdV=0 şi obţinem

dQ = dU  ,








(30)

sau

QAB = UB - UA   .







(31)

În acest proces la volum constant (izocor), căldura este o diferenţială totală exactă.

Invers: dacă sistemul cedează căldură atunci neapărat energia sa internă va scădea.

( Dacă sistemul schimbă cu mediul exterior lucru mecanic şi căldură, dar procesul se desfăşoară la presiune constantă (proces izobar), relaţia (22) se scrie

dQ = dU + d(pV)   ,







(32)

sau

dQ = d(U+pV)  .







(33)

Expresia din paranteză notată cu H,

H = U + pV  ,








(34)

se numeşte entalpie sau funcţie de căldură şi reprezintă o altă funcţie de stare, pe l(ngă energia internă U. Prin urmare, (32) se mai scrie

dQ = dH  .








(35)


Deci, într-un proces izobar, cantitatea de căldură transmisă sistemului este egală cu variaţia entalpiei sistemului şi aici căldura admite o diferenţială totală exactă.

( Dacă sistemul este total izolat, adica sistemul nu schimbă în nici un fel energie cu exteriorul, atunci energia sa răm(ne aceeaşi. înlocuim (L=0 şi (Q=0 în (22) şi obţinem

dU = 0  .









(36)

adica sistemul a rămas în aceaşi stare.

VI.2.3 Coeficienţi calorici


Vom avea în vedere cazul în care U variază datorită căldurii primite, lucrul mecanic efectuat de sistem fiind nul. Mărimile fizice care stabilesc o legătură între căldura schimbată de un corp cu exteriorul şi variaţia (T a temperaturii sale poartă denumirea de coeficienţi calorici.


1. S-a constatat experimental că pentru a încălzi diferite corpuri cu acelaşi număr de grade sunt necesare cantităţi diferite de căldură. Astfel, pentru a caracteriza corpurile din acest punct de vedere, s-a introdus noţiunea de capacitate calorică.


Prin capacitate calorică a unui corp se înţelege raportul dintre cantitatea de căldură dQ într-un anumit proces elementar şi variaţia corespunzătoare dT a temperaturii sale,


   .








(37)


Pe baza relaţiei (37) capacitatea calorică mai poate fi definită că fiind mărimea fizică numeric egală cu cantitatea de căldură necesară unui corp pentru a-şi modifica temperatura cu o unitate (un grad). Unitatea de măsură este J/K.


2. Experimental s-a constatat că două corpuri cu aceeaşi masă, dar din materiale diferite, au nevoie de cantităţi de căldură diferite pentru a produce aceeaşi variaţie de temperatură. Astfel, s-a impus necesitatea introducerii noţiunii de căldură specifică,


  .







(38)


Deci, căldura specifică  (capacitatea calorică a unităţii de masă) este mărimea fizică numeric egală cu cantitatea de căldură schimbată de unitatea de masă dintr-un corp cu exteriorul, pentru a-şi modifica temperatura cu o unitate. Unitatea de măsură este J/Kg K.


3. Analog căldurii specifice, vom defini şi un alt coeficient caloric, numit căldură molară,


   .








(39)

Deci, căldura molară este mărimea fizică numeric egală cu cantitatea de căldură schimbată de un Kmol dintr-un corp pentru a-şi modifica temperatura cu o unitate. Unitatea de măsură este J/Kmol K.


Notăm faptul că at(t căldura molară c(t şi cea specifică caracterizează substanţa din care este alcătuit un corp, pe c(nd capacitatea calorică este o caracteristică a fiecărui corp în parte (luând în calcul at(t masa corpului c(t şi tipul substanţei).


În ceea ce priveşte aceşti trei coeficienţi trebuie subliniat că deoarece cantitatea de căldură dQ este funcţie de proces, şi coeficienţii calorici vor depinde de proces, deci vor avea valori diferite funcţie de modul în care i se transmite corpului căldura. De aceea, c(nd se fac referiri la căldura specifică sau molară, trebuie să se precizeze şi condiţiile în care corpul este încălzit. Astfel, la volum constant se obţine cv, respectiv C(v, iar la presiune constantă cp, respectiv C(p. 


În cazul transformării izocore (dV=0) coeficienţii calorici pot fi definiţi în funcţie de energia internă


   .





(40)

deoarece dQ=dU.


La presiune constantă, coeficienţii calorici se definesc prin relaţia


  ,





(41)

unde H=U+pV reprezintă entalpia.


4. Există procese termice în care, cu toate că se transmite corpului căldură, temperatura acestuia nu variază (de exemplu topirea sau fierberea).


În acestfel de cazuri, căldura comunicată corpului este utilizată pentru schimbarea stării de agregare a acestuia; fireşte că noua fază în care a trecut sistemul are o energie internă mai mare.


Pentru această situaţie vom defini un nou coeficient caloric denumit căldura latentă specifică de transformare de fază

   ,









(42)

definit ca fiind cantitatea de căldură necesară pentru a efectua schimbarea stării de agregare a unităţii da masă dintr-o substanţă, la temperatură şi presiune constantă. Unitatea de măsură este J/Kg.


Pentru gaze, cp şi cv au valori total diferite, pe c(nd în cazul corpurilor solide şi lichide diferenţa dintre aceste călduri specifice este foarte mică.

VI.2.4 Determinări experimentale ale coeficienţilor calorici

Experimental s-a constatat că valorile coeficienţilor calorici C, C( şi c pentru o substanţă dată depind şi de temperatura la care se află substanţa, adica de domeniul în care este plasată variaţia de temperatură dT. De exemplu, cantitatea de căldură pentru a încălzi o substanţă de la 70 la 100C este diferită de cea pentru a o încălzi de la 930 la 960 (dT este acelaşi).


