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INTRODUCCION
El péndulo balistico

La imagen representa el funcionamiento de
un péndulo balistico. Se dispara una bala b
sl contra el bloque del péndulo p. La bala
@ gueda alojada en dicho bloque y este se
mueve hasta alcanzar una altura méaxima
hmax. Podemos pensar en una aplicacion
inmediata del principio de conservacion de
la energia mecanica en este problema.
Observamos que el movimiento de la masa
del péndulo es un desplazamiento sin giro,
de modo que no tenemos que considerar la energia cinética de rotacion y por

tanto tenemos
1 M_+m
Embvz =(M, +m,)ghy, =V=, 7pm - V29h,
b

es decir, la energia cinética inicial de la bala se ha transformado en energia
potencial cuando el bloque del péndulo llega a su desplazamiento maximo a la
derecha y hacia arriba; y por tanto, por maximo, su velocidad se anula en este
punto ya que no hay que considerar ningun giro del blogue respecto del
sistema de coordenadas del laboratorio. Sin embargo hay un problema grave
con este planteamiento. Si realizamos la experiencia, podemos obtener
velocidades de la bala del orden de 200 km/h, cuando lo predicho en la férmula
anterior son velocidades del orden de 20 km/h. La conclusién necesaria es que
la energia mecanica no se conserva en este caso. Hay una pérdida, extincién o
disipacion de energia mecéanica. Este proceso de extincibn de energia
mecanica ocurre cuando la bala impacta el bloque del péndulo y esta asociado
a las fuerzas que se ponen de manifiesto en el rozamiento y deformacion
internas que afectan al bloque y a la bala. Estas fuerzas no son conservativas y
por tanto la energia mecanica no se conserva. Sin embargo, la conservacion
del impulso mecanico no esta afectada en principio por esta extincion de
energia mecéanica y podemos aplicarlo al impacto suponiendo que el tiempo de
impacto, es decir, el tiempo que tarda la bala desde que toca la superficie del
bloque hasta que queda alojada en reposo relativo respecto al bloque, es tan
pequefio que el bloque apenas ha modificado su altura

mbv:(Mp +mb)\/‘

1
S M+ m )W) = (M, +m,)gh,

M, +m
:>v=[ P b}/ZghmElx

m,

posteriormente al impacto las fuerzas que actlan, gravedad y tension de la
cuerda, son conservativas y podemos aplicar el principio de conservaciéon de la
energia mecanica. Este segundo resultado es mas acorde con la experiencia.
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Por supuesto existen muchos mas casos de disipacion de energia mecanica
asociados al rozamiento, como puede ser el caso de la viscosidad de fluidos. El
problema clasico de la bola y la cadena [1] también presenta disipacion de
energia mecanica. En todos los casos podemos constatar un aumento de la
temperatura asociada a esta disipacibn que podemos medir con un
termometro.

El péndulo balistico fue inventado en 1742 por Benjamin Robins. En este
tiempo se estaba ampliando la mecénica de Newton para incluir la fisica de
fluidos, la elasticidad, el sélido rigido...es decir, se suponia que la base de la
fisica era esencialmente mecanica. Esto supone explicar el comportamiento
fisico en base a la existencia de particulas o elementos materiales de tamafio
muy pequefio. Si partimos de una interpretacion mecanica debemos explicar la
disipacion de energia mecanica en el péndulo balistico a partir del
comportamiento de las particulas afectadas en el péndulo y la bala. Lo mas
inmediato es suponer que estas particulas han aumentado su energia cinética
en una forma tal que no afecte finalmente al impulso mecanico; ya que no
observamos disipacion u ocultacion del impulso mecéanico en el proceso de
extincion de energia mecanica. Por tanto las particulas deben sufrir algun tipo
de oscilacién, giro o movimiento conjunto desordenado que, al menos en
promedio, no suponga absorcién de impulso mecanico aunque si de energia.
Ademas este tipo de movimiento interno es compatible con un aspecto
macroscopico externo del sistema aproximadamente invariable. Puede que
inicialmente estos movimientos sean ondas mecdanicas en el bloque en el
momento del impacto, pero después de cierto tiempo las ondas desaparecen y
la energia deberia permanecer en las particulas. Si esta es la fisica interna del
proceso de disipacion, entonces la Temperatura esta relacionada con estos
movimientos internos. Si deseamos mantener un principio de conservacion de
la energia genérico, entonces debemos incluir un término de energia interna
térmica que justifique la energia asociada a estos procesos internos. De esta
forma el planteamiento que hicimos inicialmente deberia ser

1 1
Embvb2 =5(|v| o MV, 2+ (M, +m,)gh+U(T,....)

donde U representa la energia interna y depende, al menos, de la temperatura
del bloque del péndulo. Note el lector que esta energia interna U esta presente
también en un sistema de coordenadas intrinseco al blogue [2]. Si el péndulo
girase, la energia de rotacion del solido rigido no formaria parte de la energia
interna tampoco y esta energia interna seguiria manifestdndose como
fenbmeno térmico en un sistema de coordenadas intrinseco en que el
observador no percibiera el giro del bloque. En resumen, la energia interna no
tiene asignado un impulso mecanico neto; es por ello que la energia interna se
suele asociar a un sistema de coordenadas intrinseco que elimine el giro
mecanico y con origen en el centro de masa de cada sistema fisico
considerado. Se puede encontrar facilmente una medida de U para el péndulo
balistico despejando de la ecuacion anterior. Por supuesto en este calculo no
aparecera la temperatura, pero el lector debe diferenciar claramente entre los
conceptos “se mide por’ y “depende de”, entre una medida y una relacion
causal.
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Otros puntos de cruce entre mecanica y termodinamica.

Un caso inmediato es la fuerza de rozamiento sin deslizamiento que actla
entre el suelo y la zapatilla de un corredor o la rueda de una bicicleta. Las
superficies en contacto donde se desarrolla esta fuerza no estan en
desplazamiento relativo y por tanto esta fuerza no supone una transferencia de
energia entre el suelo (la tierra) y el corredor o ciclista. Por tanto si estos
sistemas son capaces de acelerar en llano, aumentando su energia cinética,
esta energia procede de su energia interna; del esfuerzo del corredor y del
ciclista.

Un ejemplo muy comun sobre conservacion del momento angular (L) es el de
una bailarina (de patinaje artistico por ejemplo) que estd girando con sus
brazos en cruz y los va acercando a su cuerpo. Si suponemos que las fuerzas
externas estan equilibradas y el momento de dichas fuerzas respecto del centro
de masa es nulo, entonces el momento angular respecto del centro de masa
debe conservarse. Dado que el momento de inercia respecto del eje de giro
(I”), que suponemos es un eje principal, disminuye al acercarse la masa al eje
de rotacién, entonces la velocidad angular (w) de la bailarina aumenta. Esto
hace que la energia cinética de rotacion aumente (1/2Lw). El cambio en la
distribucién de la masa supone en general un cambio en la posicion (altura) del
centro de masa y por tanto un cambio en la energia potencial. Si este cambio
no compensa el aumento de energia cinética, entonces, ya que no actlan
fuentes de energia externas, la energia no compensada debe proceder de
fuentes internas: del metabolismo fisiologico y la energia interna de la bailarina
a través de su esfuerzo por acercar los brazos al tronco. Como todos sabemos
por experiencia, el esfuerzo fisiologico tiene un marcado caracter térmico.

El caldrico

Entorno a la misma fecha en que Robins ided el péndulo balistico, existia una
teoria fisica que explicaba los fenbmenos térmicos a partir de la existencia de
un fluido imponderable denominado calérico. Como sefiala Einstein, nuestras
ideas dependen de nuestras experiencias como la ropa de la forma de nuestros
cuerpos; asi que empezaremos por las experiencias térmicas basicas. Primero
gue nada necesitamos algun dispositivo fisico que sea capaz de aislar el
calérico en una zona controlada del espacio. Este dispositivo se denomina
calorimetro y suponemos que funciona como una barrera que no deja pasar el
caldrico de fuera hacia dentro ni de dentro hacia fuera. Calentamos dos masas
iguales de agua, la primera a una temperatura T, y la segunda a una
temperatura T, y las mezclamos en el calorimetro. Después de cierto tiempo la
tempertura final T;de la mezcla se hace homogénea y resulta ser en este caso
la media de las temperaturas iniciales. Si tomamos las dos cantidades de agua
con masas diferentes, la temperatura final resultante es la media ponderada:

T = mT, + m,T,

f m, +m,

Si mezclamos agua y otro material que no se disuelva, como por ejemplo un
trozo de metal; entonces debemos incluir un coeficiente c, especifico del
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material que de cuenta del distinto comportamiento calérico del material
respecto del agua. La temperatura final de la mezcla sera en este caso (el
indice 2 se refiere al metal)
T, = mT; + My, T,

m, +m,C,
generalizando, para el agua el coeficiente es c;=1. De modo que este
coeficiente transforma la masa de un material especifico en el equivalente
caldrico correspondiente en agua : m; kilogramos de metal equivalen
caloricamente a myc, kilogramos de agua. Estos resultados se pueden
interpretar rapidamente como el intercambio entre los subsistemas 1y 2 de una
magnitud fisica aditiva, el caldrico Q, que permanece constante en todo el
proceso. En efecto la ecuacion anterior se puede poner como

my(T¢ =T) +mye(T; —T,) =0=AQ, +AQ, =A(Q, +Q,) =AQ =0

h1 Podemos hacer una analogia
sorprendentemente paralela entre

T v estas  experiencias 'y  otras
4 procedentes de la mecanica de

I T h2 hf  fluidos. En los vasos comunicantes

del dibujo, inicialmente la presion
en el fondo de cada vaso es
diferente, ya que la altura de la
columna de agua es diferente. Si abrimos la valvula y conectamos los dos
vasos, la diferencia de presiones movera el fluido de la zona de mayor presién
a la de menor presion. Este flujo se mantendra hasta que, después de cierto
tiempo, se llegue a un equilibrio de presiones en el fondo de los vasos, lo que
requiere que la altura final del agua sea la misma en los dos vasos : hs La
masa total de agua debe conservarse en el proceso y por tanto

S1 S2

PS,h + pS,h, =cte = pS,Ah, + pS,Ah, =0;
Ah =h, —h ;Ah, =h, —h,

podemos hacer la siguiente tabla de analogias

Conservacion de la masa Conservacion del cal6rico
Presion en el fondo (o altura) Temperatura
oS mC, masa calérica equivalente

Esta analogia sugiere que el movimiento del calérico es similar al movimiento
de un fluido. Si en un fluido la fuerza directora es la diferencia de presiones, en
el caso del caldrico la fuerza directora es la diferencia de temperaturas. La
tendencia natural del cal6rico es equilibrar la temperatura de un sistema
moviéndose de zonas de mayor temperatura a zonas de menor temperatura,
de la misma forma que la tendencia al equilibrio de presiones hace moverse al
fluido de las zonas de mayor presion a las de menor presion.

En funcion de esto, podemos pensar en una ecuacion diferencial similar a la de
Euler de mecénica de fluidos, donde el gradiente de presiones se sustituya por
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gradiente de temperatura para describir el movimiento del cal6rico. Sin
embargo en esto aparece una dificultad : en las experiencias descritas, no es
posible detectar una modificacion de la masa de un cuerpo al calentarlo o
enfriarlo. En su momento esta situacién se catalogo como fluido imponderable.
El cal6rico no era el Unico en esta categoria, también se concebia la corriente
eléctrica como fluido imponderable. En el dominio de la electricidad se conocia
la ley Ohm que relacionaba la corriente eléctrica con las variaciones de
potencial eléctrico V
poVe =Je =0E =—cW

donde p. hace referencia a la densidad del fluido eléctrico, o es la
conductividad eléctrica y ve a la velocidad de dicho fluido en el punto
considerado®. Joseph Fourier siguié esta analogia y propuso para el
movimiento del cal6rico la siguiente ley

pc\7/0 :jc :—Kﬁ

donde ahora p. hace referencia a la densidad del fluido caldrico y v, a la
velocidad del fluido calérico en el punto considerado. El coeficiente k se
denomina conductividad térmica y es una constante especifica del material en
el que se mueve el caldrico. Recordando lo presentado en [1] sobre mecanica
de fluidos, podemos aplicar a la ecuacion anterior el operador divergencia

60(&%)2601 = kVeVT =—V'T

de forma similar a la ley de conservacién de la masa vista en [1], la de
conservacion del caldrico seria

- - 9
V°Jc+%:q(x,y,z,t)

donde g hace referencia a procesos de creacion o extincion de calérico que se
den en el sistema estudiado : por ejemplo rozamientos mecanicos, creacion de
corrientes de conveccion, combustion, reacciones quimicas o calor generado
por resistencia eléctrica (efecto joule). Sustituyendo la Ley de Fourier en la
ecuacion de conservacion del calérico tenemos

%=Q+K§2T
ot

Podemos calcular el cambio en la densidad de caldrico en un punto dado y un
instante dt mediante el cambio de temperatura en ese mismo punto y ese
mismo instante. Si suponemos que la modificacion de densidad del material
(donde se mueve el caldrico) debida al cambio de temperatura (dilatacion) es
despreciable podemos poner

oT =2
—=q+xV T
pc@t q

donde p es la densidad de materia y ¢ la capacidad calorifica del material.
Fourier consiguié encontrar la solucion general de esta ecuacion diferencial y

! Ver “Ilustracion de la ley de Ohm” en el apéndice.
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contrastar experimentalmente con éxito los resultados esperados segun la
citada ecuacion.

