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NOTA DE AULA PROF. JOSÉ GOMES RIBEIRO FILHO 

 PRIMEIRA LEI DA TERMODINÂMICA 
  1 INTRODUÇÃO Toda vez que você dirige um carro, liga um condicionador de ar ou usa um eletrodoméstico, você está usufruindo dos benefícios práticos da termodinâmica, o estudo das relações envolvendo calor, trabalho mecânico e outros aspectos da energia e da transferência de energia. Por exemplo, no motor de um carro, o calor é gerado pela reação química do oxigênio e da gasolina vaporizada nos cilindros do motor. O gás aquecido pressiona os pistões para dentro dos cilindros, realizando trabalho mecânico que é usado para impulsionar o carro. Essa transformação exemplifica um processo termodinâmico. A primeira lei da termodinâmica, fundamental para entender tais processos, é uma extensão do princípio da conservação da energia. Ela amplia esse princípio para incluir trocas de energia tanto por transferência de calor quanto por realização de trabalho, e introduz o conceito de energia interna de um sistema. A conservação da energia desempenha um papel vital em todas as áreas das ciências físicas, e a utilidade da primeira lei da termodinâmica é bastante vasta. Para formular relações envolvendo energia com precisão é necessário introduzir o conceito de sistema termodinâmico e definir o calor e o trabalho como dois modos de transferir energia para o interior ou para o exterior desse sistema.  2 SISTEMAS TERMODINÂMICOS  Já estudamos transferências de energia envolvendo trabalho mecânico e transferência de calor (nos dois capítulos anteriores). Agora estamos preparados para combinar e generalizar esses princípios. Falaremos sempre de uma energia transferida para dentro ou para fora de um sistema. O sistema pode ser um dispositivo mecânico, um organismo biológico ou uma dada quantidade de material, tal como o refrigerante em um condicionador de ar ou o vapor que se expande em uma turbina. Um sistema termodinâmico é qualquer coleção de objetos que é conveniente encarar como uma unidade, e que tem o potencial de trocar energia com o ambiente. Um exemplo familiar é o de quando se faz pipoca em uma panela com tampa. Quando a panela é colocada sobre a chama do fogão, ocorre transferência de calor por condução para o milho de pipoca; à medida que o milho começa a estalar e se expandir, realiza um trabalho sobre a tampa da panela, que sofre um deslocamento (figura 1). O estado do milho mudou nesse processo, uma vez que o volume, a temperatura e a pressão do milho variaram quando ele começou a estalar. Um processo como esse, no qual ocorrem variações no estado do sistema termodinâmico, denomina-se processo termodinâmico.  

 

 FIGURA 1 A pipoca na panela é um sistema termodinâmico. No processo termodinâmico mostrado aqui, o calor é fornecido ao sistema e a tampa da panela desloca-se em virtude do trabalho realizado pelo sistema sobre suas vizinhanças.  

Na mecânica, usamos normalmente o conceito de sistema associado a diagramas de corpo livre e à conservação da energia e momento linear. Para os sistemas termodinâmicos e para todos os outros, é essencial definir exatamente logo no início o que pode e o que não pode ser incluído no sistema. Somente depois podemos descrever sem ambiguidade as transferências de energia para o interior ou para o exterior do sistema. Por exemplo, no processo de preparar a pipoca, definimos o sistema incluindo apenas o milho, mas não a panela, a tampa ou o fogão. 
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A termodinâmica está ligada a muitos problemas práticos além do estouro de pipocas. O motor de um automóvel e o motor a jato de um avião usam o calor de combustão dos respectivos combustíveis para impulsionar o veículo. O tecido muscular de um organismo vivo metaboliza a energia química proveniente de alimentos para realizar um trabalho mecânico sobre suas vizinhanças. Um motor a vapor ou uma turbina a vapor usam o calor de combustão do carvão ou de outro combustível para realizar um trabalho mecânico, tal como acionar um gerador elétrico ou impulsionar um trem. SINAIS PARA O CALOR E O TRABALHO NA TERMODINÂMICA Descrevemos relações de energia em muitos processos termodinâmicos em termos da quantidade de calor Q fornecida para o sistema e do trabalho W realizado pelo sistema. Os valores de Q e de W podem ser positivos, negativos ou nulos (figura 2).  

 

       FIGURA 2 Um sistema termodinâmico pode trocar energia sob forma de calor, de trabalho ou de ambos com suas vizinhanças (ambiente). Observe as convenções de sinais para Q e W.  

Um valor de Q positivo significa uma transferência de calor para dentro do sistema, com um correspondente fluxo de energia para o interior do sistema; Q negativo significa uma transferência de energia para fora do sistema. Um valor de W positivo significa um trabalho realizado pelo sistema sobre suas vizinhanças, tal como o trabalho realizado por um gás que se expande e, portanto, corresponde a uma transferência de energia para fora do sistema. Um valor de W negativo, tal como o trabalho realizado durante a compressão de um gás, significa um trabalho realizado sobre o gás pelas suas vizinhanças e, portanto, corresponde a uma transferência de energia para dentro do sistema. Usaremos consistentemente essas convenções neste capítulo e no capítulo seguinte.  3 TRABALHO REALIZADO DURANTE VARIAÇÕES DE VOLUME  Um gás no interior de um cilindro com um pistão móvel é um exemplo simples de sistema termodinâmico. Um motor de combustão interna, um motor a vapor e os compressores em condicionadores de ar e refrigeradores usam alguma versão desse sistema. Nos próximos tópicos, usaremos o sistema do gás no interior de um cilindro para estudar diversos processos envolvendo transformações de energia. Utilizaremos um ponto de vista microscópico, com base na energia cinética e na energia potencial de cada molécula individual do sistema, para desenvolver a intuição sobre as grandezas termodinâmicas. Contudo, é importante entender que os princípios básicos da termodinâmica podem ser estudados de modo inteiramente macroscópico, sem fazer referência a nenhum modelo microscópico. Na realidade, o grande poder e o caráter geral da termodinâmica decorrem em parte do fato de que ela não depende dos detalhes da estrutura da matéria. Vamos inicialmente considerar o trabalho realizado pelo sistema durante uma variação de volume. Quando um gás se expande, ele força suas fronteiras a se deslocarem para fora. Portanto, um gás que se expande sempre realiza um trabalho positivo. O mesmo resultado se aplica a qualquer material líquido ou sólido que se expande sob pressão, tal como a pipoca mostrada na figura 1. Podemos entender o trabalho realizado por um gás durante uma variação de volume considerando as moléculas que compõem o gás. Quando uma dessas moléculas colide com uma superfície fixa, ela exerce momentaneamente uma força sobre a superfície, mas não realiza trabalho, porque a superfície não se move. Porém, quando a superfície se move, como no caso de um pistão de um motor a gasolina, a molécula realiza um trabalho sobre a superfície durante a colisão. Se o pistão da figura 3a se move para a direita, fazendo o volume total do gás aumentar, as moléculas que colidem com o pistão exercem uma força ao longo de uma certa distância e realizam um trabalho positivo sobre o 
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pistão. Se o pistão da figura 3b se move para a esquerda, então um trabalho positivo é realizado sobre as moléculas durante a colisão. Logo, as moléculas do gás realizam um trabalho negativo sobre o pistão. 