Determinarea coeficienţilor calorici, dar mai exact, determinarea variaţiei lor cu temperatura este foarte importantă întruc(t dă cea mai directă cale de înţelegere a energiei moleculare.


Proprietăţile termice, la temperaturi joase mai ales, sunt de mare interes în fizica modernă.


Măsurarea coeficienţilor calorici se reduce la măsurarea cantităţilor de căldură schimbate de corpul respectiv cu mediul exterior. Metodele folosite pentru determinarea cantităţilor de căldură se pot grupa astfel: a) metoda amestecurilor; b) metode bazate pe schimbarea stării de agregare; c) metode electrice.
În cele ce urmează sunt prezentate c(teva din rezultatele experimentale.

1) În figura 2 este prezentată variaţia căldurii specifice a apei cu temperatura.



Figura 2

2) În Tabelul 1 sunt prezentate principalele călduri specifice şi călduri molare ale unor metale la presiune constantă.







Tabelul 1

	Metalul
	Masa molară, (
(kg/kmol)
	Căldura specifică, cp
(J/kg K)
	Căldura molară, C(p=(cp
(J/kmol K)
	Intervalul de temperatură

(0C)

	Beriliu
	9,01
	1970
	17,7
	20-100

	Aluminiu
	27
	910
	24,5
	17-100

	Fier
	55,9
	470
	26,4
	18-100

	Cupru
	63,5
	390
	24,7
	15-100

	Argint
	108
	234
	25,3
	15-100

	Mercur
	201
	138
	27,8
	0-100

	Plumb
	207
	130
	26,9
	20-100



Se constată că aceste călduri specifice sunt mai mici dec(t cea a apei şi descresc cu creşterea masei moleculare.


Pe de altă parte, se observă că C(p pentru toate metalele, cu excepţia celor foarte uşoare, sunt aproximativ aceleaşi şi egale cu 25 J/Kmol K. Acestă constatare este cunoscută sub numele de legea Dulong-Petit. 

Ţinând seama că numărul de molecule dintr-un Kmol este acelaşi pentru toate substanţele, înseamnă că este necesară (aproape) aceeaşi căldură pe moleculă indiferent de masa molară a acesteia.

3) În general interesează valorile C(v, deoarece această mărime este legată direct de energia moleculară, care poate fi calculată prin metode statistice. Experimental însă, nu se prea poate determina C(v, întruc(t nu există nici un mod de a menţine constant volumul unui sistem şi de a face corecţii pentru căldura transferată prin pereţii vasului. Deci, se determină experimental C(p, iar apoi se calculează valorile lui C(v. în figura 3 sunt prezentate valorile calculate ale lui C(v şi variaţia lor cu temperatura de la aproximativ 4K la 1000K pentru mai multe substanţe. Toate celelalte metale şi nemetale (nefigurate în reprezentarea anterioară) se situează între limitele plumbului şi diamantului.


Exceptând c(teva anomalii, toate curbele se apropie aproximativ de 25 J/Kmol K, c(nd temperatura tinde spre valori mari.



Figura 3

4) Din determinările experimentale s-a constatat că valorile căldurilor latente sunt mult mai mari dec(t cele ale căldurilor specifice.

Exemplu: La încălzirea unei locuinţe, dacă apa părăseşte cazanul la 600C şi se întoarce la 400C, temperatura acesteia scăzând cu 200C, trebuie să circule 27 Kg de apă, pentru a transfera aceeaşi cantitate de căldură care se obţine prin condensarea a 1kg vapori de apă.

5) Căldurile specifice ale gazelor, lichidelor şi solidelor la temperaturi apropiate de temperatura camerei nu depind de temperatură, tinzând la zero c(nd temperatura tinde la zero.
VI.3 Principiul II al termodinamicii

VI.3.1 Insuficienţele primului principiu


Dacă primul principiu al termodinamicii a apărut ca rezultat al generalizării legii conservării energiei la procesele termice, cel de-al doilea principiu al termodinamicii a fost formulat ca o lege specifică proceselor termice. Ca şi primul principiu, principiul al doilea al termodinamicii reprezintă o generalizare a rezultatelor experimentale, legate de funcţionarea maşinilor termice. Ulterior, acest principiu a devenit o lege generală a naturii, întruc(t se aplică nu numai fenomenelor în care intervin schimburile termice, ci şi altor fenomene naturale, legate de schimburile de energie.


Astfel, s-a observat că nici un motor termic nu are un randament de 100%, adica nici unul nu poate să absoarbă căldură şi să o transforme integral în lucru mecanic. Dar primul principiu nu conţine nimic care să excludă această posibilitate; primul principiu cere numai ca energia produsă de un motor, sub formă de lucru mecanic, să fie egală cu diferenţa dintre energiile absorbite şi cedate sub formă de căldură. Un motor care nu ar ceda căldură şi care ar transforma toată căldura absorbită în lucru mecanic, este perfect compatibil cu primul principiu al termodinamicii.


În natură toate procesele sunt ireversibile, ele desfăşurându-se în mod natural într-un singur sens, adica spre o stare cu probabilitate mai mare de realizare.


Exemple de procese ireversibile:

 Experimental s-a constatat că un gaz trece în mod spontan (de la sine) printr-o deschidere dintr-o regiune cu presiunea mai mare într-o regiune cu presiunea mai mică şi niciodată în sens invers.