DESDE EL PUNTO DE VISTA MECANICO

El desarrollo de la interpretacion mecanica de los fenomenos térmicos fue
histéricamente un largo y dificil trabajo de comprension. En su base esta la
naturaleza atomica de la materia y ahora podemos, y debemos, ver las cosas
desde esta perspectiva mas elevada para simplificar, al menos
conceptualmente, los caminos tortuosos de los pioneros.

El sistema mecanico mas general es un conjunto de particulas (atomos o
moléculas) con masa que podemos distinguir de algan modo del contexto fisico
en el que estan. Tal distincion puede ser evidente a los sentidos; como en el
caso de un solido con limites fisicos claros, o puede ser cuestion de principio
como en el caso de un montén de sal disuelta en agua. Sobre las particulas
del sistema actuan las fuerzas internas, debidas a otras particulas del sistema,
y fuerzas procedentes del exterior del sistema. Recordando lo expuesto en [2],
la energia mecénica intercambiada por la particula i-esima corresponde al
trabajo de la fuerza neta que actia sobre dicha particula, que a su vez debe ser
igual a la variaciéon de energia cinética de dicha particula segun la 22 Ley de
Newton

dV\/I _ E;I’otal . dFI _ (FiExterna+ ZFiljntemaJ . dFI =m, dd\;:l R dFI _ d(% migiZ\J
j

sumando todas las contribuciones

dw e Zdwi :inEmma'dFi+ZEiljmema-dFi _ d(Z;miVin

ij

Nos fijamos en el término del trabajo debido a fuerzas internas, sumando en
grupos {ij} y aplicando la 3% Ley de Newton
Interna — Interna — Interna

OdE:ZEij OdFi+Fji .drj:ZFij
{ij} {ii}

Interna

ZEij
ij

e(dr—dr)—>

Podemos tomar el caso del sélido aproximadamente rigido, aplicar el invariante
cinematico vectorial [2] y continuar la expresion anterior de este modo

= - — =
N z F ijntema . dt(vl _VJ) _ z F ijntema

{ij} {ij}

o dt(wx (5 - 1})) =Mt-[z(ri—rj)xﬁ'j"‘””a]

{ij}

Si consideramos que la fuerza entre las particulas i,j es paralela a la linea recta
que las une, entonces la expresion anterior asociada al trabajo de las fuerzas
internas se anula completamente. Pero esta hipétesis sobre la direccion de las
fuerzas internas no es aplicable en general en caso de comportamiento elastico
del sistema o si este presenta cierta viscosidad o rozamiento interno como se
pudo ver en el trabajo sobre mecanica de fluidos [3]. Justamente estos
rozamientos internos generan calor y un aumento en la Temperatura del
sistema y por tanto el término que estamos visualizando puede asociarse a una
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transferencia de energia térmica interna entre las particulas del sistema.
Ademas, si relajamos la condicién de solido rigido y permitimos que la distancia
entre dos particulas sea variable el término aludido también puede asociarse al
cambio de energia potencial interna debida a fuerzas conservativas propias del
sistema. Por otro lado, en la interpretacibon mecanica de los fenédmenos
térmicos debemos distinguir dos partes en el trabajo realizado por las fuerza de
nuestro sistema: Una componente del trabajo asociada al desplazamiento de
fuerzas externas como la presion, campos eléctricos, magnéticos, tensiones
mecanicas o incluso fuerza muscular. Otra componente del trabajo realizado
por nuestro sistema asociada a choques térmicos entre particulas del exterior
y del interior del sistema. Esta componente se pone de manifiesto en las
experiencias sencillas con el calorimetro en las que hay transferencia de
energia térmica en el contacto fisico entre dos objetos a distinta temperatura.
Con estas distinciones tenemos

Wizerna +Wogerno +Waigtema - +Weigiema ™" = AEGqena:
el trabajo debido a fuerzas conservativas internas al sistema se puede poner
como una variacién de energia potencial interna W®Viema=-AEP"® @ ¢ o ma

Wierne ™ +Woerno = AEdfma + AEdqema” +Weigema " ()
de este modo, vemos que existe un balance entre flujos de energia externos y
flujos de energia internos, lo cual es una interpretacion compatible con el
principio de conservacion de la energia. Por otro lado, el término de trabajo de
las fuerzas externas puede ser energia transferida a través de la superficie que
separa el sistema del exterior o transferir energia de forma mas directa como
un campo magnético externo que actia internamente sobre la magnetizacién
de las moléculas del sistema.

Flujos de energia internos al sistema: Equilibrio térmico, potenciales y procesos
cuasiestaticos.

El término de trabajo no-conservativo del sistema W™ ™"V ema 0 podemos
asociar intuitivamente a desequilibrios internos del sistema (presion,
temperatura, potencial eléctrico....). si no existen las ligaduras
correspondientes, los sistemas fisicos tienden intrinsecamente a eliminar estos
desequilibrios; asi en el caso del calérico hay una tendencia espontanea a
equilibrar las temperaturas y en el caso de los vasos comunicantes hay una
tendencia espontanea a equilibrar las presiones. Sin embargo podemos utilizar
ligaduras que eliminen estos flujos no conservativos como por ejemplo un
aislante térmico en una parte de nuestro sistema que impida el intercambio de
calor, lo cual supone el mantenimiento de desequilibrios de temperatura.

Si no existen ligaduras internas que afecten al establecimiento del equilibrio
interno y cortamos los flujos externos de energia : calor y trabajo mecanico;
entonces la experiencia indica que se llegara, después de un tiempo que puede
ser mayor o menor, a un estado de equilibrio en que los desequilibrios internos
al sistema desaparecen ; anulandose los flujos internos de energia. Este es el
estado de Equilibrio Termodinamico y la existencia de estos estados, en las



Enrique Cantera del Rio 11 Introduccidn a la Termodinamica

condiciones sefaladas, se considera un principio fundamental de Ila
Termodinamica. De esta forma las experiencias elementales con el calorimetro
expuestas al principio se explican ahora mediante la tendencia del sistema al
equilibrio de temperaturas, anulandose en el calorimetro los flujos internos de
energia en forma de calor; es decir, el antiguo calorico.

En el equilibrio termodindmico, magnitudes propias del sistema tales como
Temperatura, Presion, Volumen, Masa, Potencial eléctrico,...tienen valores
constantes en todo el sistema. La experiencia nos dice que existe una relacion
entre estas variables que se denomina ecuacion de estado del sistema.
Probablemente la ecuacién de estado mas conocida sea la de los gases
ideales : pV=nRT.

En una situacion real, en la que el sistema este intercambiando energia con el
exterior, lo mas probable es que también haya flujos internos de energia
asociados a desigualdad de temperaturas, presiones, etc. Sin embargo es
posible que los flujos internos de energia sean considerablemente mas rapidos
que los flujos de energia externos. Es decir, el sistema llega al equilibrio
termodinamico en un margen de tiempo en el que los flujos de energia externos
han intercambiado una energia que puede considerarse despreciable. Si este
es el caso, y utilizamos una escala de tiempos adecuada a los flujos de energia
externos, entonces las variables del sistema parecen evolucionar de forma
matematicamente continua mediante estados de equilibrio termodinamico. Se
dice en estos casos que el sistema sigue un proceso cuasiestatico.

Entre los flujos internos de energia también aparecen la energia cinética y la
energia potencial interna de las particulas del sistema. Normalmente se suelen
distinguir aqui las energias cinética y potencial visibles o clasicas, de las
energias cinética y potencial internas; tal como hicimos en el caso del péndulo
balistico. De esta forma distinguimos en la energia cinética dos términos
clasicos : la energia cinética del centro de masas del sistema y la energia
cinética de giro respecto del centro de masas. Lo que quede después de restar
estos términos sera la energia cinética interna. De igual forma con la energia
potencial, descontamos términos clasicos como la energia potencial gravitatoria
del centro de masas. Lo que queda sera la energia potencial interna, en la
mayoria de los casos asociada a fuerzas intermoleculares de tipo
electromagnético.

Las reacciones quimicas estan relacionadas directamente con la energia
potencial interna del sistema. Uno de los usos mas extendidos de los
calorimetros es la medida del calor asociado a una reaccion quimica. Si
introducimos en nuestro calorimetro los gases Oxigeno e Hidrégeno en las
proporciones adecuadas, después de cierto tiempo se habra emitido cierta
cantidad de calor y formado vapor de agua segun la reaccion

2H, + O, <.....> 2H,0
a nivel atomico el proceso supone deshacer el enlace de la molécula de

Hidrégeno (H,) y el de la molécula de Oxigeno (O2) y después dos atomos de
Hidrégeno y uno de Oxigeno se enlazan de nuevo. Los enlaces tienen que ver
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con la distribucion de los electrones de valencia en las moléculas
correspondientes, lo cual esta relacionado, segun el modelo atémico de Bohr,
con la energia potencial coulombiana de estos electrones en el campo eléctrico
de las moléculas. En un medio que favorezca el choque entre moléculas, como
un fluido, (ver teoria de colisiones de Lewis), la reaccién quimica tiende
espontaneamente a realizarse si la energia potencial de los productos es
menor que la de los reactantes. Si la energia potencial quimica de los
productos es superior a la de los reactantes también es posible una reaccion
espontanea, pero a costa de una disminucién de otro tipo de energia del
sistema, normalmente de energia cinética interna (energia térmica) de otras
partes del sistema. Podemos hablar por tanto de un potencial quimico del
sistema. Una diferencia de temperaturas funciona como un potencial térmico
que genera un flujo de energia de las zonas de mas temperatura a las de
menos, una diferencia de presion funciona como un potencial de presién que
genera un flujo de energia y materia de las zonas de mayor presion a las de
menor presion. Una diferencia de potencial quimico hace que la concentracion
de componentes quimicos tienda a tomar la forma de unas determinadas
moléculas y no otras.

Procesos tales como la disolucion de sal en agua también responden a un
mecanismo potencial, asociado en este caso a la concentracion de sal disuelta.
El desequilibrio en la concentracion de sal entre dos puntos del sistema fisico
representa un potencial que genera un flujo de materia que tiende a equilibrar
la concentracién de sal en toda la masa de agua disponible. La ley de Fick es
aplicable en procesos de este tipo tendentes al equilibrio de composicién en
todos los puntos de un sistema fisico. Estos procesos dependen también de
una disminucion en la energia potencial interna asociada a fuerzas
intermoleculares o de Van der Waals que actian sobre las particulas que se
disuelven o difunden en el agua. También existen casos en que no se produce
la disolucién; por ejemplo el agua y el aceite cuya disolucién es imposible
debido a repulsidon entre la molécula de agua y la de aceite. En este caso la
disolucién espontanea supondria un aumento de la energia potencial que
deberia proceder de alguna otra parte del sistema y si esto no es posible no
hay disolucion espontanea.

El equilibrio termodinamico en sistemas macroscépicos perceptibles a nuestros
sentidos resulta tener un caracter estadistico por ser resultante del
comportamiento de miriadas de particulas : atomos, moléculas, electrones,
protones...Debido a esto los términos de flujo interno de energia
Whoeonse . ema NO se anulan completamente en el equilibrio termodinamico sino
que se mantienen ciertas fluctuaciones internas de presion, temperatura,
densidad, etc observables solo a escala microscopica y en escalas de tiempo
muy pequeias. En el fenomeno del Movimiento Browniano(ver apéndice) el
observador constata un ligero movimiento en particulas microscépicas flotando
en la superficie del agua debido a pequefias fluctuaciones de presion en el
agua. Estas fluctuaciones tienden rapidamente a compensarse de modo que,
para nuestra percepcion y para nuestros aparatos de medida macroscoépicos,
las presiones, temperaturas y otros pardmetros son constantes en un sistema
en equilibrio termodinamico.
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El concepto de calor especifico, es decir, el calor que se necesita para elevar 1
grado la temperatura de la unidad de masa de un material determinado, esta
directamente relacionado con la naturaleza atomico-molecular de la materia.
Los constituyentes quimicos de la materia son agregaciones de atomos que
forman moléculas. Estas moléculas pueden absorber energia de varias formas
: pueden girar como un todo respecto de sus ejes de simetria de forma similar a
un sdlido rigido, puede haber oscilaciones en la unién de los atomos de modo
gue se acerguen y alejen, puede haber rotaciones parciales de una parte de los
atomos independientemente de los otros...estos movimientos de la molécula se
denominan grados de libertad y son formas en que las moléculas pueden
absorber energia. Cuando un material absorbe energia en forma de calor no
solo se producen movimientos oscilatorios de moléculas entre si, es decir,
movimientos oscilatorios del centro de masas de las moléculas, sino que
también hay una transferencia de energia a estos movimientos internos
incluidos en los grados de libertad del movimiento molecular. Esta energia
forma parte evidentemente de la energia interna del material y justifica la
diferencia en el calor especifico de los distintos materiales.