 FIGURA 3 (a) Quando uma molécula colide com um pistão, ela (a) realiza trabalho positivo se o pistão estiver se afastando da molécula e (b) realiza trabalho negativo se o pistão estiver se movendo na direção da molécula. Logo, um gás realiza trabalho positivo quando se expande, como em (a), e negativo quando se comprime, como em (b).  A figura 4 mostra um sólido ou um fluido em um cilindro com um pistão móvel. Suponha que a seção reta do cilindro possua área A e que a pressão exercida pelo sistema sobre a face do pistão seja igual a P.  

 

  FIGURA 4 O trabalho infinitesimal realizado pelo sistema durante a pequena expansão dx é dW = PA dx.  

A força total F exercida pelo sistema sobre o pistão é dada por F = PA. Quando o pistão se move uma distância infinitesimal dx, o trabalho dW realizado por essa força é dW = Fdx = PA dx Porém, Adx = dV onde dV é uma variação infinitesimal do volume do sistema. Logo, o trabalho realizado pelo sistema durante essa variação infinitesimal de volume é dW = PdV      [1] Para uma variação finita de volume desde V1 até V2, temos 
V2

V1
W PdV        [2] 

Em geral, a pressão do sistema pode variar durante a variação do volume. Esse é o caso, por exemplo, dos cilindros de um motor de automóvel quando os pistões movem-se para a frente e para trás. Para calcular a integral na equação (2), devemos saber como a pressão do sistema varia em função do volume. Podemos representar essa função por um gráfico de P em função de V. A figura 5 mostra um exemplo simples. Nessa figura, a equação (2) é representada graficamente pela área embaixo da curva de P em função de V entre os limites V1 e V2. 

 FIGURA 5 O trabalho realizado é dado pela área embaixo da curva em um diagrama PV. 
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De acordo com a regra estipulada no tópico 2, o trabalho é positivo quando o sistema se expande. Em uma expansão do estado 1 até o estado 2 na figura 5a, a área embaixo da curva e o trabalho são positivos. Uma compressão de 1 até 2 na figura 5b fornece uma área negativa; quando um sistema é comprimido, seu volume diminui e ele realiza um trabalho negativo sobre as vizinhanças (ver também a figura 3b). Se a pressão P permanece constante enquanto o volume varia entre os limites V1 e V2 (figura 5c), o trabalho realizado pelo sistema é W = P(V2- V1)      [3] Em qualquer processo no qual o volume permanece constante, o sistema não realiza trabalho porque não existe nenhum deslocamento.  4 CAMINHOS ENTRE ESTADOS TERMODINÂMICOS  Vimos que, quando um processo termodinâmico envolve uma variação de volume, o sistema realiza trabalho sobre as vizinhanças (com um sinal que pode ser positivo ou negativo). No processo também pode ocorrer transferência de calor quando existe uma diferença de temperatura entre o sistema e as vizinhanças. Vamos agora examinar como o trabalho realizado e o calor trocado com o sistema durante um processo termodinâmico dependem dos detalhes da realização do referido processo. TRABALHO REALIZADO EM UM PROCESSO TERMODINÂMICO Quando um sistema termodinâmico varia de um estado inicial até um estado final, ele passa por uma série de estados intermediários. Chamamos essa série de estados de caminho. Existe sempre uma infinidade de estados intermediários possíveis. Quando todos eles forem estados de equilíbrio, o caminho pode ser representado com um diagrama PV (figura 6a).  

 FIGURA 6 O trabalho realizado pelo sistema durante uma transição entre dois estados depende do caminho escolhido.  O ponto 1 representa um estado inicial com pressão inicial P1 e volume V1, e o ponto 2 representa um estado final com pressão final P2 e volume V2. Para passar do estado 1 para o estado 2, poderíamos manter a pressão constante em P1 enquanto o sistema se expande até o volume V2 (ponto 3 na figura 6b), e a seguir reduzir a pressão até P2 (provavelmente fazendo a temperatura diminuir) mantendo o volume constante e igual a V2 (ponto 2 no diagrama). O trabalho realizado pelo sistema durante esse processo é a área embaixo da linha 1 → 3; nenhum trabalho é realizado durante o processo a volume constante 3 → 2. Ou o sistema poderia seguir o caminho 1 → 4 → 2 (figura 6c); nesse caso, o trabalho realizado é a área embaixo da linha 4 → 2, visto que nenhum trabalho é realizado durante o processo a volume constante 1 → 4. A linha contínua ligando o ponto 1 com o ponto 2 fornece outra possibilidade (figura 6d), e o trabalho realizado nesse caminho é diferente dos trabalhos realizados nos caminhos anteriores. 
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Concluímos que o trabalho realizado pelo sistema depende não somente dos estados inicial e final, mas também dos estados intermediários, ou seja, depende do caminho. Além do mais, o sistema pode sofrer diversas transformações, seguindo um ciclo fechado, tal como no caminho 1 → 3 → 2 → 4 → 1. Nesse caso, o estado final é idêntico ao estado inicial, porém, o trabalho total realizado nesse caminho fechado não é igual a zero. (Na realidade, esse trabalho realizado é dado pela área embaixo da curva fechada; você é capaz de demonstrar isso?) Verifica-se que não faz sentido o físico falar em trabalho contido em um sistema. Em um estado particular, um sistema pode ter valores definidos para as coordenadas de estado P, V e T, porém, não se pode dizer que ele tem um valor definido para o trabalho W. CALOR FORNECIDO EM UM PROCESSO TERMODINÂMICO Analogamente ao caso do trabalho, o calor fornecido a um sistema termodinâmico quando ele passa de um estado a outro depende do caminho seguido para ir do estado inicial ao estado final. Vejamos um exemplo. Suponha que você deseje alterar o volume de um gás ideal de 2,0 L para 5,0 L, mantendo a temperatura T = 300 K constante. A figura 7 mostra dois modos diferentes de se realizar essa alteração de volume.  