 Să presupunem că într-un vas avem două r(nduri de bile identice ca masă şi dimensiuni, dar având culori diferite (Figura 4). Se constată experimental că prin agitarea vasului bilele îşi schimbă poziţiile, dar oric(t am agita ulterior vasul, practic niciodată bilele nu se mai aşează în poziţia iniţială (de la sine). Deci, prin agitarea vasului aranjarea ordonată a bilelor trece într-o aranjare dezordonată.



Figura 4

 În ciocnirile neelastice energia mecanică se transformă în energie internă (spunem energie internă şi nu căldură deoarece căldura care apare constituie variaţie de energie internă a corpurilor care se ciocnesc şi a mediului înconjurător), dar această energie nu ar putea fi transformată integral în energie mecanică. De fapt, transformarea energiei mecanice în energie internă este un proces de trecere a unui amsamblu de particule de la o stare cu probabilitatea termodinamică mai mică la starea cu probabilitate mai mare; are loc trecerea de la o mişcare dirijată a particulelor la o mişcare dezordonată, haotică a acestora.


Din punctul de vedere al primului principiu al termodinamicii, este posibilă at(t transformarea energiei mecanice în energie internă c(t şi a energiei interne (integral) în energie mecanică, cu condiţia ca suma dintre energiile mecanice şi internă să răm(nă constantă.

 Energia electrică se poate transforma în energie internă prin creare de căldură, dar transformarea inversă nu poate avea loc integral.

 Experimental se observă că at(t gazele c(t şi lichidele lăsate libere tind întotdeauna să se amestece, nu să se separe. 

 Sarea se dizolvă în apă, dar o soluţie de sare în apă nu se separă de la sine în sare pură şi apă pură.

 Rocile se macină şi se făr(miţează.

 Fierul rugineşte.

 Oamenii îmbătr(nesc.


Deci, principiul I al termodinamicii nu este suficient pentru a descrie procesele fizice din natură. Sensul în care decurg aceste procese, precum şi ireversibilitatea lor, nu sunt cuprinse în acest principiu. Este deci necesar un al doilea principiu care să cuprindă, pentru anumite condiţii date, criteriile de desfăşurare şi sensul evoluţiei proceselor. Acest principiu este al II-lea principiu al termodinamicii.

VI.3.2 Enunţuri ale principiului II 


Trebuie să subliniem faptul că principiul al doilea la termodinamicii nu se deduce din primul principiu, ci reprezintă el însuşi o lege independentă a naturii, referindu-se la un aspect al ei diferit de cel considerat în primul principiu.


Deci, principiul al II-lea arată că în timp ce lucrul mecanic se poate trnsforma integral în căldură, reciproc nu este posibil, adica căldura nu poate fi transformată în întregime în lucru mecanic. Cauza acestei asimetrii este faptul că lucrul mecanic corespunde la o mişcare ordonată a a particulelor, iar căldura la o mişcare dezordonată a particulelor.


Principiul al II-lea al termodinamicii nu are un enunţ unic, diferitele lui formulări fiind generate de diversele lui aspecte şi de contribuţiile aduse pe r(nd de diferiţi fizicieni. Aceste formulări, însă, sunt echivalente.

1)  O primă formulare a principiului al II-lea al termodinamicii este dată de Clausius: 


Nu este posibilă o transformare care să aibă ca rezultat trecerea de la sine a căldurii de la un corp cu o temperatură dată la unul cu temperatura mai ridicată.

2)  O altă formulare ar fi: 

Un sistem lăsat liber, va evolua de la starea cu probabilitatea termodinamică mai mică la starea cu probabilitatea termodinamică mai mare  (exemplele prezentate în paragraful anterior).

3)   O a treia formulare este dată de W. Thomson (lord Kelvin):

 Într-o transformare ciclică monotermă, sistemul nu poate ceda lucru mecanic în exterior. Dacă transformarea este şi ireversibilă, atunci sistemul primeşte lucru mecanic din exterior.


Prima parte arată că dacă transformarea este ciclică ((U=0, Q=L) sistemul nu poate transforma în lucru mecanic căldura primită. Ar putea transforma doar o parte din această căldură, restul cedând-o unei alte surse de căldură. Dar în acest caz transformarea ar fi bitermă şi nu monotermă.

4)  O altă formulare ar fi:


Nu este posibil un proces având ca unic rezultat absorbţia căldurii de la o sursă aflată la temperatură unică şi transformarea completă a acestei călduri în lucru mecanic. Adica nu este posibilă realizarea unui perpetuum mobile de speţa a II-a.

5)  Principiul al doilea este legat de o variabilă numită entropie (S) şi putem să-l exprimăm cantitativ folosind această mărime. Această mărime a fost introdusă de către Clausius astfel:


Randamentul unei maşini termice care execută un ciclu Carnot reversibil este

( = 1 - /Q2/ / Q1 = 1- T2 / T1  ,





(42)

de unde rezultă

Q1/T1 - /Q2//T2 = 0   .






(43)


Deoarece, prin convenţie Q1>0 şi Q2<0, relaţia (43) poate fi scrisă şi sub forma

Q1/T1 + Q2/T2 = 0  ,







(44)

unde Q/T se numeşte căldură redusă.


Conform acestei relaţii, într-un ciclu Carnot reversibil, suma algebrică a căldurilor reduse este zero.




Figura 5                                          Figura 6


Relaţia (44) poate fi extinsă la orice ciclu ( reversibil ales arbitrar (Figura 5) care poate fi descompus într-o infinitate de cicluri Carnot reversibile elementare.