El cal6rico, concepto incompleto. Transformacion de la Energia. Rozamiento.

Desde el punto de vista mecénico, debemos ver la conservacion del cal6rico
como un aspecto de la conservacion de la energia. Las experiencias
elementales de intercambio de calérico entre dos cuerpos (1 y 2) se pueden
explicar acudiendo al principio de conservacion de la energia, asignando las
modificaciones de energia interna U por intercambio de calorico asi

AU, + AU, =0 conservaci 6n de laenergia
AU = mcAT transferen cia deenergia en forma de calor

Lo anterior seria valido entre estados de equilibrio térmico. Sin embargo con la
introduccién de la energia interna debemos ser mas rigurosos en la descripcion
de la fisica correspondiente a los procesos de intercambio de cal6rico que
estamos manejando, ya que aparecen mas fendmenos de caracter energético.
Si en nuestro calorimetro introducimos un trozo de metal en agua caliente, el
metal aumentara su volumen por dilatacion térmica, lo cual significa que el nivel
del agua en el calorimetro aumentara. En mecéanica esto supone un aumento
de la energia potencial gravitatoria del agua y por tanto, ademas del
intercambio de calor, se ha realizado una transferencia de energia en forma de
trabajo mecénico desde el metal al agua. Es corriente que la dilatacién térmica
en metales sea mucho mas elevada que para el agua, por lo que el término
relevante de cara a la modificacion de energia potencial sera la dilatacion del
metal; pero ahora veremos que la dilataciébn térmica del agua, por otras
razones, tampoco puede ser despreciada. El intercambio de calor se produce
inicialmente en la superficie de contacto entre el metal y el agua. Las porciones
de fluido afectadas por la bajada de temperatura también estan afectadas por
contraccion térmica (al disminuir la temperatura) y por tanto aumentan su
densidad relativamente a otras zonas del liquido. Esto favorece la aparicion de
corrientes de conveccibn en el agua que a posteriori favorecen la
homogeneizacion de la temperatura en la masa de agua. El agua es un mal
conductor del cal6rico en el sentido de la teoria de Fourier, mucho peor que los
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metales y practicamente las corrientes de conveccién son la Unica forma que
tiene el agua para transferir calor entre puntos alejados. La aparicion de
corrientes significa una energia cinética mecanica en el agua. Podemos decir
qgue ha habido una transformacién de cal6rico en energia cinética en algun
grado. Posteriormente estas corrientes acaban desapareciendo 'y
transformandose en caldrico por friccion contra las paredes del calorimetro y la
superficie del metal (capa limite [1]); de modo que podemos suponer que esta
friccion recupera el calérico que habia inicialmente y podemos aplicar una ley
de conservacion al calérico entre estados de equilibrio térmico. Esta
recuperacion del caldrico esta justificada por la existencia del equivalente
mecanico del calor, evidenciado experimentalmente por Joule. Vemos la
importancia de los fendmenos de rozamiento en el establecimiento del
equilibrio térmico y si somos justos debemos considerar de igual forma el caso
de la transferencia de trabajo mecanico asociada al cambio de nivel del agua
por dilatacion del metal. Al subir el nivel de agua también existe un rozamiento
del agua con las paredes del calorimetro. Este rozamiento hace que parte del
trabajo mecéanico se haya transformado también en cal6rico, lo que supone que
el caldrico en realidad no se conserva en el proceso, al final hay creacion de
caldrico.

Segun la explicacion anterior, debemos incluir en la ecuacion de conservacion
de la energia de nuestro sistema tanto el calérico como el trabajo mecanico
asociado al desplazamiento de fuerzas externas. Si consideramos como
nuestro sistema el trozo de metal, la dilatacion supone que las particulas de la
superficie del metal desplazan la fuerza asociada a la presion del agua. De
igual forma si enfocamos nuestra atencion en el sistema formado por el agua
tendremos también una transferencia de energia en forma de calorico y otra en
forma de trabajo. En estas condiciones, el principio de conservacién de la
energia debe plantearse incluyendo el calor y el trabajo mecanico entre dos
estados de equilibrio térmico

AU jretar = Qnetar + Wineta
AU agua — Qagua +Wagua
AU; +AU, =0

para recuperar de estas relaciones las correspondientes al caso de la
conservacion del calorico debe ser

W, ., +W

agua metal =0

Note el lector que el trabajo mecanico se considera entre dos estados en
equilibrio termodinamico. Desde un punto de vista mas analitico el trabajo
asociado al metal corresponde al desplazamiento del metal afectado por la
presion externa del agua y el trabajo asociado al agua corresponde al
desplazamiento del agua afectada por la presion externa del metal.
Recordando el principio de los trabajos virtuales en un sistema mecanico, la
relacion de trabajos anterior seria la esperable si el proceso evoluciona
mediante estados de equilibrio con el exterior; en concreto si el agua
evolucionase “hidrostaticamente”. En esta situacion la presion sobre la
superficie que separa el metal y el agua debe ser la misma a un lado y otro y
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por tanto generar fuerzas iguales y opuestas en los dos lados de la superficie.
Igualmente podemos suponer en la evolucion hidrostatica que los
desplazamientos dr del agua y de metal son iguales en cada punto de la
superficie de separacion. En este contexto la suma de trabajos anterior se
anula debido a que el desplazamiento es factor comdn de una suma de fuerzas
gue se anulan por accion-reaccion. Este es un nuevo tipo de proceso que
distinguimos como cuasi-estatico con equilibrio externo. Pero esta evolucion
hidrostatica, aunque no es imposible por principio, necesitaria de unas
condiciones muy controladas que incluyen ausencia de rozamientos y de un
tiempo muy grande para llevarse a cabo. En cambio, como se ha discutido
antes, el trabajo absorbido por el agua en forma de aumento de energia
potencial gravitatoria es menor que el trabajo que ha entregado el metal al
dilatarse; y la diferencia entre estos trabajos se ha transformado en calérico.
Por tanto debemos hablar de conservacion de la energia en vez de
conservacion del calérico:

Qmetal +Qagua +AW = 0; AW = metal +W,

agua

esta conclusion adquiere mas fuerza en el caso de maquinas térmicas, donde
incluso en condiciones de ausencia de rozamiento se produce una conversion
de calorico en trabajo. Pensara el lector que eliminar el rozamiento en
cualquier proceso fisico es una idea bastante pueril. Desde luego si fuese
posible en la practica nuestro mundo seria muy distinto a lo que conocemos : la
mayor parte de la potencia de un coche se gasta en vencer el rozamientos con
el aire y el suelo. Al hablar de procesos cuasiestaticos sin rozamiento no
estamos hablando de procesos reales, estamos hablando de procesos tedricos.
En el contexto de las teorias matematicas basadas en la mecéanica el
rozamiento suele ser un término algebrdicamente aditivo. Eliminar el
rozamiento en este contexto es muy sencillo, basta con anular los términos
correspondientes. Sin embargo esto _no es suficiente, ya que también
necesitamos del equilibrio termodindmico de nuestro proceso tedrico, con
homogeneidad de presion y temperatura. No podemos eliminar el rozamiento a
la ligera; los procesos tedricos que necesitamos son procesos limites que
evolucionen con gradientes de temperatura, presion,..etc tan pequefios como
queramos, y afectados por rozamientos tan pequefios como queramos; pero no
nulos; de lo contrario, el proceso no podria llegar al equilibrio termodinamico ni
siguiera en teoria. En el caso de la mecanica de fluidos el rozamiento se
denomina viscosidad y esta asociado a gradientes espaciales en la velocidad
del fluido, por lo que un proceso teérico supondrd movimientos de fluidos con
gradientes espaciales de velocidad tan pequefios como queramos. La
existencia de procesos teoricos cuasiestaticos y sin rozamiento en cualquier
sistema fisico es una hipétesis caracteristica de la Termodinamica.

PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA Y CAPACIDAD CALORIFICA

El primer principio de la termodinamica afirma que para cualquier sistema fisico
macroscopico y para cualquier observador, tenga este el movimiento que
tenga, existe la energia interna del sistema. El calor y el trabajo modifican la
energia interna U del sistema segun la expresion
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AU :Qext _Wext

donde Q es el calor que el sistema consume del exterior y W es el trabajo que
el sistema produce desplazando las fuerzas exteriores. Si el sistema produce
un trabajo positivo W, que puede ser utilizado en elevar un peso por ejemplo,
esto solo puede ser a costa de una disminucion de la energia interna;
disminucién que puede estar compensada, 0 no, por el calor Q absorbido del
exterior.

El primer principio de la termodinamica afirma también que la energia interna
es una funcién de los parametros de estado del sistema, entre los que siempre
se encuentra la temperatura T.

Volviendo a nuestro trozo de metal en el calorimetro, nos fijamos en las
variables de estado de dicho trozo de metal. Podemos distinguir facilmente la
Temperatura, la Presion, la Masa y el Volumen. En base a la experiencia
podemos decir que existe una ecuacién constitutiva que relaciona estas
variables de estado para el metal en las experiencias en nuestro calorimetro
que podemos expresar por

f(T,pmV)=0=p=pT,mV)=V =V(T,p,m)

de la primera relacion funcional podemos en principio despejar la presion y la
temperatura y obtener las otras dos relaciones. Vemos de esta forma que el
estado de nuestro sistema queda determinado solo con tres variables, o dos
variables si consideramos el sistema de masa constante. En base a esto
podemos escribir el primer principio de esta forma

AU(T,mV) = Qe =W = Qe = AU(T, M,V) + W

Xt
El trozo de metal desplaza un fluido al dilatarse , y el trabajo asociado a una
modificacion elemental de volumen dV del metal es pdV, siendo p la presién
externa del agua sobre la superficie de metal. Si el proceso es cuasi-estatico
con equilibrio externo, p iguala a la presion interna: una variable de estado del
sistema. Si expresamos la variacion de energia interna elemental por medio de
las derivadas parciales correspondientes y dado que la masa del metal no
cambia por la interaccién caldrica ni por la mecanica, utilizando las variables
independientes T,V tenemos

ou
@ext - aT

dT + (Sl
y oV

+deV
i
A la vista de este resultado debemos modificar el concepto sencillo de

capacidad calorifica que hemos introducido al principio:

A-Existen al menos dos componentes de la capacidad calorifica ya que existen
dos componentes del calor absorbido por el sistema:

1-Una capacidad calorifica asociada a una variacion de temperatura del
sistema
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R

x _ oY
dT

vy . aT

v

2-Una capacidad calorifica latente asociada a la modificacion de
volumen y que no conlleva un cambio en la temperatura del sistema

&Y
oV

R

dv

=C, =

+p

T T

El calor latente se pone de manifiesto claramente en el fenébmeno del cambio
de estado. Si calentamos un trozo de hielo se funde, modificando el volumen
del sistema, pero la temperatura del conjunto agua+hielo en un proceso
suficientemente lento permanece constante. Si aumentamos el calor, aumenta
la velocidad de la fusion, pero la temperatura no varia. De forma analoga si
hervimos agua el volumen del sistema agua+vapor aumenta, pero la
temperatura del liquido permanece constante. Si aplicamos mas calor aumenta
la velocidad de evaporacién, pero no la temperatura. Segun el resultado
obtenido, el calor latente actla siempre en los procesos cuasiestaticos con
equilibrio externo y no solamente en el caso de cambios de estado. El principio
de conservacion de la energia nos proporciona una medida del calor latente,
pero fisicamente este calor esta relacionado con los grados de libertad internos
de las moléculas componentes del sistema, mientras que la Temperatura esta
relacionada con la energia cinética del centro de masas de las moléculas. La
causa de la temperatura son los movimientos que producen el alejamiento o
acercamiento y choque entre las moléculas que forman el sistema.

B-La capacidad calorifica/latente depende del proceso que siga el sistema. Si
expresamos dV en funcién de T,p consideradas como variables independientes
tenemos:

ou ou ou ou Y Y
Ry =— dT+| —| +p|dV=—| dT+| —| +p || —| dp+—] dT
o AT, [avT pJ arl, (avT pJ{apT P ) ]
ou au oV ou v
=|—| +|— +p|=—| [dT+||=— +p|— |d
R [aTV (avT pJaT J [avT p]apj P

Si imponemos un proceso a presion constante dp=0, la capacidad calorifica
resultante &Q/dT sera el calor a presion constante C,. La expresion ofrece de
esta forma una relacion con el calor a volumen constante C, = (dU/2T)y

INEY
- oT

la diferencia es un término modulado por la dilatacion térmica a presion
constante y por el calor latente a temperatura constante. Recuerde el lector
que, en el caso de la ecuacion diferencial de transmision de calor (Fourier)
hemos supuesto este término de dilatacion térmica despreciable.

C,=C,+ o
P oV

p

Ecuacién de estado : Coeficientes de dilatacion, compresibilidad y piezotérmico
y relacion entre ellos
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Anteriormente hemos utilizado la siguiente expresion correspondiente a una
generalizacion en forma diferencial de la ecuacién de estado del sistema.

dp+ﬂ
. oT

Y
op

dv

dT;v =V(T,p)
P

El término

10V
a=——
V oT

p

se denomina coeficiente de dilatacion térmica cubica y representa la variacion
de volumen de nuestro sistema, en términos proporcionales a su volumen total,
cuando la temperatura del sistema se eleva en 1 grado manteniendo constante
la presion.