 FIGURA 7 (a) Expansão lenta e controlada de um gás desde um estado inicial 1 até um estado final 2 à mesma temperatura, mas a uma pressão menor. (b) Expansão rápida e sem controle do mesmo gás, começando no mesmo estado 1 e terminando no mesmo estado 2.  Na figura 7a, o gás está contido em um cilindro com pistão, e tem um volume inicial igual a 2,0 L. Deixamos o gás se expandir lentamente, recebendo calor do aquecedor elétrico para manter a temperatura T = 300 K constante. Depois de deixá-lo expandir-se dessa forma lenta, controlada e isotérmica, o gás atinge seu volume final de 5,0 L; ele absorve uma quantidade definida de calor nesse processo. A figura 7b mostra um processo diferente que conduz ao mesmo estado final. O recipiente é circundado por paredes isolantes e dividido em compartimentos por uma divisória frágil que pode ser quebrada. O volume do compartimento inferior é 2,0 L, e o do compartimento superior é 3,0 L. No compartimento inferior colocamos a mesma quantidade do mesmo gás da figura 7a, novamente com a temperatura T = 300 K. O estado inicial é o mesmo do caso anterior. Agora rompemos a divisória e o gás sofre uma expansão rápida e sem controle, mas nenhum calor é transferido através das paredes. O volume final é 5,0 L, o mesmo que o indicado na figura 7a. O trabalho realizado pelo gás nessa expansão é igual a zero porque ele não empurra nenhuma fronteira móvel. Essa expansão sem controle denomina-se expansão livre; vamos discuti-la com mais detalhes posteriormente. As experiências mostram que, quando um gás ideal sofre uma expansão livre, não ocorre nenhuma variação de temperatura. Portanto, o estado final do gás é o mesmo que o indicado na figura 7a. Os estados intermediários (pressões e volumes) durante a transição do estado 1 para o estado 2 são inteiramente diferentes nos dois casos; as figuras 7a e 7b mostram dois caminhos diferentes conectando os mesmos estados 1 e 2. No caminho apresentado na figura 7b, nenhum calor é transferido para o interior do sistema, e o sistema não realiza trabalho. Analogamente ao caso do trabalho, o calor depende não somente dos estados inicial e final, mas também do caminho. Devido a essa dependência do caminho, não devemos falar em calor 'contido' em um sistema. Para entender isso, vamos atribuir um valor arbitrário ao 'calor contido no sistema' em dado estado de referência. Então, o 'calor contido no sistema' em outro estado deveria ser igual ao valor considerado no estado de referência acrescido do calor fornecido ao sistema quando ele passa para o segundo estado. Isso levaria a uma ambiguidade, pois acabamos de mostrar que o calor transferido depende do caminho. 
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Somos forçados a concluir que a ideia de um 'calor contido no sistema' não é consistente; esse conceito não tem utilidade. Embora não tenha sentido falar em 'trabalho contido em um corpo' ou 'calor contido em um corpo', faz sentido falar de uma energia interna contida em um corpo. Esse importante conceito será examinado no próximo tópico.  5 ENERGIA INTERNA E PRIMEIRA LEI DA TERMODINÂMICA  A energia interna é um dos conceitos mais importantes da termodinâmica. Quando discutimos as variações de energia de um corpo deslizando com atrito, afirmamos que o aquecimento fazia aumentar sua energia interna e que o resfriamento do corpo fazia diminuir sua energia interna. Porém, o que é energia interna? Podemos encará-la de diversos modos; vamos começar discutindo uma ideia da mecânica. A matéria é constituída de átomos e moléculas, que são partículas que possuem energia cinética e energia potencial. Uma tentativa de definir a energia interna é simplesmente dizer que ela é a soma das energias cinéticas de todas as suas partículas constituintes acrescida da soma de todas as energias potenciais decorrentes das interações entre as partículas do sistema. Usaremos o símbolo U para a energia interna. (Usamos esse mesmo símbolo na mecânica para representar a energia potencial. Lembre-se de que na termodinâmica esse símbolo tem um significado diferente.) Durante a mudança de estado de um sistema, a energia interna pode variar de um valor inicial U1 até um valor final U2. A variação da energia interna é simbolizada por ΔU = U2 – U1. Sabemos que a troca de calor é uma transferência de energia. Quando fornecemos um calor Q a um sistema e ele não realiza nenhum trabalho durante o processo, a energia interna aumenta de um valor igual a Q; isto é, ΔU = Q. Quando um sistema realiza um trabalho W de expansão contra suas vizinhanças e nenhum calor é fornecido ao sistema nesse processo, a energia deixa o sistema e sua energia interna diminui. Ou seja, quando W é positivo, ΔU é negativo, e vice-versa. Logo, ΔU = – W. Quando ocorre uma transferência de calor juntamente com uma realização de trabalho, a variação total da energia interna é dada por U2 – U1 = ΔU = Q –W     [4] Podemos reagrupar a equação anterior na forma Q = ΔU + W       [5] A equação (5) mostra que, em geral, quando um calor Q é fornecido a um sistema, uma parte da energia adicionada permanece dentro do sistema, fazendo sua energia interna variar de ΔU; a parte restante deixa o sistema novamente quando este realiza um trabalho W de expansão contra suas vizinhanças. Uma vez que W e Q são grandezas positivas, negativas ou nulas, a variação de energia interna ΔU pode ser positiva, negativa ou nula em processos diferentes (figura 8). 