La parcurgerea acestor cicluri elementare, adiabatele sunt parcurse aproape în întregime în ambele sensuri şi lucrurile mecanice pe acestea se vor anula. Izotermele şi porţiunile din adiabate rămase, care sunt parcurse doar o singură dată, formează o linie fr(ntă care, la limită, coincide cu conturul iniţial. Dacă pentru unul din ciclurile elementare (k) se scrie relaţia (44) în forma

dQ1k /T1k + dQ2k/T2k = 0  ,






(45)

atunci pentru ciclul (linie fr(ntă) ( se obţine


  ,








(46)

sau, la limită


   ,








(47)

relaţie care se numeşte egalitatea lui Clausius.


Pentru o transformare deschisă i(f (Figura 6) avem


+
=0   ,






(48)

sau 


=-
=
   ,





(49)

relaţie care arată că
nu depinde de drumul parcurs, ci numai de stările iniţiale şi finale. Făcând notaţia


  ,








(50)

înseamnă că dS este o diferenţială totală exactă.


În cazul unei transformări ciclice ireversibile randamentul este

(irev = 1 - /Q’2/ / Q1 < (rev = 1- T2 / T1   ,



(51)

deoarece /Q’2/>/Q2/ în cazul unei maşini termice reale. De aici rezultă:

Q1/T1 < /Q’2//T2   ,







(52)

sau

Q1/T1 - /Q’2//T2 < 0  .






(53)


Ţinând seama de semnul lui Q’2 şi urmărind un raţionament asemănător cu cel de la ciclul reversibil, se obţine relaţia


   ,








(54)

numită inegalitatea lui Clausius.


Combinând relaţiile (47) cu (54), se obţine


  .








(55)



Figura 7


În cazul unei transformări ireversibile deschise (Figura 7) se poate scrie


   ,






(56)

sau 


   .



(57)


Pentru un proces infinitezimal


  .








(58)


Relaţiile (9) şi (17) pot fi scrise împreună astfel


  ,








(59)

unde semnul de egalitate se referă la procesele reversibile, iar inegalitatea la cele ireversibile.


De fapt, problema proceselor reversibile o tratăm doar din punct de vedere teoretic, deoarece în realitate există doar procese ireversibile; cauza o constituie prezenţa în toate cazurile a forţelor de frecare.


În cazul în care sistemul este ”închis şi izolat adiabatic” din relaţia (59) rezultă că dS=0 pentru procesele reversibile şi dS>0 pentru cele ireversibile, adica S creşte. Spre deosebire de energie, care are proprietatea de a se conserva în toate transformările unui sistem închis şi izolat de mediul exterior, entropia unui astfel de sistem răm(ne constantă doar în transformările reversibile, în timp ce în transformările ireversibile entropia creşte. Aceasta este trăsătura fundamentală care deosebeşte entropia de concepte ca: energia, impulsul momentul cinetic, şi anume: faptul că nu există un pricipiu al conservării entropiei.


Acest caz particular al sistemelor închise şi izolate adiabatic este cuprins în formularea principiului al II-lea, cunoscut şi ca legea creşterii entropiei: toate procesele din natură decurg în sensul în care entropia ansamblului (sistem şi mediu) creşte.


Este important de remarcat faptul că entropia nu creşte la infinit, ci p(nă la o anumită valoare maximă, care corespunde atingerii unei stări de echilibru din care nu poate ieşi dec(t în urma unei acţiuni din exterior.

                                                                     

                                            TA>TB
                                            TA     TB
Figura 8

Exemplul de creştere a entropiei într-un proces natural (ireversibil): Fie un sistem format din două corpuri puse în contact termic, izolat de mediul exterior (figura 8). 

După cum ştim, schimbul de căldură este un proces ireversibil. Pentru simplitate propunem două corpuri cu aceeaşi capacitate calorică,

mAcA = mBcB = C  







(60)

şi astfel temperatura finală de echilibru va fi

T = (TA + TB)/2  .







(61)


Variaţiile de entropie ale celor două corpuri sunt


  ,





(62)


  .





(63)


Prin urmare, variaţia totală a entropiei sistemului izolat considerat va fi


   .

(64)


Se poate verifica uşor că


  






(65)

şi deci (S>0, adica entropia sistemului a crescut.

VI.3.3 Legătura dintre entropie şi probabilitatea termodinamică


Calcularea de fiecare dată a probabilităţii termodinamice constitue o problemă foarte dificilă. De aceea, pentru stabilirea sensului de evoluţie a proceselor ireversibile se foloseşte mărimea fizică introdusă de Clausius, numită entropie.


Entropia caracterizează fiecare stare a unui sistem termodinamic şi este str(ns legată de probabilitatea termodinamică a stării respective. De fapt, probabilitatea termodinamică este numită şi pondere statistică şi reprezintă numărul de microstări care corespund unei macrostări. Relaţia dintre entropia unei stări şi probabilitatea termodinamică a acelei stări a fost stabilită de Boltzmann şi exprimă faptul că entropia este proporţională cu logaritmul natural al probabilităţii termodinamice W a stării respective:

S = k lnW                                            (66)

constanta de proporţionalitate k fiind constanta lui Boltzmann.


Ca şi energia internă, entropia este o funcţie de stare, nedepinzând de modul cum sistemul ajunge în starea respectivă. Variaţia de entropie între stările A şi B este

(SAB = SA-SB = k ln (WB/WA)  .