El término

10V

V oopl;

se denomina coeficiente de compresibilidad isoterma y representa la
disminucién de volumen de nuestro sistema, en términos proporcionales a su
volumen total, cuando la presion del sistema se eleva en una unidad de presién
manteniendo constante la temperatura.

El término

_Lo

ﬂ_paTv

se denomina coeficiente piezotérmico a volumen constante vy representa el
aumento de presidon de nuestro sistema, en términos proporcionales a su
presidén en un instante dado, cuando la temperatura del sistema se eleva en 1
grado manteniendo constante el volumen. Note el lector que la presiéon debe
ser homogénea en todo el sistema para que este coeficiente tenga sentido. En
la expresion diferencial dV los valores dp y dT son variables independientes, y
podemos elegirlas de modo que sea dV=0, dado que se trata de variaciones
del estado del sistema a volumen constante las notamos como dp,y dT,

dV:O:ﬂ dp\,+ﬂ V:ﬂ dp, +ﬂ =0=
opl; aT|, opl, dT, oT|,
ov| o) L av|
oploTly aT|,

Note el lector que hemos realizado una derivacién implicita a partir de la
relacion V(T,p) = constante que define una funcion implicita p(T). Emplearemos
esta técnica matematica varias veces en el desarrollo del texto y el lector puede
encontrar una aclaracion en el apéndice matematico. De la expresion anterior
se deduce la siguiente relacion para los coeficientes térmicos

a=pypB
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Por otra parte, si en la expresion general de dV hacemos dT=0, en vez de
dV=0, podemos notar las variaciones restantes por dV+y dpt y tenemos

v, =V g 12 0Y] e
op | opl; dvq
V| @
op|; Vi

Capacidad calorifica en procesos arbitrarios.

El estado de nuestro sistema calorimétrico depende
solo de dos variables independientes, es decir, en el
rango de nuestra experiencia hay dos variables que
pueden tomar cualquier valor dentro de este rango y la
tercera variable depende de las otras dos. Podemos por
tanto representar el estado del sistema mediante los
puntos de un plano en dos dimensiones. Estos puntos
tienen dos componentes que determinan el estado del
sistema.

AP

El dibujo representa en un plano coordenado por dos ejes cartesianos
asociados a la presibn y el volumen todos los estados disponibles
experimentalmente para nuestro trozo de metal en el calorimetro. Para una
valor determinado del par (p,V) la temperatura queda determinada : T(p,V);
bien sea experimentalmente o mediante algiin modelo mateméatico empirico. La
curva que pasa por A y B representa un proceso, es decir, una secuencia de
estados por la que pasa nuestro trozo de metal. En el proceso el sistema habra
intercambiado con el exterior cierta cantidad de trabajo y de calor, y la energia
interna se habra modificado de acuerdo a esto. Partiendo de la curva de
proceso anterior podemos calcular directamente el trabajo mecénico asociado
al paso del estado A al estado B para nuestro trozo de metal en un proceso
cuasiestatico con equilibrio externo en el que las presiones interna del sistema
y externa coinciden como

B
w:jpdv
A

es decir, corresponde con el area de la curva del proceso con el eje de
voliumenes. Dado que la energia interna es funcion de estado, su variacion solo
depende de los estados inicial y final y por tanto esta determinada, lo que a su
vez determina el calor intercambiado por nuestro trozo de metal en el proceso
cuasiestatico con equilibrio externo

B
Q=U(pg,Vs)—U(Pa,Va) +J. pdV =Q(Pg,Ve, Pa:Va)
A

por tanto la representacion de procesos en el plano de estados nos permite
determinar directamente el trabajo correspondiente. Debido al primer principio
termodindmico que establece la energia interna como funcion de estado,
sabemos que el calor correspondiente a un proceso no puede ser cualquiera y
esta determinado por una funcion Q de los estados inicial A y final B. Sin
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embargo esta funcién solo es valida en el contexto de un proceso determinado.
Si en vez del proceso A — B tomamos el proceso A-X-B, la variacion de energia
interna no cambia, pero el trabajo, medido por al area correspondiente, es
diferente. Por tanto el calor también sera diferente para el proceso A-X-B y no
corresponde a la funcidon Q(pa,Va,ps,Vs) establecida para el primer proceso.

El proceso A-X-B tiene dos partes: un parte a volumen constante que no tiene
trabajo asociado y otra a presion constante cuyo trabajo es igual al producto de
la presion por la variacion de volumen, de modo que la variacion de energia
interna en A-X-B es:

U(vaVB)_U(pA’VA)Z[U(psiva)_u(px1vx)]+[u(pxle)_U(pAlvA)]z
{jcvcr)dTchp(T)dT — Py (Vy —vA)}
Definimos ahora la capacidad calorifica del proceso genérico A-B como

x
Coroc = -2
proc dT

p(v)

donde la expresion p(v) hace referencia a un proceso determinado mediante la
linea p(V) en el plano de estados. También Cpc Sera una funcion del proceso:
Coroc(V,p(V)), 0 de forma equivalente Cpyoc(T) para nuestro sistema de dos
variables independientes. En funcién de esto tenemos

B B
U(Pg Ve) ~U(PaVa) = [ Coroe(T)dT — [ p(v) dV
A A

Si consideramos el proceso A-X-B en términos diferenciales, es decir, asociado
a cambios de presion, volumen y temperatura tan pequefios como queramos,
podemos igualar los dos resultados anteriores

dUg_p =C,(T)dTg_x +Cp(T)dTyx_a — PxdVyx_a =Cproc(T)dTg_a — PsdVp_a

puesto que el volumen del sistema es igual en el punto B que en el X : dVg.a =
dVx.a, en el limite px =pg y tenemos:

Cv(T)dTB—X + Cp(T)defA = Cproc(T)dTB—A
dTg_x +dTy_5o=dTg_a
c,-C
= dTB—X _ P proc _ dTV

dTX—A Cv _Cproc at

p

hemos remarcado en el resultado que el cociente contiene variaciones de
temperatura a volumen constante y a presion constante. Estas variaciones de
temperatura se pueden relacionar directamente con los coeficientes de
dilatacion térmica a y piezotérmico 8

Cp—Cproc _dTg x _dpgx oV _ dpgx prpV =—d¥P";{V

Cv_cproc - dTX—A po dVX—A dVA—X Ao de

2 La notacion dUa g corresponde a Up - Ug
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pero el dltimo cociente diferencial representa la derivada, la pendiente de la
tangente de la funcion p=p(V) que describe el proceso en el diagrama de
estados en el punto correspondiente al proceso diferencial A-B que hemos
considerado. Por tanto el resultado que tenemos es valido para un proceso
p(V) cualquiera de esta forma

Cp _Cproc
C,-C

v~ “~proc

dp

=— v P

v
pv)

n=

p(v)

Se denominan procesos politropicos aquellos en los que el cociente de la
izquierda n se puede considerar una constante. Los procesos politropicos
adiabaticos, sin intercambio de calor por parte del sistema, son un caso
especial de lo anterior con Cpoc=0 y n=C,/C, . Los procesos isotermos se
caracterizan por absorber calor sin modificar la temperatura del sistema, por lo
que Cpoc=> Yy n=1. Note el lector que un proceso isotérmo siempre es
politropico debido a que n es necesariamente constante, cualquier otro proceso
puede tener en general un valor de n que dependa de los parametros de
estado del sistema. Para el caso de los gases ideales la ecuacion de estado es
pV=NKT, el coeficiente de compresibilidad isoterma es x=1/p y la ecuacién
diferencial anterior se resuelve como pV'=constante para un proceso
politrépico genérico.

Experiencia de Joule : equivalente mecanico del calor.

El dibujo adjunto muestra el montaje que
utilizé Joule para investigar la transformaciéon
de energia mecanica: potencial y cinética, en
calor. En la experiencia de Joule esta
transformacion es debida enteramente al
rozamiento y el disefio que muestra el dibujo,
aunque parezca lo contrario, supone un alto
grado de refinamiento para investigar esta
transformacién de energia. El funcionamiento
del mecanismo es simple: el peso de la
derecha cae y hace mover las aspas en de un recipiente cerrado lleno de agua.
Cuando el peso lega a la parte mas baja que le permite la cuerda, aun las
aspas siguen girando (energia cinética) y la inercia de este giro hace que la
cuerda vuelva a enrollarse y haga ascender el peso hasta una posiciéon de
altura maxima, desde donde se repite el proceso. Sin embargo en cada ciclo se
pierde energia por rozamiento y finalmente el sistema acaba parandose con el
peso en la posicion mas baja posible. Si el experimento esta bién disefiado, la
parte mayoritaria del rozamiento se ha producido entre las palas y el agua y en
la zona interna del recipiente, en contacto con el agua. Note el lector la
“delicadeza” del rozamiento del agua contra el recipiente, de modo que a
consecuencia de este rozamiento no se van a producir erosiones aparentes en
las paredes interiores ni en las paletas. El rozamiento hace subir la temperatura
del agua, aumento que registra el termdmetro incorporado. Analizando el agua
en sus estados inicial y final no hay nada que nos informe de si el
calentamiento se ha debido a un contacto con un cuerpo a temperatura
superior 0 a un fendbmeno de rozamiento; el calor,como tal, es en los dos casos




Enrique Cantera del Rio 22 Introduccidn a la Termodinamica

de la misma calidad. De esta forma las leyes fisicas no deben depender de
esta distincion en el origen del calor. Para que podamos decir que, aunque la
energia mecanica se pierda, la energia total se mantiene, debe existir una
relacion directa entre la energia mecanica perdida y el calor generado y Joule
pensé en su momento que esta relacion era simplemente una constante que
denominé equivalente mecanico del calor y que establecia que eran necesarios
4,186 unidades de energia mecanica (posteriormente denominadas Julios en
su honor) para que 1 gramo de agua elevase su temperatura en 1 grado
centigrado (incluyebndo el equivalente calérico en agua de las palas y el
calorimetro). Sin embargo esta constante no es universal y depende de la
temperatura ambiente a la que esté el agua; el experimento no ofrece la misma
medida si el agua esta a 4 , 20 o a 95 grados. Si expresamos la relacion
Julios/caloria en el Sistema internacional tenemos Julios/(gramo x (grado
Celsius)) y vemos que el resultado obtenido es, en realidad, el calor especifico
del agua que varia segun temperatura y presion. Sin embargo, cualquier
cantidad de energia mecanica, eléctrica, quimica... puede ser transformada
integramente y de forma indistinguible en una cantidad pre-determinada de
calor utilizando un dispositivo como el de Joule con solo disponer de agua a
una temperatura y presion inicial convenidas y en cantidad suficiente para que
la temperatura no aumente mucho. Esto basta para establecer que el calor es
una transformacion de la energia mecanica y por tanto el calor es una forma de
energia.

TEOREMA DEL VIRIAL.

Caso de una sola particula

Sea una particula de masa m, afectada por una fuerza F, localizada en la
posicion r(t), con velocidad v(t), energia cinética E; y aceleraciéon a(t) en
nuestro sistema de coordenadas inercial. Definimos la cantidad A como el

producto escalar del impulso mecanico por el vector posicion r(t). La derivada
de A con el tiempo es

A=mver: if:ma.hm;.vzf.hzgc
El promedio temporal de una funcién del tiempo se define por
1T
<f(t)>:?_[f(t)dt
0

Dado que los términos de la primera ecuacion se pueden considerar funciones
del tiempo podemos calcular el promedio temporal correspondiente como

T L T
ljd—Aolt:ljlroromgjl;con
Ty dt Ty T%
Para el término de la izquierda tenemos

1%7dA 1]-dA=A(T)—A(O)
: T
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Encontramos una aplicacién interesante de este resultado en el caso de
particulas como una molécula moviéndose en un fluido o un electrén en un
atomo, molécula o en la capa de conduccion de un metal. Si el sistema en el
que esta incluida esta particula tiene un volumen fijo acotado con limites
independientes del tiempo en nuestra referencia de coordenadas y dicho
sistema esta en equilibrio termodindmico, entonces podemos creer que el valor
de A(t) =mv*r de la particula estara también acotado por unos valores minimo y
maximo absolutos. Es decir, si el sistema permanece en equilibrio un tiempo T
tan grande como queramos, entonces los valores de A(t) no superan unos
limites fijos independientes del tiempo : Amin < A(t) <Amax Y por tanto

(A®)) =

—”I—\

]—Ad j A(T) AQ) _ Av = Arin
o dt T

0

evidentemente si tomamos periodos de tiempo T suficientemente grandes, lo
cual esta justificado por la estabilidad del equilibrio termodinamico, el promedio
anterior es tan pequefio como queramos : nulo; resultando

(Fer)+2(E)=0

La cantidad <F*r> se denomina virial de la particula. Si suponemos que nuestra
particula es un electron y en el origen de nuestro sistema de coordenadas hay
un protén, formando de esta forma un atomo de hidrégeno, el cual es un
sistema que podemos limitar en un volumen de paredes fijas en nuestra
referencia de coordenadas centrada en el proton (aunque no sea una
referencia exactamente inercial), tenemos para nuestro electrén

<F.r>:<_krg.r>:<ep>:<EC>=—§<Ep>

La energia cinética promedio del electron es igual a la mitad de su energia
potencial, en valor absoluto. Podemos obtener el mismo resultado suponiendo
un sistema de dos particulas formadas por el proton y el electron. Con un
desarrollo similar al hecho, llegamos a este resultado

(FPer®+F er’)s2(Er +E2) =0

donde los superindices hacen referencia al protén (p) y al electron (e). Dado
que las fuerzas correspondientes son iguales y de sentido contrario segun la 32
Ley de Newton tenemos, para una fuerza de tipo Coulombiano

(Fo(7 7)) rofee er) -0 (E2 2} =3 (E,)

Note finalmente el lector que estos resultados son aplicables a referencias de
coordenadas en las que el sistema se pueda acotar en un volumen fijo, que no
se mueve ni cambia con el tiempo. Necesariamente el centro de masas del
sistema esta dentro de ese volumen y , si existen dichas paredes limite (reales
o imaginarias) , debe haber también unos limites equivalentes en reposo
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respecto al centro de masas. Por tanto el contexto natural de aplicacion del
teorema del virial es la referencia de coordenadas del centro de masas del
sistema y las paredes que limitan el movimiento deben poderse definir respecto
del centro de masas.