 FIGURA 8 Em um processo termodinâmico, a energia interna U de um sistema pode (a) aumentar (ΔU > 0); (b) diminuir (ΔU < 0); ou (c) permanecer constante (ΔU = 0).  A primeira lei da termodinâmica é descrita pela equação (4) ou pela equação (5).  Ela é uma generalização do princípio da conservação da energia para incluir a transferência de energia sob forma de calor, assim como a realização de trabalho mecânico. Como você verá em capítulos posteriores, esse princípio pode ser estendido a cada vez mais classes de fenômenos identificando-se novas formas de energia e de transferência de energia. Em todas as novas situações nas quais se pensou que a energia total não se conservava, foi possível identificar outra forma de energia e mostrar que, ao incluir-se essa nova forma, a energia total é conservada. Existe energia associada a um campo elétrico, a um campo magnético e, de acordo com a teoria da relatividade, até mesmo à própria massa. ENTENDENDO A PRIMEIRA LEI DA TERMODINÂMICA No início desta discussão, tentamos definir a energia interna descrevendo-a em termos de energias cinéticas e de energias potenciais. Contudo, isso introduz algumas dificuldades. Na verdade, o cálculo da energia interna usando esse método seria complicado e impraticável. Além disso, essa definição não é operacional, porque ela não descreve como obter a energia interna a partir de grandezas físicas que podemos medir diretamente. Sendo assim, é conveniente encarar a energia interna de outra maneira. Para começar, definiremos a variação da energia interna ΔU durante qualquer mudança de um sistema como a grandeza dada pela equação (4), ΔU = Q – W. Esta é uma definição operacional, porque podemos obter a energia interna a partir de grandezas físicas que podemos 
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medir diretamente, Q e W. Esse procedimento não serve para determinar o valor próprio de U, apenas para calcular uma variação de energia interna ΔU. Isso não é um impedimento, porque podemos definir um valor específico da energia interna para um dado estado de referência e, a seguir, usar a equação (4) para definir a energia interna em qualquer outro estado. Esse procedimento é análogo ao descrito no capítulo de energia mecânica, no qual definimos a energia potencial de um sistema mecânico como igual a zero em certo ponto. Contudo, essa nova definição traz outra dificuldade. Se definirmos ΔU pela equação (4), quando o sistema sofresse uma variação do estado 1 até o estado 2 seguindo dois caminhos diferentes, como poderíamos saber se ΔU é o mesmo para os dois caminhos? Já vimos que Q e W em geral não são os mesmos para caminhos diferentes. Se ΔU, que é igual a Q – W, também dependesse do caminho, então o valor de ΔU seria ambíguo. Nesse caso, o conceito de energia interna de um sistema levaria ao mesmo conceito errado de calor de um sistema, conforme já discutimos. A única maneira de responder a essa pergunta é por meio da experiência. Para diversos materiais, medimos Q e W em várias mudanças de estado e ao longo de diversos caminhos para verificar se ΔU depende ou não do caminho. O resultado de tais investigações é claro e sem ambiguidades: embora Q e W dependam do caminho, ΔU = Q – W é independente do caminho. A variação da energia interna de um sistema durante qualquer processo termodinâmico depende somente do estado inicial e do estado final do sistema, e não do caminho que conduz um estado ao outro. Sendo assim, é a experiência que justifica a nossa crença de que um sistema termodinâmico em dado estado possui um único valor de energia interna, que depende somente desse estado. Um enunciado equivalente consiste em dizer que a energia interna U de um sistema é uma função das coordenadas de estado P, V e T (basta dizer que é função de duas dessas variáveis, visto que elas estão relacionadas pela equação de estado). A afirmativa de que a primeira lei da termodinâmica, dada pela equação (4) ou pela equação (5), representa a conservação da energia em um sistema termodinâmico é correta. Porém, um aspecto adicional da primeira lei da termodinâmica é a conclusão de que a energia interna depende somente do estado do sistema. Nas mudanças de estado de um sistema, a variação da energia interna não depende do caminho. Todas essas questões podem parecer um pouco abstratas se você encarar a energia interna como a energia mecânica microscópica. Não existe nada de errado com esse ponto de vista, e o usaremos em diversas ocasiões durante nossas discussões. Contudo, objetivando uma definição operacional precisa, assim como o calor, a energia interna deve ser definida de modo independente dos detalhes microscópicos da estrutura do material. PROCESSOS CÍCLICOS E SISTEMAS ISOLADOS Vale a pena mencionarmos dois casos especiais da primeira lei da termodinâmica. Uma sucessão de etapas que, finalmente, fazem o sistema retornar ao seu estado inicial, denomina-se processo cíclico. Em tal processo, o estado inicial é idêntico ao estado final, e a variação total da energia interna deve ser igual a zero. Logo, U2 = U1 e Q = W Se um trabalho total W for realizado pelo sistema durante esse processo, uma igual quantidade de energia deve ser transferida para o interior do sistema sob forma de calor Q. Porém, nem Q, nem W são necessariamente iguais a zero (figura 9). 