(67)


Entropia este o mărime aditivă, adica entropia unui sistem compus este suma entropiilor părţilor componente. Pentru a dovedi acest lucru facem următorul raţionament: fie un sistem format din două părţi componente, independente între, ele care se află într-o stare A, şi fie W1A numărul de microstări prin care se poate realiza starea dată a subsistemului 1 şi W2A numărul de moduri prin care se poate realiza starea subsistemului 2. Cele două părţi fiind independente, rezultă că fiecărei microstări a sistemului 1 îi corespund W2 microstări ale sistemului 2. Deci numărul total de microstări WA prin care se realizează starea A a sistemului (1 şi 2) va fi egală cu

WA = W1A W2A   .







(68)


Logaritmând relaţia (68) şi înmulţind egalitatea rezultată cu constanta k, obţinem

k lnWA = k ln W1A + k ln W2A   ,




(69)

adică

SA = S1A + S2A   .







(70)


La trecerea sistemului (1 plus 2) din starea A în starea B, se obţine o variaţie de entropie

(SAB = SB - SA = (S1 AB + (S2 AB   .




(71)

VI.4 Principiul III al termodinamicii. Consecinţe.


Principiul al II-lea al termodinamicii nu face nici o referire la comportarea sistemelor fizice în apropierea temperaturii de 0 K şi nici la posibilitatea atingerii acestei temperaturi. De asemenea, pe baza principiului II, nu se poate calcula valoarea absolută a entropiei, ci numai variaţia acesteia, la trecerea sistemului de la o stare de echilibru în altă stare de echilibru.


Aceste neajunsuri ale principiului al II-lea al termodinamicii sunt completate de principiul al III-lea al termodinamicii care, spre deosebire de celelalte principii, nu introduce o nouă funcţie de stare.

În urma unor experienţe efectuate cu privire la proprietăţile corpurilor la temperaturi scăzute, fizicianul W. H. Nernst a enunţat o teoremă, care ulterior a fost ridicată la rangul de principiu, numit principiul III al termodinamicii:

În apropiere de zero absolut, toate variaţiile de stare se realizează fără variaţie de entropie,


 .







(72)


Cu alte cuvinte, la zero absolut, entropia încetează să mai fie o funcţie de stare, tinz(nd către o valoare constantă, independentă de parametrii de stare ai sistemului, dar specifică fiecărui sistem în parte ( S01, S02, . . .  ).

Teorema lui Nernst mai poate fi enunţată şi sub forma:

C(nd temperatura tinde spre zero absolut, entropia tuturor corpurilor pure reale tinde la o valoare limită finită.

Teorema lui Nernst va fi completată de afirmaţia lui Max Planck:

C(nd temperatura tinde la zero absolut, valoarea limită a entropiei tuturor corpurilor este prin definiţie egală cu zero ( S01=S02=. . . =0 ).

Deci principiul III al termodinamicii este format din teorema lui Nernst completată de afirmaţia lui Planck.
Sub formă matematică principiul III se scrie sub forma


   .







(73)

Din principiul III al termodinamicii rezultă o serie de consecinţe importante privind comportarea substanţelor la temperaturi foarte scăzute, consecinţe care se verifică experimental.

1)  Una din consecinţe constă în posibilitatea calculării valorilor absolute ale entropiilor sistemelor. După cum se ştie variaţia entropiei unui corp, c(nd temperatura acestuia variază de la TA  la TB este 


  .




(74)

unde m = masa corpului, iar c = căldura specifică a corpului, care poate să depindă de temperatură. Dacă TA = 0 K şi TB = T atunci SA = 0 şi


   ,







(75)

relaţie care dă valoarea absolută a entropiei unui corp la temperatura T.

Relaţia (75) este valabilă numai dacă în intervalul de temperatură 0(T corpul nu suferă o transformare de fază.

2)  O altă consecinţă este că la zero absolut căldura specifică este egală cu zero. Într-adevăr, dacă pentru T( 0, căldura specifică tinde la o valoare diferită de zero, raportul c/T din relaţia  (75) ar tinde la infinit şi deci (S nu ar avea o valoare finită, fapt ce contrazice principiul III. Deci este necesar ca pentru toate corpurile, căldura specifică să tindă la zero cănd T( 0.

3)  Se poate arăta, de asemenea, că coeficientul de dilatare termică în volum, definit prin relaţia


   







(76)

şi coeficientul de variaţie a presiunii la volum constant


   







(77)

pentru toate corpurile pure tind la zero c(nd T(0 şi se anulează la T=0K.

4) O altă  consecinţă deosebită a principiului al III-lea este faptul că pe baza lui se poate arăta că temperatura de zero absolut nu poate fi atinsă în natură prin nici un mijloc.


Menţionăm că unii autori consideră această concluzie ca însuşi enunţul principiului al III-lea. Există mai multe metode de a demonstra această consecinţă. Aici prezentăm una dintre ele. Astfel, pentru a sugera imposibilitatea  atingerii temperaturii de 0 K, să considerăm următorul proces tipic, folosit pentru coborărea treptată a  temperaturii unui sistem.



Figura 9


Fie o cantitate de gaz perfect, care iniţial se află într-o stare cu volumul V2 şi temperatura T1 (Figura 9). Comprimăm gazul înt(i izoterm p(nă la volumul V1 şi apoi îl destindem adiabatic p(nă la volumul iniţial V2. Gazul a căpătat temperatura T2 < T1. Aplic(nd ecuaţia lui Poisson


  ,







(78)

rezultă


  ,






(79)

unde


  .







(80)


Între T1 şi T2 se poate scrie relaţia

T1-T2 = T1-T1A = T1(1-A)  .