Caso de varias particulas

Para el caso de un sistema con un numero arbitrario de particulas tenemos
A=S Mot o= Y (F e+ 2, )

Las fuerzas F; se pueden distinguir en fuerzas internas (int) procedentes de
otras particulas del mismo sistema y fuerzas externas (ext):

)3 RN N ST Yoe T

Las fuerzas interiores son de accion-reaccion, de modo que dado un par
cualquiera de particulas existen fuerzas iguales y de sentido contrario entre
ellas, aunque no necesariamente en la misma recta geométrica definida por el
par de particulas. Por tanto podemos sumar por pares de particulas esta
componente interna

SR e - YA e, - SR 1)

{ij} {ii}

Finalmente, aplicando la formula del valor medio y en las mismas condiciones
de limitacién de movimientos y equilibrio térmico llegamos a

SR [ RG]

Las fuerzas intermoleculares

Las fuerzas entre moléculas en un gas son de naturaleza electromagnética y
dependen de la distancia entre moléculas y de la distribucién de carga en cada
molécula.

1-Para distancias grandes en relacion al tamafio propio de las moléculas las
fuerzas intermoleculares son de tipo dipolar. Una molécula puede presentar un
momento dipolar intrinseco debido a la distribucion propia de sus atomos, como
es el caso de la molécula de agua. El resultado neto de estos dipolos eléctricos
son unas fuerzas atractivas entre moléculas a grandes distancias que se
conocen en general como fuerzas de Van der Waals.

2-Para distancias comparables al tamafio propio de las moléculas las fuerzas
intermoleculares dependen principalmente de la repulsion entre las capas
electronicas de las moléculas.
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Una representacion sencilla de este tipo de interaccién entre moléculas es el
potencial de Lennard-Jones

-3 (3]

este potencial es la combinacion de uno repulsivo (potencia 12, positivo) y uno
atractivo (potencia 6, negativo). La distancia r,, es un parametro indicativo del
orden de magnitud de distancias en que el efecto atractivo y el repulsivo se
compensan. Si tomamos un potencial del tipo V= kr" , donde la fuerza entre
moléculas serd F = nkr™* (gradiente de V) y r es la distancia entre moléculas,
es decir el modulo del vector ri- r; ; podemos continuar la expresion del virial de
esta forma

AN

o,

SR o) 29 (K1 ] )=

{ij} {ii

r—r‘

para el caso del potencial de Lennard-Jones debemos considerar el potencial
atractivo y el repulsivo, ambos similares al caso anterior, de modo que el
resultado neto para el virial sera de esta forma

et - o{a ()

Si la distancia promedio entre moléculas es mucho mayor que ry, el término
dominante es el de atraccidbn molecular. Si la distancia promedio es del orden o
inferior a ry, el término dominante es el repulsivo. Note el lector que el término
calculado para las fuerzas intermoleculares no es exactamente un sumatorio de
la energia potencial entre moléculas, es decir, no es exactamente la energia
potencial total interna sino una funcion relacionada indirectamente con la
energia potencial total interna. Podemos representar estos resultados de forma
mas clara asi

el g )

donde los superindices rep y atr hacen referencia a las componentes repulsiva
y atractiva de la energia potencial.

El desarrollo hecho supone también que los cambios fisicos (presion,
temperatura,...) que experimenta el gas no provocan una modificacion interna
de las moléculas. Es decir, las fuerzas y choques intermoleculares no suponen
un cambio quimico o en los niveles de energia de los electrones (energia
potencial interna) de las moléculas. Por otro lado también hay que hacer
distinciones en cuanto a la energia cinética que aparece en el teorema del
virial. En el caso de un gas con moléculas complejas, los términos de energia
cinética no solamente deberian representan el movimiento de moléculas
completas (de sus centros de masa), sino también el de los grados de libertad
internos de los distintos atomos en la molécula. También el potencial de
Lennard-Jones deberia incluir los potenciales umbrales correspondientes a
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estos grados de libertad. El caso mas sencillo es el de un gas monoatdmico
gue veremos a continuacion.

ECUACION DE ESTADO Y ECUACION ENERGETICA DE UN GAS

El modelo mecanico mas sencillo para un gas es un conjunto de particulas
iguales que interaccionan entre si y con los limites del recipiente contenedor de
dicho gas. En lo que sigue buscaremos la relacion entre el comportamiento de
estas particulas y propiedades medibles macroscopicamente como la presion y
la temperatura. Tomemos como recipiente un cubo de lado “a” de modo que los
v ejes XYZ de nuestra referencia de
coordenadas coincidan con aristas del cubo
tal como aparece en el dibujo. Estamos
interesados en evaluar el término virial
¢ asociado a las fuerzas externas de la
relacion que hemos encontrado antes

1 —_—
<Z Eei > = ZRZ Foter, > - 6<z 2E iy — ESéﬁ{mﬂ
i i !

al” ~ la fuerza externa se manifiesta en el choque
" de las particulas contra las paredes del cubo
rFe 4 contenedor, paredes que suponemos de
masa lo bastante elevada como para
considerar que practicamente no cambian de posicién por los choques de las
particulas. En nuestra experiencia habitual, el choque de un pequefio objeto
elastico con una pared lleva asociada una fuerza de contacto perpendicular a la
pared. A nivel microscépico la pared no puede considerarse como una
superficie plana sino “grumosa” debido a la estructura atémica. Sin embargo
podemos aceptar que en un numero elevado de choques sobre una pared, la
fuerza promedio que ha ejercido la pared es perpendicular al plano aparente de
la pared segun el punto de vista macroscopico. Por otra parte suponemos que
en el choque no se modifica la estructura electrénica o de enlaces del atomo o
molécula que representa la particula. Con esta aproximacion el virial asociado
a fuerzas externas se anula para choques en el plano OHGE, ya que la fuerza
y el vector posicion de las particulas son perpendiculares. Para el choque de
una particula en la pared opuesta BADC el virial vale

\
=)
!
!
I
!
-
o

Fiext .Fi _ (_Fiext ’010) ° (a, Y, Z) = _Fiexta

Haciendo la suma del virial para las dos superficies estudiadas tenemos

<ZF.€X{'H> = —<ZI: Fiex‘>a; p= <ZI:F:X‘>

a
<ZFf“'n>=—pa3=—pV

donde hemos definido la presién (p) que ejerce el gas sobre las paredes como
la fuerza promedio en el choque de las particulas sobre la pared dividido por el



Enrique Cantera del Rio 27 Introduccidn a la Termodinamica

area de la pared. De forma anéloga los otros dos pares de planos que quedan
contribuyen con la misma cantidad al virial y por tanto tenemos

2
pv = 3 <Z Eei > + <Z 2B by — ESLi{ij}>

{ii

Buscando la similitud formal con la ecuacién de los gases ideales, definimos la
temperatura del gas relacionandola con la energia cinética promedio de las N
particulas del gas en nuestro recipiente

<ZEC-‘>:1 <;Vi2>_1 2 :ng:

—m =—mv
N 2 N 2 ©m

<Z Ec_i> = g NKT

donde suponemos todas las particulas del gas de igual masa y hemos
introducido un pardmetro muy utilizado en estadistica: la media cuadrética, en
este caso de la velocidad de las particulas. El parAmetro k es una constante
que relaciona la Temperatura directamente con la energia cinética promedio de
una particula. El factor 3/2 que hemos utilizado esta relacionado con el principio
de equiparticion de la energia de mecéanica estadistica. El significado necesario
de este factor en nuestro caso es que estamos suponiendo particulas simples
gue no tienen grados internos de movimiento relevantes, es decir, su Unico
movimiento energéticamente relevante corresponde al desplazamiento de un
punto en un espacio de tres dimensiones. Lo mas parecido en la préactica a esto
serian los gases con moléculas monoatomicas como los gases nobles. El
teorema de equiparticibn asigna a cada una de las componentes de la
velocidad de una particula una energia promedio igual y de valor 1/2KkT, lo que
sumado a las tres componentes da una valor 3/2kT. Con estas consideraciones
y para el caso de tres grados de libertad por molécula nuestra ecuacion de
estado tiene este aspecto

PV = NkT+ <{§; 2E sy ES‘LE{ij}>
ij

Considere el lector ahora que efectuamos un aumento en el volumen de
nuestro sistema manteniendo constante la temperatura y el nimero de
particulas. La superficie de las paredes aumenta, pero el nimero promedio de
impactos y su fuerza son los mismos, de modo que podemos predecir también
una bajada de la presion en este proceso. La experiencia nos muestra que el
gas tiende rapidamente a ocupar todo el volumen disponible. Esto significa un
aumento de la distancia promedio entre dos particulas y por tanto la energia
potencial promedio entre particulas sera menor en modulo a medida que
aumentamos el volumen. El peso del término asociado a la energia potencial
en el teorema del virial se va haciendo menor en la férmula anterior si
aumentamos el volumen en las condiciones sefialadas. Si imaginamos nuestro
gas de particulas simples, en un contexto de densidades y presiones
suficientemente bajas, la ecuacion de estado se aproximara mucho a esta
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|pV =NKT ecestadogas ideal|

Deducimos de esto que dos gases distintos que se puedan considerar ideales y
en las mismas condiciones de presion, volumen y temperatura deben tener
también el mismo nimero de particulas (Hipétesis de Avogradro). La expresion
anterior coincide con la de los gases ideales con la adecuada eleccion de k

pV = NKT =nRT :lRT:>k:i
N N

A A

es decir, el valor de k es igual a la constante de los gases ideales R dividida por
el Numero de Avogadro.

En todo caso, la experiencia nos dice que nuestro gas es un sistema con dos
variables de estado independientes que podemos elegir como Temperatura y
Volumen (T,V). Por tanto el término asociado a la energia potencial debe ser
una funcién f(T,V). La expansion de un gas suele afectar a su temperatura,
pero podemos imaginar un proceso isotermo a medida que el volumen del gas
aumenta. Manteniendo constante la temperatura y el nimero de particulas,
resulta que la funcion f(T,V) debe disminuir su peso como hemos visto antes.
De cara al analisis que realizaremos es mas conveniente expresar esta funcion
como f(T,1/V)
pV =NkT+ f(T,V?)

en el entorno de volumenes muy grandes es valida la ley de los gases ideales y
f(T,1/V) se anula. Podemos hacer un desarrollo en serie de la funcion f
respecto del valor V.. y para una temperatura fija T, de modo que tenemos

1 1) 12| (1 1Y
——— |+ = |+
\V V) 2aviE (VY

en el limite en que V.. es tan grande como queramos, para recuperar la ley del
gas ideal debe ser f(T,1/V.)=0 ; con lo que llegamos a la denominada ecuacién
de estado del virial

of

V = NKT + f(T,V. ) +
p TV e

pV = NKT +—A1(T) +—A2(T) +
V 2

Los términos A; dependen de las fuerzas internas entre particulas, pero
debemos decir que dependen indirectamente de la energia potencial total
interna del sistema. Sin embargo podemos decir que el signo algebraico de los
coeficientes A; , en unas condiciones dadas de presion y temperatura, puede
ser positivo o0 negativo, dependiendo de si predominan las interacciones
repulsivas o atractivas entre las moléculas del gas. Aunque no se indica, la
relacion de estos coeficientes con la energia potencial interna supone que los
coeficientes deben depender también del numero de particulas N, como
veremos mas adelante.

La ecuacion de estado del virial introduce términos compensatorios a un
comportamiento proximo al gas ideal. En el otro extremo de esta aproximacion,
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y muy alejado del gas ideal, tenemos un gas a alta densidad, baja temperatura
y baja presion. En este estado las fuerzas intermoleculares atractivas son un
término comparable a la energia cinética de las moléculas y por tanto estas
fuerzas son capaces de mantener la cohesion del sistema de particulas sin
necesidad de una pared. Este es el caso del cambio de fase de gas a liquido.