 FIGURA 9 Todos os dias, seu corpo (um sistema termodinâmico) sofre um processo termodinâmico cíclico como o mostrado aqui. O calor Q é fornecido pela metabolização dos alimentos, e seu corpo realiza trabalho W quando você respira, caminha ou realiza outras atividades. Caso você retorne ao seu estado inicial no final do dia, Q = W, e a variação total da sua energia interna é igual a zero. 
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 Outro caso especial da primeira lei ocorre em um sistema isolado, aquele que não troca nem calor nem trabalho com suas vizinhanças. Em qualquer processo termodinâmico que ocorre em um sistema isolado, W = Q = 0 e, portanto, U2 = U1 = ΔU = 0 Em outras palavras, a energia interna de um sistema isolado permanece constante. MUDANÇAS DE ESTADO INFINITESIMAIS Nos exemplos precedentes, o estado inicial e o estado final do sistema diferiam por uma quantidade finita. Mais adiante, trataremos de variações de estado infinitesimais, em que uma pequena quantidade de calor dQ é fornecida ao sistema, um pequeno trabalho dW é realizado pelo sistema e sua energia interna sofre variação de uma pequena quantidade dU. Para tal processo, podemos enunciar a primeira lei da termodinâmica na forma: dU = dQ – dW       [6] Para os sistemas que discutiremos, o trabalho dW é dado por dW = P dV, de modo que podemos enunciar a primeira lei da termodinâmica na forma dU = dQ – P dV      [7]  6 TIPOS DE PROCESSOS TERMODINÂMICOS  Neste tópico, descreveremos quatro tipos específicos de processos termodinâmicos muito frequentes em situações práticas. Podemos dizer resumidamente que essas transformações são o processo adiabático, que “não envolve troca de calor”; o processo isocórico, que “mantém o volume constante”; o processo isobárico, que “mantém a pressão constante”; e o processo isotérmico, que “mantém a temperatura constante”. Em alguns desses processos podemos usar uma forma simplificada da primeira lei da termodinâmica. PROCESSO ADIABÁTICO Um processo adiabático é aquele no qual não ocorre transferência de calor nem para dentro, nem para fora do sistema; Q = 0. Podemos impedir a transferência de calor fechando o sistema com um material isolante ou realizando o processo tão rapidamente que não haja tempo suficiente para ocorrer um fluxo de calor apreciável. Pela primeira lei da termodinâmica, verificamos que, em qualquer processo adiabático, U2 − U1 = ΔU = − W      [8] Quando um sistema se expande adiabaticamente, W é positivo (o sistema realiza trabalho sobre as vizinhanças); logo, ΔU é negativa e a energia interna diminui. Quando um sistema é comprimido adiabaticamente, W é negativo (um trabalho é realizado sobre o sistema pelas vizinhanças); logo, U aumenta. Em muitos sistemas (mas não todos), um aumento de energia interna é acompanhado de um aumento de temperatura, e uma diminuição na energia interna é acompanhada de uma queda na temperatura. A fase de compressão em um motor de combustão interna é aproximadamente um processo adiabático. A temperatura da mistura de ar e combustível sobe à medida que ela é comprimida no cilindro. A expansão do combustível queimado durante a fase da produção de trabalho é também aproximadamente um processo adiabático, com uma diminuição da temperatura. Em um tópico seguinte estudaremos os processos adiabáticos em um gás ideal. PROCESSO ISOCÓRICO Um processo isocórico é um processo a volume constante. Quando o volume de um sistema termodinâmico permanece constante, ele não realiza trabalho sobre as vizinhanças. Logo, W = 0 e U2 − U1 = ΔU = Q      [9]  Em um processo isocórico, toda energia adicionada sob forma de calor permanece no interior do sistema, contribuindo para o aumento da energia interna. O aquecimento de certo gás em um recipiente cujo volume é mantido constante é exemplo de processo isocórico. (Note que existem alguns tipos de trabalho que não envolvem variação de volume. Por exemplo, podemos realizar trabalho sobre um fluido agitando-o. Em alguns casos, o termo ‘isocórico’ é usado para designar um processo em que nenhum tipo de trabalho foi realizado.) PROCESSO ISOBÁRICO Um processo isobárico é um processo à pressão constante. Em geral, nenhuma das três grandezas ΔU, Q e W é igual a zero em um processo isobárico, entretanto o cálculo do trabalho W é fácil. Pela equação (3), W = P(V2 – V1)       [10] PROCESSO ISOTÉRMICO Um processo isotérmico é um processo à temperatura constante. Para um processo ser isotérmico, é necessário que a transferência de calor para dentro ou para fora do sistema seja suficientemente lenta, possibilitando que o sistema permaneça em equilíbrio térmico. Em geral, nenhuma das três grandezas ΔU, Q e W é igual a zero em um processo isotérmico. 
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Em alguns casos especiais, a energia interna do sistema depende apenas da sua temperatura, e não do volume ou da pressão. O sistema mais conhecido que goza dessa propriedade especial é um gás ideal, conforme discutiremos no próximo tópico. Em tais sistemas, quando a temperatura é constante, a energia interna também é constante; ΔU = 0 e Q = W. Ou seja, qualquer energia que entra no sistema sob forma de calor Q sai novamente dele em virtude do trabalho W realizado por ele.  Em muitos sistemas que não podem ser considerados gases ideais, a energia interna depende do volume e da pressão; logo, U pode variar mesmo quando T permanece constante. A figura 10 apresenta um diagrama PV de quatro processos diferentes para uma quantidade constante de um gás ideal. O caminho referente ao processo adiabático (de a até 1) é uma curva adiabática. A reta vertical (volume constante) é uma isócora, a reta horizontal (pressão constante) é uma isóbara, e a curva com temperatura constante é uma isoterma. 

 

   FIGURA 10 Quatro processos diferentes para uma quantidade constante de um gás ideal, todos iniciando no estado a. No processo adiabático, Q = 0; no processo isocórico, W = 0; e no processo isotérmico, ΔU = 0. A temperatura aumenta somente no caso da expansão isobárica.  

 7 ENERGIA INTERNA DE UM GÁS IDEAL  Vamos agora mostrar que a energia interna U de um gás ideal depende somente da sua temperatura, e não do volume ou da pressão. Vamos considerar novamente a expansão livre de um gás ideal descrita anteriormente. Um recipiente é circundado por paredes isolantes e separado em compartimentos por uma divisória (figura 11). Um compartimento contém certa quantidade de gás ideal; no outro compartimento, produz-se vácuo. 

 

   FIGURA 11 A divisória é quebrada (ou removida) para permitir a expansão livre do gás ideal para o compartimento onde existe vácuo.  