(81)


Repetând succesiv procesele de comprimare izotermă şi de destindere adiabatică se poate scrie

T1-T2=T1(1-A) 

T2-T3=T2(1-A)   







(82)

. . . . . . . . . . .  

unde

T3 < T2 < T1   .








(83)

Rezultă imediat că

T1-T2 > T2-T3 >. . . . . > Tn-Tn+1  .




(84)

Apare clar că fiecare pas făcut spre atingerea temperaturii de 0K este din ce în ce mai mic, înc(t este imposibil ca printr-un număr finit de procase să fie atinsă această temperatură.


Deci, o altă formulare a principiului III poate fi: Este imposibil ca printr-un anumit procedeu, oric(t de idealizat ar fi, să se reducă tenperatura unui sistem la zero absolut printr-un număr finit de operaţii.


Există o serie de substanţe (aliaje, unii compuşi organici, corpurile amorfe) a căror entropii, pentru T(0, nu tinde la zero ci la o valoare pozitivă finită. Se consideră că aceste substanţe nu sunt în echilibru la T=0K şi deci nu este contrazis postulatul Nernst-Planck (principiul III).


Datorită aplicabilităţii la un număr restr(ns de sisteme, se consideră uneori că acest principiu nu face parte dintre principiile termodinamicii, dându-i-se denumirea de teorema lui Nernst, sau postulatul lui Planck.

VI.5 Aplicaţii ale principiilor termodinamicii la gaze


Principiile termodinamice sunt valabile pentru orice sisteme termodinamice (corpuri macroscopice), însă noi ne vom ocupa numai de aplicaţiile acestor principii la cele mai simple sisteme, adica gaze. Vom discuta despre gazele ideale şi despre gazele reale de tip Van der Waals.

VI.5.1 Ecuaţiile de stare ale gazelor ideale şi reale


Deosebirile dintre gazul ideal şi cel real, adica mai exact, între comportarea aceluiaşi gaz ca un gaz real sau un gaz ideal, pot fi concretizate astfel:

( Putem spune că un gaz se comportă ca un gaz ideal în cazul în care este foarte rarefiat, situaţie în care se poate neglija volumul propriu al moleculelor în raport cu volumul ocupat de gaz şi datorită distanţelor mari dintre molecule, forţele de interacţiune moleculară sunt pracic nule.

( Un gaz se comportă ca un gaz real, la presiuni mari şi temperaturi scăzute unde nu se poate neglija volumul propriu al moleculelor şi nici forţele de interacţiune moleculară.


Ecuaţiile de stare pentru cele două situaţii prezentate, obţinute experimental, sunt

pV = (RT ,








(85)

pentru gazul ideal, şi


  ,





(86)

pentru gazul real (Van de Waals), unde a şi b sunt două constante. Relaţia (86) pentru un kmol de substanţă se poate scrie


 .






(87)

În această relaţie


   








(88)

se numeşte presiune internă şi este dată de forţele de atracţie dintre molecule.

( O altă deosebire dintre gazul real şi gazul ideal constă în aceea că energia internă a gazului ideal depinde doar de temperatură, iar energia internă a gazului real depinde şi de volum, deci

U = U(T) - pentru gazul ideal                               

(89)

U = U(T, V) - pentru gazul real                               

(90)

Explicaţia acestor dependenţe constă în aceea că la gazele ideale moleculele nu interacţionează între ele şi energia internă este formată numai din energia cinetică a moleculelor, care depinde de temperatura gazului. La gazele reale, energia internă este formată din energia cinetică şi energia potenţială a moleculelor, datorită faptului că ele interacţionează între ele, iar energia potenţială depinde de distanţa dintre ele, deci de volumul gazului.

VI.5.2 Coeficienţii calorici la gaze

În cazul general, în care U=U(V,T), diferenţiala totală a energiei interne este


  .





(91)

Înlocuind pe dU în ecuaţia primului principiu al termodinamicii, în care am făcut substituţia

dL = p dV  ,








(92)

obţinem


   .




(93)

La gaze, coeficienţii calorici au valori diferite, funcţie de natura procesului. Astfel, dacă procesul are loc la volum constant, atunci din (93) rezultă

  ,







(94)

şi deci


   .






(95)


Dacă procesul are loc la presiune constantă, atunci relaţia (94) devine:


   ,




(96)

sau


  ,


(97)

de unde


  .




(98)

Acestă relaţie este generală, în sensul că se aplică oricărui tip de gaz, ideal sau real.

Facem următoarea observaţie: C(p va fi întotdeauna mai mare dec(t C(v deoarece căldura primită de un gaz atunci c(nd volumul acestuia este constant foloseşte doar la creşterea energie sale interne, pe c(nd într-un proces izobar, este necesară mai multă căldură, pentru că pe l(ngă creşterea energiei sale interne, gazul efectuează şi un lucru mecanic.

VI.5.3 Energia internă a gazelor


Să aflăm concret dependenţa U(T,V) pentru gazul real şi U(T) pentru gazul real.


Din definiţia căldurii molare la volum constant putem obţine expresia energiei interne a gazului ideal, definită p(nă la o constantă arbitrară. Astfel, integrând ecuaţia

dU = ( C(VdT  ,







(99)

se obţine

U = (C(VT + U0 = U(T)  .





      (100)


Joule, într-o experienţă celebră, în care are loc destinderea unui gaz în vid, a arătat că în cazul unui gaz ideal, energia internă nu depinde de volum. Repetând experienţa lui Joule cu un gaz real se constată o variaţie a energiei interne a gazului determinată de variaţia volumului acesteia. Această variaţie a energiei interne se măsoară prin lucrul mecanic dL efectuat de gaz în timpul dilatării, împotriva forţelor de coeziune care acţionează între molecule, forţe care se opun variaţiei distanţei dintre ele

dL = dLint = pidV   ,






      (101)

unde pi reprezintă presiunea internă. înlucuind în (101) expresia presiunii interne dată de (88), se obţine


   .