Ecuacion Energética de un Gas. Variables extensivas e intensivas.

Segun lo expuesto hasta el momento, la energia cinética interna de un gas
ideal esta relacionada con la temperatura. La energia interna total del gas sera
la suma de las energias cinética y potencial:

3 )
u()= <z Eci>+<z E:J?i{ij} - Eggt{ij}> :E NKT + E:argfma
i {iix

Siguiendo el argumento de la seccion previa sobre ecuacion de estado,
imaginamos nuestro gas en V.. y afectado por un proceso isotermo hasta llegar
al estado (T,V); entonces tenemos

B,(T)
vz

U(T,V):%NkT+Bl\5T)+

Considerando un gas con solo tres grados de libertad; es decir, un gas a una
temperatura que no implica la activacion de grados de libertad internos a las
moléculas. Esto es necesario por la propia naturaleza de la serie de Taylor. Los
coeficientes Bi(T) dependen directamente de la energia potencial interna total y
pueden ser, en unas condiciones de presién y temperatura determinadas,
negativos si predominan las fuerzas atractivas entre moléculas o positivos si
predominan los choques o repulsiones entre moléculas. Estos coeficientes son
distintos de los A; que aparecen en la ecuacion de estado del virial para gases,
ya que los A; dependen indirectamente de la energia potencial interna total del
gas. Para una temperatura, y un niamero de particulas dado cada una de ellas
con tres grados de libertad; si aumentamos el volumen y disminuye por tanto la
presién llegamos a la condicion limite de gas ideal

3

asideal — o
g 2

U NKT

Una distincién importante entre las variables fisicas de un sistema en equilibrio
termodinamico es el caracter intensivo/extensivo de las mismas. La presion, la
temperatura o la densidad son variables intensivas por que tienen el mismo
valor en cualquier parte de un sistema en equilibrio termodinamico: la
temperatura de 1 centimetro cubico del sistema es la misma que la de todo el
sistema. El volumen, la energia interna y el nUmero de particulas son variables
extensivas por que su valor depende de la cantidad de materia considerada : la
cantidad de particulas en 1 centimetro cubico no es la cantidad de particulas de
todo el sistema. La energia interna es una variable extensiva y por tanto, para
un sistema en equilibrio termodinamico, la energia interna sera una funcion
aditiva de las variables extensivas (Volumen, numero de particulas,...). Esto
significa que si unimos dos sistemas homogéneos y en equilibrio
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termodinamico, con los mismos pardmetros de estado(presion,
temperatura,volumen...) tendremos otro sistema con el doble de volumen, el
doble de nimero de particulas y el doble de energia interna. Si hacemos esto
para el caso de nuestro gas, para conseguir el doble de energia interna debe
ser

4B,(T) | 8B,(T) .
UTV)=2 (2N)kT+ zv TV

y por tanto los términos Bi varian con el numero de particulas N segun
potencias sucesivas : N?, N*® ...es decir los coeficientes B;.. son en realidad
funciones de la forma B(T N) =N"1 b(7),.... Es evidente que el producto pV
entre presion (intensiva) y volumen (extensiva) es también una variable
extensiva en un sistema termodinamico en equilibrio. Por tanto si doblamos el
volumen de nuestro sistema, pV se duplica y la ecuacién de estado del virial
debe cumplir

_ 2°A() 23A2(T)
p(2vV)=(2N)kKT+ A + )

con lo que los coeficientes del virial también dependen de N en la forma
A(T,N) =N"" a(T).

Finalmente, recordando la mecanica clésica, la ecuacién de estado del gas es
de tipo dinamico, relacionada con la 22 ley de Newton a través del teorema del
virial; incluyendo en un caso general, a parte de la temperatura, términos
dindmicos como presiones, tensiones, intensidades magnéticas y eléctricas,
etc. La ecuacion para U deriva directamente de las energias cinética y
potencial internas. De este modo, analogamente al caso de la mecanica
clasica, estas dos ecuaciones son fisicamente independientes.

Ecuaciones del virial en funcion de la presion y la temperatura

Hemos introducido la ecuacion del virial como una aproximacion en serie
respecto al comportamiento de gas ideal. Inicialmente tomamos un sistema con
un volumen muy grande (V.) que se comportaba practicamente como un gas
ideal. Podemos aplicar la misma aproximacion pero respecto a un entorno de
- ; bajas presiones en que también sea
S e # valido el comportamiento de gas ideal.
2 | En este caso obtenemos las siguientes
B "< aproximaciones
'

pV = NKT+C,(T,N)p+C,(T,N)p? +.....

U(T,V):gNkn D,(T,N)p+D,(T,N)p..

l la condicion de variable extensiva hace

gue los coeficientes C; y D; dependan en
J este caso linealmente del namero de
*  particulas N. Imagine el lector que
llevamos un gas por un proceso a temperatura constante (isotermo) hasta
presiones extremadamente bajas. Podemos representar el proceso en una
gréfica con la magnitud pV en el eje de ordenadas y p en el eje de abscisas. Si

o 25 50 75 100 25 150 75 200 225 25
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hacemos la parcial con la presion de la ecuacién de estado del virial y tomamos
el limite de presiones muy bajas tenemos

fim p__oa%/) =C,(T,N)

T

y por tanto el coeficiente C; del virial se puede obtener a partir de la pendiente
a bajas presiones de cada isoterma representada en las coordenadas pV-p; lo
que se conoce como diagrama de Amagat. La imagen anterior representa el
diagrama de Amagat para el diéxido de carbono (CO5) .

Por otro lado, la experiencia ensefia que existe una temperatura propia de cada
gas para la que el coeficiente C; se anula. El signo de C; es distinto por encima
que por debajo de esta temperatura que se denomina temperatura de Boyle.
Fisicamente esta situacion se caracteriza por que la ecuacion de estado del
gas se comporta de forma muy proxima a la ecuacion de estado del gas ideal.
Sin embargo no hay razones para suponer el mismo comportamiento en el
caso de la ecuacion energética del gas. Los restantes coeficientes C,,Cs...
resultan ser relevantes, segun la experiencia, solamente a temperaturas muy
superiores o inferiores a la de Boyle. En el diagrama de Amagat la isoterma de
Boyle se representa mediante una linea marcadamente horizontal en un rango
de presiones notablemente grande. En el caso del CO, la temperatura de Boyle
es de 714.8 K y la isoterma correspondiente en el diagrama de Amagat es
horizontal hasta aproximadamente 40 atmdsferas de presion. En el diagrama
de Amagat de la imagen anterior no aparece la isoterma correspondiente a la
temperatura de Boyle de 714.8 K, pero vemos que las isotermas tienden a ser
mas horizontales a medida que la temperatura aumenta. El arco punteado
grande va uniendo puntos de las isotermas en que la derivada parcial (dpV/op)t
=0.

La ecuacién de estado de gases de Van der Waals

Partiendo de la ecuacidén del virial desarrollada en potencias del volumen,
podemos hacer una aproximacion lineal para el término A;(T,N)

A(T,N)=N?*kbT-a)

donde k es la constante de Boltzman, N el niumero de moléculas y b,a son
valores positivos. Las unidades de A; son (Julios x volumen) y podemos
suponer que A; esta en relacion proporcional a la energia potencial interna del
sistema. Supuesto esto, la interpretacion propuesta de la expresion anterior es
esta: para temperaturas muy bajas (T=0) las moléculas del gas apenas se
mueven y la energia potencial se reduce a un valor proporcional a —N%a/V
debido a las fuerzas de Van der Waals. Para un volumen fijo de gas, si la
temperatura aumenta, entonces la energia cinética promedio también aumenta
y con ella aumentan también el nimero medio de choques entre moléculas en
un periodo fijo de tiempo; esto hace que, para un volumen fijo de gas, la
energia potencial interna aumente y sea ‘menos negativa”. La ecuacion del
virial queda entonces asi
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2 2
pV:NkT+w+ ..... S peNa :NkT(l+Nb)
v v v

si consideramos una situacion en que el volumen del gas sea relativamente
grande de modo que Nb << V, la ecuacién anterior resulta ser una
aproximacion de la ecuacion de estado de Van der Waals

2 2
(p+ ':‘/f‘}/ = NkTVYNb :(p+ ':'/f}(v—Nb): NKT

La ecuacion obtenida es muy similar a la de los gases ideales salvo unos
términos correctivos que afectan a la presion y al volumen. Resulta que estos
términos admiten una interpretacion fisica clara.

Note el lector en este punto que para que podamos hablar de Temperatura la
distancia entre moléculas no debe ser fija, sino que debe ser variable y admitir
un valor promedio; de lo contrario estamos hablando de un solido rigido con
cada molécula inmavil respecto al resto. Una situacion similar al sélido rigido
es la que suponemos en el caso de una temperatura nula : las moléculas estan
en contacto unas con otras y no hay margen para la modificacion de distancias
entre moléculas. Sin embargo aunque la temperatura sea nula el sistema
todavia ocupa un volumen geométrico. Segun Van der Waals el coeficiente b
tiene en cuenta esta situaciéon, de modo que el volumen que aparece en la
ecuacion de estado no debe ser el volumen geométrico, sino el volumen
‘térmico” en el que las moléculas pueden efectivamente variar sus distancias
relativas. De este modo “b” es una medida del volumen promedio excluido por
una molécula y V-Nb es el volumen térmico neto disponible en el que las
moléculas pueden efectivamente variar sus distancias relativas.

Por otra parte, la existencia de las fuerzas intermoleculares hace que un gas
presente medidas de presidn menores que las que corresponderian para los
mismos parametros de temperatura, volumen y nimero de particulas en un gas
ideal. Las moléculas cerca de las paredes del recipiente, a punto de chocar con
las moléculas de la pared, se ven repelidas por las moléculas cercanas a la
pared y atraidas por las moléculas del interior de modo que el impacto de las
primeras con la pared ejerce una fuerza menor en relacion al caso del gas
ideal. El factor “a” tiene en cuenta esto y compensa este defecto de presion.

EXPERIENCIAS RELEVANTES CON GASES REALES
Termodinamica casera
Empecemos primero por las experiencias mas asequibles.

Probablemente el lector haya experimentado con una bomba de aire para inflar
las ruedas de la bicicleta. Si se tapona la salida de aire y comprimimos el
émbolo vemos que el aire deja un estrecho margen antes de parecer como
incompresible. En este punto, si aumentamos todo lo que podamos la fuerza de
compresion, el volumen del gas practicamente no se modifica. En el lenguaje
de la ecuacion de estado del gas ideal tenemos un aumento significativo de la
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presién y una disminucion relativamente mucho menor del volumen; en
consecuencia la compresion del gas debe producir un aumento de la
temperatura segun la ecuacion de estado. Por la misma razén, si enfriamos un
volumen fijo de gas su presion disminuye y es mas facil comprimirlo.

Los aparatos de calefaccidon se suelen colocar en la pared debajo de las
ventanas. De este modo al ascender el aire caliente cerca del radiador
desciende la columna de aire frio cerca de la ventana. Esto hace que la
corriente de aire caliente se dirija hacia el interior de la habitacion.

Es posible que el lector o algun conocido haya dejado unas cervezas a enfriar
en el congelador del frigorifico. Si se hace con el tiempo adecuado para que la
cerveza no se congele, en principio no hay problema de que se rompa el
botellin de vidrio; ya que la congelacién del agua supone un aumento de
volumen. Pero al abrir el botellin lo que tenemos es una expansion libre del gas
carbonico de la cerveza, lo que supone una bajada brusca de temperatura de la
cerveza que puede provocar su congelacion y la ruptura del botellin de vidrio.