Quando a divisória é quebrada ou removida ocorre uma expansão livre do gás ideal para preencher os dois compartimentos. O trabalho realizado pelo gás nessa expansão é igual a zero, porque ele não empurra nenhuma fronteira móvel, e também não existe nenhuma transferência de calor pelas paredes isolantes. Logo, Q e W são iguais a zero, e a energia interna U é constante. Isso é verdade para qualquer tipo de gás, e não somente para um gás ideal. Será que a temperatura varia durante uma expansão livre? Suponha que ela varie, enquanto a energia interna permanece constante. Nesse caso, concluiríamos que a energia interna seria uma função da temperatura e do volume, ou então uma função da temperatura e da pressão, mas certamente não dependeria somente da temperatura. Porém, supondo que a temperatura seja constante durante uma expansão livre na qual provamos que U é constante mesmo com a variação simultânea de P e de V, podemos concluir que U depende somente de T, e não de V ou de P. Muitas experiências mostraram que, quando um gás com densidade pequena sofre uma expansão livre, sua temperatura não varia. Tal gás é essencialmente um gás ideal. Concluímos que: A energia interna de um gás ideal depende somente da sua temperatura, não depende do volume nem da pressão. Essa propriedade, combinada com a equação de estado do gás ideal, faz parte do modelo do gás ideal. Certifique-se de que você compreendeu que a energia interna U de um gás ideal depende somente de T, pois usaremos frequentemente esse fato. No caso de um gás não ideal, embora a energia interna permaneça constante, ocorre alguma variação da temperatura durante uma expansão livre. Isso mostra que a energia interna não depende somente da temperatura, mas também da pressão. Do ponto de vista microscópico, segundo o qual a energia interna U é encarada como a soma da energia cinética com a energia potencial das partículas do sistema, isso não seria surpresa. Em gases não ideais, em 
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geral existem forças de atração entre as moléculas, e quando a distância entre elas aumenta, a energia potencial associada também aumenta. Como a energia interna permanece constate, as energias cinéticas das moléculas devem diminuir. A temperatura é diretamente relacionada à energia cinética, e nesse tipo de gás a temperatura deve diminuir durante uma expansão livre.  8 CALOR ESPECÍFICO DE UM GÁS IDEAL  Definimos o calor específico e o calor específico molar no capítulo de Temperatura e Calor. Comentamos também, que o calor específico de uma substância depende do processo de fornecimento de calor para a substância. Geralmente é mais fácil medir o calor específico de um gás mantendo-o em um recipiente com volume constante. O calor específico correspondente denomina-se calor específico molar a volume constante, designado por CV. As medidas dos calores específicos de sólidos e de líquidos geralmente são feitas mantendo-se a pressão atmosférica constante, e o calor específico correspondente denomina-se calor específico molar à pressão constante, designado por CP· Quando nem P nem V permanecem constantes, existe uma infinidade de calores específicos possíveis. Vamos considerar CP e CV em um gás ideal. Para medir CV, fazemos aumentar a temperatura de um gás ideal mantendo-o em um recipiente a volume constante, desprezando a dilatação térmica do recipiente (figura 12a). Para medir CP, fazemos o gás expandir apenas o suficiente para manter a pressão constante enquanto sua temperatura aumenta (figura 12b). 

 FIGURA 12 Medindo o calor específico molar de um gás ideal (a) a volume constante e (b) à pressão constante.  Por que esses dois calores específicos deveriam ser diferentes? A resposta é dada pela primeira lei da termodinâmica. Quando a temperatura aumenta em um processo isocórico, o sistema não realiza trabalho, e a variação da energia interna ΔU é igual ao calor fornecido Q. Contudo, quando a temperatura aumenta em um processo isobárico, o volume deve aumentar; caso contrário, a pressão (dada pela equação do gás ideal, P = nRT/V) não permaneceria constante. Quando o sistema se expande, ele realiza um trabalho W. De acordo com a primeira lei da termodinâmica, temos Q = ΔU + W       [11] Para um dado aumento de temperatura, a variação da energia interna ΔU de um gás ideal apresenta sempre o mesmo valor, independentemente do processo (lembre-se de que a energia interna de um gás ideal depende somente da sua temperatura, não depende do volume nem da pressão). Então, a equação (11) mostra que o calor que entra no sistema em um processo isobárico deve ser maior do que o calor que entra no sistema em um processo isocórico, porque é necessário fornecer uma energia adicional para compensar o trabalho realizado durante a expansão. Portanto, em um gás ideal, CP é maior do que CV. O diagrama PV na figura 13 ilustra essa relação. Para o ar, CP é 40% maior do que CV. 

 

   FIGURA 13 Aumento da temperatura de um gás ideal de T1 até T2 em um processo isobárico ou em um processo isocórico. Em um gás ideal, U depende somente de T; logo, ΔU possui o mesmo valor em ambos os processos. Entretanto, no processo isobárico Q é maior, porque além de ΔU devemos somar o trabalho realizado W. Logo, CP > CV.  
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Em um número muito pequeno de substâncias (uma das quais a água entre 0 °C e 4 ° C), o volume diminui quando a temperatura aumenta. Nesse caso, W é negativo, o calor que entra no sistema é menor do que no caso do processo isocórico e CP é menor do que CV. Podemos deduzir uma relação simples entre CP e CV para o caso de um gás ideal. Vamos inicialmente considerar um processo isocórico. Colocamos n moles de um gás ideal em um recipiente com volume constante. Mantemos o sistema em contato térmico com um corpo mais quente; um calor infinitesimal dQ flui para o interior do gás e sua temperatura aumenta de um valor infinitesimal dT. Pela definição de calor específico molar a volume constante, CV, temos dQ = nCV dT       [12] A pressão cresce nesse processo, mas o gás não realiza nenhum trabalho (dW = 0), porque o volume permanece constante. A forma diferencial da primeira lei, equação (6), é dQ = dU + dW. Como dW = 0, dQ = dU, e a equação (12) também pode ser escrita na forma dU = nCV dT       [13] Considere agora um processo isobárico com a mesma variação de temperatura dT. Colocamos o mesmo gás em um recipiente cilíndrico com um pistão que se move apenas o suficiente para manter a pressão constante, como mostra a figura 12b. Novamente mantemos o sistema em contato térmico com um corpo mais quente. À medida que o calor flui para dentro do sistema, ele se expande à pressão constante e realiza trabalho. Pela definição de calor específico molar à pressão constante, CP, o calor dQ que entra no gás é dQ = nCP dT       [14] O trabalho dW realizado pelo gás no processo isobárico é dW = P dV Podemos também expressar dW em termos da variação de temperatura dT, usando a equação de estado do gás ideal, PV = nRT. Como a pressão P é constante, a variação de volume V é proporcional à variação de T: dW = P dV = nR dT      [15] Substituímos agora as equações (14) e (15) na primeira lei, dQ = dU + dW. Obtemos: nCP dT = dU + nR dT     [16] Agora chegamos ao ponto crucial da dedução. A variação da energia interna dU no processo isobárico é novamente dada pela equação (13), dU = nCV dT, embora agora o volume não seja constante. Como explicar isso? Lembre-se da discussão no tópico anterior; uma das principais características de um gás ideal é que sua energia interna depende somente da temperatura. Portanto, a variação da energia interna em qualquer tipo de processo depende somente da variação da temperatura. Se a equação (13) for válida para um gás ideal em um dado processo, ela será válida para um gás ideal em qualquer outro tipo de processo com o mesmo dT. Portanto, podemos substituir dU na equação (16) por nCV dT: nCP dT = nCV dT + nR dT Dividindo ambos os membros pelo fator comum n dT, obtemos CP = CV + R      [17] Como havíamos previsto, o calor específico molar à pressão constante de um gás ideal é maior do que o calor específico molar a volume constante; a diferença é dada pela constante dos gases R. (É claro que R deve ser expressa usando-se as mesmas unidades de CP e de CV, tal como J/mol · K.) Usamos o modelo do gás ideal para deduzir a equação (17), porém, verifica-se que ela é obedecida com pequeno erro percentual por muitos gases reais a pressões moderadas. Na tabela 1 fornecemos alguns valores medidos de CP e de CV para diversos gases reais em baixas pressões; em quase todos esses gases, a diferença entre os valores indicados é aproximadamente R = 8,315 J/mol · K. 