      (102)

Prin integrare, se obţine


   .






      (103)

Constanta de integrare A din (103) se află din condiţia la limită, c(nd volumul V ocupat de gaz este foarte mare (adica gazul este rarefiat şi forţele de coeziune dintre molecule tind la zero) energia internă a gazului să tindă la valoarea energiei interne a gazului ideal.


Prin urmare, pentru V((, avem

U = A = (CV T +U0   .





      (104)

În acest caz relaţia (103) devine:


   .



      (105)

VI.5.4 Expresiile principiului I al termodinamicii pentru gaze


Pentru gazul ideal, principiul I are forma

(Q = (C(vdT + pdV   ,





      (106)

unde pdV reprezintă lucrul mecanic de gaz efectuat împotriva forţelor exterioare.

În cazul gazelor reale, principiul I se scrie sub forma


  ,




      (107)

expresie ce se poate obţine din (106) prin înlocuirea lui p cu p+pi=p+
.

VI.5.5 Relaţia Robert-Mayer


Pentru gazul ideal, folosind relaţia (100), se obţine


  







      (108)

şi relaţia (98) devine


  .





      (109)

Din ecuaţia de stare (85) pdV = (RdT. Ţinând cont de aceasta, relaţia (109) devine


   ,






      (110)

numită relaţia lui Robert-Mayer pentru gazul ideal.

Pentru gazul real, din (105) se calculează


  ,






      (111)

iar 
 se calculează după cum urmează.

Din matematică se ştie că


                               (112)

Pe baza acestei relaţii putem scrie


                              (113)

de unde 


                                          (114)


Din ecuaţia de stare Van de Waals (86) rezultă


                                         (115)


                            (116)


Înlocuid (115) şi (116) în (114), avem


                               (117)


După înlocuirea lui (111) şi (117) în (98) şi ţinând seama de ecuaţia de stare (86), se obţine


                      (118)

relaţie care poate fi aproximată sub forma


                                (119)

sau, ţinând seama că 
, relaţia (119) devine:


                                (120)

Această relaţie se numeşte relaţia lui Rober Mayer pentru gazul real.


Experimental s-a constatat că într-un proces izocor (L=0) este necesară aceeaşi cantitate de căldură pentru creşterea temperaturii cu (T at(t pentru un kmol de gaz real, c(t şi pentru un kmol de gaz ideal

QV = ((U)V gaz ideal=((U)V gaz real=(C(v(T                       (121) 

De aici rezultă că C(v este acelaşi pentru un gaz, fie el în stare de gaz ideal, fie în stare de gaz real.


Ţinând seama de relaţiile (111), (120) şi (121) rezultă că

C(p gaz real > C(p gaz ideal                                       (122)

VI.5.6 Procese politrope


Prin proces politrop se îmţelege procesul în care capacitatea calorică a corpului ce suferă transformarea  este menţinută constantă. 

( Cazul gazului ideal


Primul principiu al termodinamicii (22) poate fi scris sub forma

(C(dT = (C(vdT + pdV                                  (123)

Grupând termenii sub forma

((C(-C(v)dT = pdV                                      (124)

şi ţinând cont de ecuaţia de stare a gazului ideal (pV=(RT), se obţine:


                                     (125)

sau, prin integrare


                                 (126)


Trecând de la variabilele T şi V la p şi V cu ajutorul ecuaţiei de stare, se obţine


                                     (127)

Notând cu


                                           (128)

indicele politrop, ecuaţia unei transformări politrope devine:


                                           (129)

( Cazul gazului real.


În mod analog poate fi dedusă şi ecuaţia proceselor politrope suferite de gazele reale.


Primul principiu pentru un gaz real are forma


                       (130)

Pe baza relaţiei (86) se scrie


                                        (131)

şi relaţia (130) devine


                           (132)


Prin aranjarea termenilor şi integrare se obţine:


                          (133)

( Cazuri particulare ale proceselor politrope.


Vom analiza c(teva cazuri particulare numai pentru gazul ideal. Prin analogie, se poate trata şi cazul gazelor reale.

1. Transformarea izocoră.


Deoarece V=constant , dV=0 şi


                                         (134)

În cazul acestei transformări indicele politrop are valoarea


                             (135)

Ecuaţia (129) se va scrie sub forma

p1/(V = p0V = V = const.                                    (136)


Lucrul mecanic (L=0 deoarece dV=0 şi dU=dQ=(C(vdT.


În procesul izocor variaţia entropiei sistemului se calculează astfel


                (137)

Dacă procesul este de încălzire se observă că (S>0, adica entropia sistemului creşte, iar dacă procesul este de răcire, entropia sistemului scade ((S<0).

2. Transformarea izobară.


Deoarece transformarea are loc la presiune constantă

dp=0                                                     (138)

şi căldura molară este


                                    (139)


În acest caz indicele politrop are valoarea


                          (140)

iar ecuaţia (129) devine

p = constant                                                (141)


Lucrul mecanic este (L=pdV, iar căldura

dQ = dU+pdV = d(U+pV) = dH                                 (142)

unde H reprezintă entalpia.

Variaţia entropiei este


                 (143)

3. Transformarea izotermă.


Deoarece T=constant

dT=0   ,








      (144)

iar căldura molară este


  .