Expansion libre adiabatica de un gas

La imagen representa dos bombonas unidas por
un tubo con una valvula. La bombona de la
izquierda contiene gas y en la de la derecha se ha
hecho el vacio, de modo que podemos suponer
qgue la presion alli es nula. Cuando se abre la
valvula la diferencia de presiones hace que el gas
pase a la bombona vacia y en poco tiempo se llega a una nueva situacion de
equilibrio. En el transitorio se crearan corrientes, remolinos, variaciones de
presion y de temperatura. En concreto habra friccion interna en el gas y
también entre las corrientes de gas y las paredes del recipiente. Esto generara
internamente calor. Como estamos interesados en el comportamiento del gas,
necesitamos que el recipiente absorba una cantidad de calor despreciable en
este proceso, es decir, necesitamos que el recipiente tenga una capacidad
calorifica mucho menor que el gas y sea lo mas reflectante posible al calor, de
modo que el proceso completo sea adiabatico y no haya transferencia de calor
entre el gas (el conjunto de las particulas de gas) y lo que no es gas; el
exterior : Q=0. Por otra parte, suponemos el recipiente unido rigidamente a la
tierra. De este modo podemos ver que el proceso seguido por el gas no
provoca el desplazamiento de ningun objeto externo de modo que el gas no ha
realizado un trabajo externo W=0. Por tanto, si partimos de un estado inicial en
equilibrio (p1,v1) se llega a un estado final en equilibrio (p2,v2) y el primer
principio prescribe

U(p, Vo) -U(p, ) =Q-W =0

Entre los estados de equilibrio tenemos un proceso transitorio que no es
representable en un sistema de ejes presion-volumen debido a los gradientes
de presion en el gas. Sin embargo el concepto de trabajo producido por un
sistema esta relacionado con el desplazamiento de cuerpos externos y todavia
es aplicable. Aunque el proceso no sea cuasiestatico con equilibrio externo y
por tanto no podemos asociar el trabajo generado por el sistema al area
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correspondiente de la grafica del proceso, el calor absorbido y el trabajo
realizado por el sistema son conceptos que debemos utilizar para cumplimentar
el primer principio termodindmico. Si consideramos la aproximacion de gas
ideal, cuya energia interna es funcion exclusiva de la temperatura, deducimos
que la temperatura del gas es la misma en los estados de equilibrio inicial y
final. Pero esto, que es aproximadamente cierto para gases a bajas presiones,
no es lo que la experiencia muestra. En cambio, en las condiciones
experimentales de presion y temperatura habituales, se observa para muchos
gases reales una disminucién de la temperatura en el proceso de expansion
libre; disminucion mayor o menor dependiendo del gas y los estados inicial y
final. Tomando incrementos en la ecuacién energética derivada del virial para
un gas con tres grados de libertad tenemos

2 Vl

UM V) -U (T, = 0= S KT, —m{Blv(Tz)— Bl“l’}

Note el lector que en nuestro proceso el numero de particulas N es constante y
el volumen aumenta, con lo que la distancia media entre particulas disminuye.
Si consideramos que la contribucion relevante a la energia potencial interna
son las fuerzas atractivas entre moléculas distintas, entonces un aumento de la
distancia media supone que la energia potencial interna del gas aumenta, pero
manteniendo un valor numérico negativo. El cambio en la energia potencial
interna afecta directamente al término corrector Bi(T)/V de la ecuacion
energética, de modo que este término, siendo negativo como la energia
potencial en el margen de nuestra aproximacién, “resta menos” en el estado
final que en el estado inicial; lo que hace que el término entre corchetes de la
ecuacion anterior sea positivo. Para anular la variaciéon de energia interna, el
incremento de temperaturas debe ser negativo y por tanto la temperatura final
debe ser inferior a la temperatura inicial : T, < T; ; de acuerdo con la
experiencia. Sin embargo veremos que existen condiciones fisicas de los gases
en los que el término dominante en la energia potencial es el repulsivo y una
expansiéon adiabatica conduce a un aumento de la temperatura.

Efecto Joule-Thomson

Puede que el lector haya tenido que elegir entre ponerse una camisa de
algodoén o una de tergal. La fibra de algodoén tiene capacidad de transpiracion,
es decir, permite en cierta medida el paso del vapor generado por el sudor de
nuestro cuerpo. El efecto Joule-Thomson utiliza esta propiedad de algunas
fibras. EI montaje experimental es el indicado en el
: ! dibujo. Se trata de un tubo aislado térmicamente del
P, v
=R

exterior y con dos émbolos. En el centro hay una
pared rigida e inmévil de un material poroso, como
el algodoén, que permita el paso de las moléculas del
gas correspondiente. El paso de estas moléculas se
I I realiza por canales microscoépicos en el material de
|:\/ PV E la pared porosa. En este paso el gas va a estar

—— sometido a una considerable friccion con las fibras
microscopicas de algodon. Debido a esto, si
aplicamos una presion constante P;en el émbolo izquierdo, el gas empezara a

L ] f
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llegar al otro lado de la pared a una presion P; distinta de P;. La diferencia de
presiones se compensa con la friccion interna en las fibras de algodon vy el
proceso transcurre muy lentamente: en equilibrio externo. Dependiendo de la
presion en el émbolo izquierdo y el grosor del tapdn obtenemos la presion
correspondiente en el émbolo de la derecha, que siempre sera menor debido a
la friccion (P < P;). Ademés se constata también un aumento del volumen
ocupado por el gas; comportamiento que serd justificado en la seccion sobre
potenciales termodinamicos y condiciones de estabilidad de un gas. El
fenomeno se puede considerar similar al caso de la expansion libre adiabatica
de un gas, pero el presente montaje experimental permite variar las
condiciones de presidén y temperatura en un rango mas amplio y llegar a la
conclusidn de que existen condiciones en que la temperatura del gas disminuye
en el proceso y condiciones en las que esta temperatura aumenta.

Siguiendo el primer principio en este caso, el gas que ha atravesado la pared
habra experimentado una variacién de energia interna que debe equivaler al
calor exterior absorbido menos el trabajo exterior realizado por dicho gas.
Tanto las paredes del tubo como la pared interna de fibra de algodén son
malos conductores del calor, de modo que el gas no intercambia calor externo
y el resultado energético de la friccion entre el gas y las fibras de algodon se
almacena como energia interna del gas. Por tanto

U(pe,Vi)=-U(p; Vi) =-W =~(pV; - pV;) =
U(pe.Ve)+peVe =U(p;, Vi) + pV,

donde el trabajo se realiza a presion constante en contacto con los pistones
donde a la izquierda de la pared hay disminucion de volumen del gas y a la
derecha aumento; lo cual justifica los signos. Por otro lado, el gas tampoco
interacciona en términos de trabajo con la pared de fibra de algodon. Dicha
pared no experimenta desplazamientos ni cambio de estructura interna en el
proceso; por ejemplo, debido al proceso no aparecen fibras de algodon
desprendidas por el gas en el émbolo derecho. La magnitud H=U+pV, Entalpia,
es también una funcion de estado como la energia interna y tiene relevancia en
muchos procesos termodinamicos. Sabemos que los estados inicial y final de
un elemento de gas tienen la misma entalpia, pero no podemos suponerlo esto
de los estados intermedios mientras el elemento de gas circula por la pared
porosa. Si nos situamos en el contexto mas sencillo y consideramos que los
cambios de presion y de temperatura del gas entre los estados inicial y final del
proceso son tan pequefios como queramos, entonces podemos aplicar el
calculo diferencial a nuestro elemento de gas utilizando como variables
independientes temperatura y presion de esta forma:

0=dH =dU + pdVv +Vdp=ﬂ dT+Q dp+ p[é’\/ dT+ﬂ dp]+Vdp
arl,  opl, arl,  apl
v +pa—v +V
:g _ op | op|;
s ul v

aT |, ot |,
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Note el lector que hemos utilizado una derivada implicita para
H(p,T)=constante. El coeficiente uy es la relacion entre la variacion de
temperatura y la variacion de presion de nuestro elemento de gas al pasar la
pared porosa y es un valor que describe el comportamiento de cada gas en
este proceso. Aplicando el primer principio y la definicion de H, vemos que el
numerador de u esta relacionado con la entalpia (o el calor) de un proceso a
temperatura constante y el denominador con una capacidad calorifica a presion
constante de modo que podemos expresar el resultado de dos formas

T _1[5U LoV J__laH
— +p—| +V C,| g 0 C, 0
__(apT papT J_ p pT pT p pT
SVI RNV B B AV
6Tp 6Tp T
C

p

La derivada parcial de pV que aparece aqui se ha introducido también en la
seccién anterior sobre la temperatura de Boyle. Avanzaremos mas en este
problema del efecto Joule-Thompson después de ver el segundo principio de la
termodinamica; sin embargo todavia podemos obtener algunas conclusiones
calculando las variaciones, a temperatura constante, de las ecuaciones de
estado y energética para gases que hemos visto

U(T,V)=§NkT+Lm+ ...... :ﬁ =—l;r)ﬂ
2 v opl,  V? o op
vk A V] A
op|; Ve opl;
p=AO+BMVE  AM+B(T)
cVv?  opl CV

La presencia de los coeficientes A;,B; nos indica que este fendmeno estd mas
alla de la aproximacion de gas ideal. El término A;+B; depende de la energia
potencial interna de gas, aunque como hemos visto no se trata de una
dependencia directa. Si el gas que atraviesa la pared porosa disminuye tanto
Su presion como su temperatura, entonces el coeficiente y debe ser positivo.
Dado que C, es un valor siempre positivo y que el coeficiente de compresion
isoterma x es un valor siempre negativo, como vera el lector en la seccién
siguiente sobre las isotermas de Andrews, tenemos que A;+B; debe ser un
valor negativo; lo cual podemos interpretar como la existencia de una energia
potencial interna de caracter mayoritariamente atractivo entre moléculas. Al
pasar por la pared porosa y aumentar de volumen, la energia potencial interna
(negativa) aumenta al aumentar la distancia media entre moléculas. Este
cambio de energia estd compensado por el trabajo externo (piVs - piVi) Y
conduce a una disminucion de la energia cinética de las moléculas, y por tanto
una disminucion de la temperatura del sistema. En el contexto del sistema
solar, esto es analogo a realizar un trabajo sobre Mercurio para llevarlo a la
orbita de la Tierra : acabarad con una mayor energia potencial y una menor
velocidad.

Si el gas disminuye su presion pero aumenta su temperatura el coeficiente y
debe ser negativo y por tanto Ai+B;debe ser positivo, lo que indica la existencia
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de una energia potencial interna mayoritariamente positiva

S (repulsiva), es decir asociada a choques o interacciones a

distancias comparables con el tamafio de la molécula. En este

e caso el gas también aumenta de volumen _aI pasar por la

pared porosa y por tanto su energia potencial total interna,

siendo positiva, disminuye. En este caso esto significa que el

namero medio de choques entre moléculas, en un periodo fijo

Hidrégeno de tiempo, disminuye y por tanto las moléculas se ven menos

e frenadas por choques, lo que supone un aumento de su

’ ® e energia cinética promedio y por tanto una aumento de la

temperatura del sistema; si bien es cierto que en la practica las modificaciones

de temperatura suelen ser de décimas de grado centigrado. Dependiendo de

las condiciones fisicas de presion y temperatura, todos los gases pueden

comportarse segun una energia potencial total interna positiva donde

predomine la repulsibn entre moléculas o negativa donde predomine la

atraccion entre moléculas. Por ejemplo las nubes o la niebla son esencialmente

vapor de agua a una temperatura baja que hace que predomine la atraccién

entre sus moléculas. Para cada gas existen unas condiciones de presion y

temperatura denominadas puntos de inversion que marca la frontera entre

estos dos comportamientos en un mismo gas. La imagen anterior representa la
curva de puntos de inversion para distintos gases.

Nitrogeno

Isotermas de Andrews

La licuacion de gases fue investigada en detalle por Thomas Andrews en 1863.
Thomas invent6 un aparato capaz de generar presiones sobre un gas de una

—— — intensidad hasta 200 veces superiores a
,(iommf gas la presién atmosférica. La figura muestra
una seccion del aparato.

Glass
capillary

/lllhra )

Test gas
==

Mercury Dos tubos capilares iguales muy finos y
resistentes sellados en su extremo
superior salen verticalmente de una
carcasa de acero (Steel case). La zona
superior de uno de los tubos contiene el

gas gue queremos estudiar. Este gas

Steel case_|

Water ___ ﬁ{

Screws

de mercurio, representado en color

J esta atrapado por una seccion contigua

negro. La zona superior del otro tubo
contiene aire seco u otro gas que verifiqgue con suficiente aproximacion la ley
de los gases ideales y sera utilizado como referencia en el experimento. El
mercurio de cada tubo se mantiene estable en la posicién que indica la figura
debido a la presion del agua contenida en el interior de la carcasa de acero y
también mantiene los gases secos, aislados del agua.

Cada tubo capilar estd en su propio bafio térmico (no representado en el
dibujo) que estabiliza la temperatura de cada tubo. El bafio del gas de
referencia esta a temperatura ambiente y el bafio del gas de estudio esta a una
temperatura que puede ser controlada. Ambos tubos capilares deben tener la
misma forma, altura y diametro para una comparacién rapida del volumen que
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ocupa el gas en ellos por medio de la altura de gas (en milimetros) en el tubo
correspondiente. Establecemos una temperatura fija de referencia para el bafio
térmico del gas de estudio y vamos incrementando paso a paso la presion
apretando los tornillos. En cada paso la compresion producira en general un
cambio en la temperatura de los gases con lo cual habra una transferencia de
calor entre los gases y sus respectivos bafios hasta que se igualen las
temperaturas. En este transitorio las longitudes de las columnas de gas
variaran, pero una vez alcanzado el equilibrio térmico se mantienen estables y
podemos medir los volimenes correspondientes de los dos gases. Puesto que
el gas de referencia (aire seco) obedece la ley de los gases ideales (ley de
Boyle), su presidén puede ser calculada a partir de su volumen de la relacion
pV=poVo, donde p,V son la presion y el volumen del gas de referencia en
cualquier momento y po,Vo es la presion y volumen del gas de referencia en
condiciones normales (presion atmosférica y temperatura ambiente). Puesto
que el gas de estudio esta a la misma presion que el gas de referencia, en
cada paso podemos obtener la presion y el volumen del gas de estudio. De
esta forma podemos obtener , para una temperatura dada, diferentes medidas
de presion y volumen para una masa determinada del gas en estudio.
A La figura muestra los resultados de
esta experiencia para CO, como gas
de estudio, en una gréfica de ejes
Critical point presién/volumen donde cada curva
Critical isotherm es una isoterma que representa los
estados de compresion de un gas a
S una temperatura constante. Existe
19C  lempersure) | UNA temperatura critica, por encima
31°C de la cual el gas no puede estar

Pressure/10° Pa

Liquid/"’
only h

sod i/ A

Z1°C _
Saimliapons \ Volume nunca en estado liquido. La curva

and liquid Unsaturated vapour isoterma critica es la isoterma
‘ T correspondiente a la temperatura
critica. Dado que un proceso es una curva arbitraria en el diagrama p-V,
cualquier proceso que se desarrolle por encima de la isoterma critica no puede
producir la licuacién del gas, independientemente de la presion a que esté
sometido el gas. La tangente a esta curva isoterma critica es horizontal en el
diagrama p-V en un anico punto, denominado punto critico. Las isotermas de
temperatura inferior a la critica son ellas mismas horizontales en un rango
acotado de volumenes como se puede ver en la imagen entre los puntos C y B.
En este rango la presion y temperatura son constantes y el estado fisico es una
combinaciéon de liquido (gas licuado) y vapor (gas saturado), en equilibrio
termodinamico. Este es el comportamiento habitual de los cambios de fase y
este comportamiento esta asociado en el diagrama p-V a la campana dibujada
a trazo discontinuo llamada curva de saturacion. El volumen de la grafica en
este caso corresponde al volumen total suma de vapor y liquido. Para procesos
por debajo de la isoterma critica la temperatura es siempre menor que la critica
y para estos procesos hablaremos de vapor ,significando que puede ser
licuado. Para procesos a temperatura superior a la isoterma critica hablaremos
de gas, significando que no puede ser licuado.