 A tabela também mostra que os calores específicos molares de um gás estão relacionados à sua estrutura molecular, conforme discutimos no capítulo anterior. De fato, as duas primeiras colunas da tabela 1 são as mesmas da tabela 1 do capítulo anterior. 
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A RAZÃO ENTRE OS CALORES ESPECÍFICOS A última coluna da tabela 1 indica os valores sem dimensões da razão entre os calores específicos, CP/CV, representada por γ (letra grega gama): γ = CP/CV      [18] Essa relação também é chamada de 'razão das capacidades caloríficas'. Nos gases, CP é sempre maior do que CV, e γ é sempre maior do que um. Essa grandeza desempenha um papel importante no processo adiabático de um gás ideal, que será estudado no próximo tópico. Podemos usar nossa discussão sobre o modelo cinético teórico do calor específico molar de um gás ideal para fazer previsões sobre os valores de γ· Como exemplo, em um gás monoatômico, CV = 3/2 R. Pela equação (17), 
P V

3 5C C R R R R2 2      
logo 

P
V

5RC 52 1,673C 3R2
      

Conforme indicado na tabela 1, esse resultado concorda com os valores de γ obtidos nas medidas dos calores específicos molares. Em quase todos os gases diatômicos nas vizinhanças da temperatura ambiente, CV = 5/2 R e, portanto, CP = CV + R = 7/2 R 
P
V

7RC 72 1,405C 5R2
      
que também concorda com os valores medidos. Um último lembrete: em um gás ideal, a variação da energia interna em qualquer tipo de processo é dada por ΔU = nCV ΔT, independentemente de o volume ser ou não constante.   9 PROCESSO ADIABÁTICO DE UM GÁS IDEAL Um processo adiabático, conforme já definido, é aquele em que não ocorre nenhuma transferência de calor entre o sistema e suas vizinhanças. Uma transferência de calor igual a zero é uma idealização, mas um processo é aproximadamente adiabático quando ocorre em um sistema muito bem isolado, ou quando ele é realizado tão rapidamente que não existe tempo suficiente para que ocorra um fluxo de calor apreciável. Em um processo adiabático, Q = 0. Logo, pela primeira lei, ΔU = – W. Um processo adiabático de um gás ideal é apresentado no diagrama PV da figura 14. À medida que o gás se expande de um volume Va até um volume Vb, ele realiza trabalho, de modo que sua energia interna diminui e sua temperatura cai. Se o ponto a, representando o estado inicial, está sobre uma isoterma a uma temperatura T + dT, então o ponto b, representando o estado final, estará sobre uma isoterma com uma temperatura mais baixa T. Em um gás ideal, a curva (adiabática) que representa esse processo é sempre mais inclinada do que uma isoterma que passa pelo mesmo ponto. Para uma compressão adiabática do ponto Vb até o ponto Va, o processo se inverte, e a temperatura do gás aumenta.  

 

   FIGURA 14 Diagrama PV de um processo adiabático de um gás ideal. A medida que o gás se expande de um volume Va até um volume Vb, sua temperatura cai de T + dT até T, por causa da diminuição da energia interna provocada pelo trabalho W realizado (indicado pela área sombreada) durante a expansão do gás (ΔU =- W < 0). No caso de um gás ideal, a curva adiabática é sempre mais inclinada do que uma isoterma que passa pelo mesmo ponto do diagrama PV. (Um processo adiabático também é mostrado na figura 10.)  
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O ar nos tubos de saída de compressores usados nos postos de gasolina, nos equipamentos para pintura com jatos de tinta, ou nos tanques de gás usados em mergulhos, sai sempre mais quente do que o ar que entra no compressor, porque a compressão é rápida e aproximadamente adiabática. Um resfriamento adiabático ocorre quando você abre uma garrafa de sua bebida carbonatada preferida. O gás sob pressão acima da superfície da bebida se expande rapidamente em um processo quase adiabático; a temperatura do gás diminui tanto que o vapor d’água se condensa, formando uma nuvem em miniatura. GÁS IDEAL ADIABÁTICO: RELACIONANDO V, T E P Podemos deduzir uma relação entre as variações de temperatura e de volume em um processo adiabático infinitesimal de um gás ideal. A equação (13) fornece a variação da energia interna dU para qualquer processo de um gás ideal, adiabático ou não; logo, dU = nCV dT. Além disso, o trabalho realizado pelo gás é dado por dW = P dV. Então, como dU = – dW, temos nCV dT =−P dV       [19] Para obter uma relação contendo somente a temperatura T e o volume V, eliminamos P usando a equação do gás ideal na forma P = nRT/V. Substituindo na equação (19) e reagrupando, encontramos 
V