      (145)

Ultima relaţie arată că pentru un termostat (sistem care îşi păstrează temperatura constantă), pentru a-şi păstra temperatura constantă îi trebuie o căldură infinită.


În acest caz indicele politrop este


  ,





      (146)

iar ecuaţia (129) devine

p V = constant  .






      (147)


Variaţia energiei interne este dată de expresia

dU = (C(VdT = 0

iar căldura schimbată

(Q = (L   .







      (148)

Prin integrare se obţine


 .
      (149)

Variaţia entropiei este


  .


      (150)

4. Transformarea adiabatică.


În această transformare sistemul nu schimbă căldură cu exteriorul, adica

(Q = 0   ,








      (151)

iar căldura molară este


   .





      (152)


Indicele politrop este dat de expresia


   ,




      (153)

iar ecuaţia (129) capătă forma

p V( = const.   .







      (154)


În această transformare

dU = -(L   .







      (155)


Lucrul mecanic se calculează astfel


  .

      (156)


Variaţia de entropie


 







      (157)

este nulă în acest proces.

VI.6 Funcţii caracteristice în termodinamică


Pentru studiul fenomenelor fizice concrete, termodinamica foloseşte diferite metode de lucru. Una din aceste metode, a potenţialelor termodinamice, este o metodă analitică şi se bazează pe relaţia fundamentală, a termodinamicii, scrisă sub forma



   ,






       (158)

unde am înlocuit dL=p.dV.


Se numesc potenţiale termodinamice sau funcţii caracteristice acele funcţii de  variabile independente, care  pot defini integral starea unui sistem termodinamic.


Relaţia (158), scrisă pentru un proces reversibil sub forma



 






       (159)

arată că folosirea funcţiei U(S,V) ca funcţie caracteristică este incomodă, deoarece necesită cunoaşterea dependenţei energiei interne de entropie, despre care ştim că nu este o mărime direct accesibilă experienţei.


Dar, relaţia fundamentală a termodinamicii, scrisă pentru un proces reversibil sub forma



  .





(160)

permite definirea entropiei ca o funcţie de parametrii de stare U şi V. Fiind o funcţie de stare, S admite o diferenţială exactă



   




(161)


Comparând această relaţie cu precedenta, obţinem



   ,




(162)

ceea ce înseamnă că, dacă se cunoaşte expresia analitică a entropiei S, se pot determina temperatura şi presiunea sistemului considerat prin derivarea funcţiei S (U,V).


O nouă funcţie caracteristică poate fi introdusă în cazul proceselor reversibile izoterme, când relaţia (158) poate fi scrisă sub forma:



   ,





(163)

unde



   







(164)

este o funcţie caracteristică, numită energie liberă. Din această relaţie rezultă că energia internă poate fi scrisă ca suma a doi termeni



   ,







(165)

ceea ce arată că energia liberă este acea parte din energia internă a sistemului, care în cazul unui proces izoterm, se poate transforma în  lucru mecanic util, restul, reprezentat prin termenul T.S, numit şi energie legată, se poate transforma numai în cădură.


Trebuie menţionat că energia liberă mai poartă denumirea de potenţial izoterm-izocor din următorul considerent: expresia (163) este obţinută în condiţia că temperatura rămâne constantă; dacă sistemul nu-şi modifică nici volumul, atunci el nu execută lucru mecanic, adică dL=0, şi relaţia (163) devine







(166)


Deci, se poate afirma că la T=const. şi V=const., sistemul este în echilibru când energia liberă este minimă.


Pentru a vedea ce mărimi, caracteristice sistemului, pot fi calculate cunoscând energia liberă, să diferenţiem relaţia (164)



   ,





(167)

care, ţinând seama de relaţia (159), capătă forma



    ,





(168)

relaţie care arată că, într-adevăr, energia liberă este funcţie de temperatură şi volum, F(T,V). Funcţia caracteristică F, admiţând o diferenţială totală exactă, se scrie



   ,




(169)

şi prin identificare cu ecuaţia (168), se obţine



   .




(170)


Inlocuind aceste expresii în relaţia (164), se obţine:



   ,






(171)

numită şi prima ecuaţie Gibbs-Helmhotz.


Un alt potenţial termodinamic se poate introduce, dacă în sistemul termodinamic, pe lângă temperatură, se menţine constantă şi presiunea. Astfel, din relaţia (158) rezultă








(172)

şi cum p=const., avem



  ,

(173)

unde



   ,



(174)

este funcţia caracteristică izoterm-izobară, numită entalpia liberă sau potenţialul Gibbs. Această funcţie se deosebeşte de energia liberă prin aceea că, în expresia acesteia din urmă, s-a înlocuit energia internă cu entalpia H.


Intrucât pentru un proces izoterm avem valabilă relaţia (163), care poate fi scrisă sub forma:



   ,






(175)

iar pentru un proces izobar



   ,






(176)

rezultă



  ,





(177)

sau



  .

(178)


Cu alte cuvinte, un sistem care suferă o transformare izoterm-izobară se îndreaptă spre un minim al entalpiei libere, ceea ce corespunde echilibrului.


Diferenţiind relaţia (174) şi ţinând seama de (159), se obţine



   .





(179)


Deoarece G caracterizează starea sistemului, dG este o diferenţială totală exactă








(180)

şi, prin identificare cu relaţia (179), se obţine



  şi  

.




(181)

Folosind ecuaţia de definiţie a entalpiei libere, se obţine:



  ,






(182)

relaţie cunoscută şi sub denumirea de a doua ecuaţie Gibbs-Helmholtz.
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