V

nRTnC dT dVVdT R dV 0T C V

 
   

O coeficiente R/CV pode ser expresso em termos de γ = CP/CV. Obtemos: 
P V P

V V V
C C CR 1 1C C C

       
dT dV( 1) 0T V         [20] 

Como em um gás γ é sempre maior do que um, (γ– 1) é sempre positivo. Isso significa que, na equação (20), dV e dT têm sempre sinais opostos. Na expansão adiabática de um gás ideal (dV > 0) sempre ocorre uma diminuição de temperatura (dT < 0), e na compressão adiabática de um gás ideal (dV < 0) sempre ocorre um aumento de temperatura (dT > 0); isso confirma nossa previsão anterior. Para uma variação finita da temperatura e do volume, podemos integrar a equação (20) e obtemos ln T + (γ− 1) ln V = constante 
ln T + ln Vγ–1 = constante 
ln(TVγ–1) = constante e, finalmente, 
TVγ–1 = constante      [21] Portanto, para um estado inicial (T1, V1) e um estado final (T2, V2), T1V1γ–1 = T2V2γ–1       [22] Como usamos a equação do gás ideal na dedução das equações (21) e (22), o valor de T só pode ser expresso na temperatura absoluta (em Kelvin). Podemos também converter a equação (21) em outra relação entre a pressão e o volume eliminando T, mediante a equação do gás ideal na forma T = PV/nR. Substituindo essa expressão na equação (21), encontramos 

1PV V constantenR    
ou, como n e R são constantes, PVγ = constante      [23] Para um estado inicial (P1, V1) e um estado final (P2, V2), a equação (23) fornece P1V1γ = P2V2γ       [24]  Podemos também calcular o trabalho realizado por um gás ideal durante um processo adiabático. Sabemos que em qualquer processo adiabático Q = 0 e W = – ΔU. Em um gás ideal, ΔU = nCV (T2 – T1). Se conhecemos o número de moles n, a temperatura inicial T1 e a temperatura final T2, teremos simplesmente  W = nCV (T1 − T2)      [25]  Podemos usar também a relação PV = nRT na equação anterior para obter 

V 1 1 2 2 1 1 2 2
C 1W (P V P V ) (P V P V )R 1        [26] 

Se o processo adiabático é uma expansão, a temperatura diminui, T1 é maior do que T2, P1V1 é maior do que P2V2, e o trabalho realizado é positivo, como era de se esperar. Se o processo adiabático é uma compressão, o trabalho é negativo. 
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Na análise precedente do processo adiabático, usamos a equação de estado do gás ideal, que vale somente para estados de equilíbrio. Estritamente falando, nossos resultados são válidos quando o processo é realizado de modo suficientemente rápido para que não ocorra um fluxo de calor apreciável entre o sistema e as vizinhanças (de modo que Q = 0 e o processo seja adiabático), embora ele também seja suficientemente lento para que não ocorra uma ruptura do equilíbrio térmico e do equilíbrio mecânico. Mesmo quando essas condições não são estritamente obedecidas, as equações (22), (24) e (26) fornecem resultados aproximadamente úteis.  EXERCÍCIOS RESOLVIDOS  01. Um gás ideal sofre uma expansão isotérmica (temperatura constante) para uma temperatura T, enquanto o volume varia entre os limites V1 e V2. Qual é o trabalho realizado pelo gás? SOLUÇÃO Embora seja tentador, nós não podemos usar a equação (3) para calcular o trabalho realizado, porque a temperatura, e não a pressão, é que é constante. Em vez disso, precisamos usar a equação (2). Para calcular a integral dessa equação, precisamos saber a pressão em função do volume; para isso, usamos a lei do gás ideal. Conforme a equação (2), 
V2

V1
W PdV   
De acordo com a equação PV = nRT, a pressão P de n moles de um gás ideal que ocupa um volume V a uma temperatura T é 

nRTP V  
onde R é a constante dos gases. Substituindo essa relação na integral e passando para fora da integral as constantes n, R e T, e integrando, obtemos 

V2
2
1V1

VdVW nRT nRT lnV V   
Além disso, T é constante, 
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V PP V P V ou V P   
logo, o trabalho realizado em um processo isotérmico pode ser expresso como 

1
2

PW nRT lnP  
02. Uma quantidade de gás ideal passa por uma expansão que aumenta seu volume de V1 a V2 = 2V1. A pressão final do gás é P2. O gás realiza mais trabalho sobre seu meio ambiente se a expansão ocorre a uma pressão constante ou a uma temperatura constante?  i) pressão constante;  ii) temperatura constante;  iii) a mesma quantidade de trabalho é realizada em ambos os casos;  iv) não há informações suficientes para decidir. SOLUÇÃO (ii). O trabalho realizado em uma expansão é representado pela área sob a curva da pressão P pelo volume V. Em uma expansão isotérmica, a pressão diminui enquanto o volume aumenta, logo o diagrama PV se parece com a figura 5a, e o trabalho realizado é igual à área sombreada sob a curva do ponto 1 ao ponto 2. Se, entretanto, a expansão for sob pressão constante, a curva de P por V seria igual à linha horizontal tracejada da pressão P2 na figura 5a. A área sob essa curva tracejada é menor do que a área sob a curva em linha cheia em uma expansão isotérmica, portanto, menos trabalho é realizado na expressão isobárica do que na expansão isotérmica.  03. O sistema descrito na figura 6a passa por quatro processos termodinâmicos diferentes. Cada processo é representado em um diagrama PV como uma linha reta partindo do estado inicial e indo até o estado final. (Esses processos são diferentes daqueles mostrados nos diagramas PV da figura 6.) Coloque os processos em ordem da quantidade de trabalho realizado pelo sistema, do mais positivo ao mais negativo.  i) 1 → 2;     ii) 2 → 1;  iii) 3 → 4;     iv) 4 → 3. SOLUÇÃO 
