Considere la isoterma que pasa por los puntos ABCD. En A el estado del gas
se denomina vapor insaturado ya que no hay liquido presente. Si reducimos el
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volumen, la isoterma nos lleva al punto B. En B el vapor esta en su limite de
saturacion, de modo que una disminucion de volumen provoca la licuacion del
vapor saturado. La cantidad de liquido va en aumento a medida que vamos de
B a C. La presion del liquido mas el vapor saturado se mantiene constante en
el proceso de licuacién entre B 'y C. En C ha desaparecido el gas y solo hay
liquido. En este proceso de disminucion de volumen a presion y temperatura
constantes (dentro de la campana de saturacion) el vapor se ha transformado
en liquido y el sistema habra emitido el correspondiente calor latente de cambio
de estado. Si fuese al revés, es decir, un aumento de volumen con disminucion
de liquido y aumento de vapor, el sistema habra absorbido el correspondiente
calor latente de cambio de estado.

Desde el punto C, una disminucion adicional del volumen es dificil de conseguir
en estas circunstancias ya que la gran mayoria de los liquidos son
practicamente incompresibles. Esto hace que en el tramo CD aumente
drasticamente la presion para una infima disminucién de volumen, lo que hace
que la pendiente de la isoterma sea practicamente vertical en esta zona
exclusivamente liquida. El resto de isotermas por debajo de la critica se
comportan como la que hemos visto : cada una tiene una seccion de vapor
insaturado, otra seccion de liquido + vapor saturado y otra seccién de liquido
exclusivamente. Las isotermas por encima del punto critico no pueden licuar el
gas y por tanto estas isotermas no contienen ningun tramo horizontal en el
diagrama p-V; y en el limite de tramos muy pequefios, tampoco ninguna
tangente horizontal que suponga una derivada nula : (dp/oV)r=0. Por tanto, por
continuidad, esta derivada debe mantener su signo algebrdico en toda la
isoterma.

Partiendo de un estado arbitrario del gas por encima de la isoterma critica,
siempre podemos seguir un proceso que produzca la licuacion del gas si
atravesamos en algin momento la isoterma critica. Podemos pasar esta
frontera de dos formas:

1-De modo que lleguemos al interior de la curva de saturacion asociada al
cambio de estado con intercambio de calor latente. En este caso el vapor pasa
progresivamente liquido a medida disminuimos el volumen, manteniéndose
constantes la presion y la temperatura. En este proceso el sistema intercambia
con el exterior un calor latente asociado al cambio de estado.

2-De modo que no pasamos por la curva de saturacion. En este caso, a medida
gue comprimimos, el gas va disminuyendo progresivamente de volumen y de
temperatura y gradualmente se va pareciendo cada vez mas a un liquido. Este
no es un proceso “natural” ya que la compresion de un gas supone
naturalmente un aumento en su temperatura; de modo que debe ser el
resultado de una composicién de varios procesos. Una solucion ampliamente
utilizada es el sistema Linde-Hamson; que hace uso del efecto Joule-Thomson.
Una vez pasada la isoterma critica es todo el sistema simultdneamente el que
pasa a liquido, aunque su situacion inmediatamente previa era practicamente
indistinguible. Se ha producido un cambio de estado pero no de una forma
abrupta, como cuando hierve 0 se congela el agua en nuestra comun
experiencia. El paso de la isoterma critica no supone el intercambio de ningun
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calor latente en este proceso. Esta es la forma en que se almacena el gas
butano en una bombona.

El comportamiento general que se ha descrito sobre licuacion de gases tiene
validez general para los gases conocidos, aungue el punto critico de cada gas
tendra unos valores de presion, volumen y temperatura especificos. A la vista
del diagrama de isotermas podemos establecer la regla general (dp/oV)r <= 0.
El coeficiente de compresion isoterma x es proporcional a la inversa de este
valor, y por tanto x debe ser un valor siempre negativo para un gas en equilibrio
termodinamico. El valor nulo de la derivada anterior es aplicable solo al caso de
las isotermas horizontales y punto critico dentro de la curva de saturacion; en
esta zona de saturacion las isotermas verifican
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Probablemente Andrews en su momento no lo supiese, pero ahora sabemos
que los procesos de condensacién o evaporacidon son favorecidos por
elementos de nucleacion como pueden ser motas de polvo invisibles a la vista
o incluso radiacion ionizante. La formacion de nubes depende de la existencia
de estos centros de nucleacién. La presencia inadvertida de estos agentes
proporcion6é a Andrews sus resultados, pero en los laboratorios actuales se
pueden controlar mas estas condiciones y llegar a anular estos agentes de
nucleacion, lo que nos permite observar los estados metastables, como
veremos mas adelante.

Presiones parciales y condensacion. La maquina de vapor.

El aire es una mezcla de gases formada por distintos tipos de moléculas
guimicas entre los que destacan Nitrogeno, Oxigeno y vapor de agua.
Podemos plantear la ecuacion de estado del virial para la mezcla de gases de
esta forma
pV=(2Nij{kT+a1(r)+azg)+... PV, =V/N; N=YN,
i Vm i

m

donde N; es el nUmero de particulas que corresponde a cada gas en la mezcla
Y Vi €s el volumen promedio por particula de aire; una valor igual para todas las
particulas de la mezcla. El equilibrio termodindmico exige la misma temperatura
T en toda la mezcla, de forma similar a cuando mezclamos dos liquidos
diferentes en un calorimetro. Por tanto la energia cinética promedio de
cualquier molécula de la mezcla es la misma; aunque la masa y estructura de
las moléculas de cada gas sean diferentes. Reordenando la expresion anterior

tenemos
p=[zi\\|/[kT+a1v(T)+azvg)+...D=Zpi Dp = N, {kT +a,lv(l')+azgl')+.l

i p =—t
i m m I \Y m Vm

y por tanto la presion total de la mezcla resulta ser la suma de presiones
parciales pjasociadas a cada componente quimico del aire cuyo valor podemos
calcular si sabemos la composicion molar del aire. Note el lector que la presién
parcial, tal como se ha definido y como cabria esperar, es una magnitud
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intensiva que depende de la composicion de la mezcla, no de la cantidad total
de gas mezclado. La presion parcial de un componente quimico en una mezcla
gaseosa es la presion fisica que dicho componente quimico ejerce sobre las
paredes del recipiente contenedor. Los términos a; representan un promedio
anico de las interacciones entre moléculas , sean de la misma o distinta
especie. En la aproximacion de gas ideal los coeficientes a son nulos y
tenemos que la presion parcial de un componente es la misma que si el gas
solo constase de ese componente a la misma temperatura.

Un fendbmeno habitual en nuestra experiencia fisica es la condensacion del
vapor de agua. Se denomina humedad del aire a la cantidad de vapor de agua
que contiene un volumen determinado de aire. El punto o temperatura de rocio
es la temperatura mas baja, supuestas una presion y humedad determinadas, a
la que puede estar una masa de aire sin que se produzca agua por saturacion
(condensacién). En el punto de rocio, la presién parcial de vapor de agua es
igual a la presion de vapor de saturacion; es decir, estariamos dentro de la
curva de saturacion del diagrama de Andrews para el vapor de agua. Tomemos
una masa de aire limitada por paredes moviles. Si enfriamos esta masa
manteniendo la presion atmosférica disminuira el volumen. En este proceso, las
presiones parciales de todos los gases se mantienen iguales y por tanto la
presion parcial de vapor de agua se mantiene constante. Si marcamos este
valor de presién como una recta horizontal en el diagrama p-V de Andrews y
esta recta pasa por la curva de saturacion, entonces la isoterma
correspondiente dentro de la curva de saturacion nos dara la temperatura del
punto de rocio. Al disminuir la temperatura de la mezcla y por tanto el volumen
nos vamos acercando mas a la curva de saturacion cuya frontera es el punto
de rocio. Si seguimos enfriando desde el punto de rocio aparecera agua en
estado liquido. Este es el fendbmeno de la condensacion que sucede al alcanzar
el punto de rocio y que necesita también de objetos de nucleacién sobre los
que se acumule el agua: polvo, hojas de las plantas, paredes, superficies
frias...Una vez conseguida agua liquida, esta ya no se vaporiza facilmente, ya
gue ahora esta actuando toda la presion externa sobre el agua licuada, lo que
dificulta que escapen moléculas de agua en forma de vapor.

La condensacién del vapor de agua, supone un cambio de composicion
guimica en el aire y una pérdida de presion. Las
primeras maquinas de vapor hicieron uso de este
efecto fisico. La maquina de vapor de Newcomen
estd compuesta de una caldera con agua A,
situada debajo del cilindro B. Esta caldera produce
grandes cantidades de vapor a muy baja presion
(presion parcial) :0.07 a 0.14 bar; (1 atmésfera =
1,01 bar). La accion de la maquina se transmite a
una palanca cuyo apoyo fijo estd en el punto E.
Colgado del extremo D de la palanca hay un pistén
P que puede moverse arriba y abajo en el cilindro
B. La parte superior del cilindro, por encima del
pistobn, estd abierta a la atmésfera. La parte

inferior del cilindro esta cerrada, excepto por
pequefias tuberias de servicio entre las que esta la
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de admision de vapor que conecta el cilindro a la caldera (V). El piston esta
rodeado por un sello mévil con el cilindro en forma de anillo de cuero o goma.
Dado que se trataba de objetos hechos a mano, la circunferencia del cilindro no
era muy exacta y en el funcionamiento habitual de la maquina siempre
quedaba agua condensada en la parte superior del piston. En la parte superior
del edificio de la maquina hay un tanque de agua fria C. Este tanque
proporciona agua fria a presion al cilindro al caer por una tuberia vertical a
través de de una valvula V.

El objetivo de la maquina es hacer funcionar una bomba de
extraccion de agua, similar a la bomba de mano del dibujo
adjunto pero de mayor capacidad, bomba que crea un
efecto de succién con la accion de la palanca, lo que eleva
el agua de un pozo. En la maquina de Newcomen, el
equipamiento de la bomba es mas pesado que el piston, de
modo que la palanca en reposo esta en una posicion
inclinada hacia la bomba de agua. Cuando la valvula V se
abre, el vapor sale de la caldera llenando el espacio del
cilindro por debajo del piston. En la mezcla con el aire el
vapor pierde temperatura. Entonces la valvula V se cierra y
se abre brevemente la valvula de inyeccion de agua fria V.
Esta valvula esta disefiada para que el agua fria entre en el cilindro en forma
de spray o aerosol de muy pequefas gotitas. Sobre estas gotitas repartidas por
todo el cilindro se produce una rapida condensacion del vapor debido a la
presion parcial de vapor de agua y a la baja temperatura del agua inyectada. La
condensacion provoca una disminucién del nimero de particulas de gas en el
cilindro y consecuentemente una disminucion de la presion total dentro del
cilindro respecto de la atmosférica (vacio parcial). Dado que en la parte
superior del piston actia una presion mayor, la presion atmosférica, el piston es
forzado a moverse hacia abajo haciendo funcionar la bomba de agua en el otro
extremo de la palanca. Antes de llegar al fondo del cilindro, se vuelve a abrir la
valvula V de admision de vapor, por la que también se evacua el agua
condensada hacia la caldera donde vuelve a calentarse. También se abre una
valvula adicional, no presentada en el dibujo, que abre el cilindro a la atmésfera
igualando su presién con la atmosférica. Mientras tanto, el peso de la bomba
de agua inclina la palanca a su posicion inicial después de haber realizado
cierto trabajo de extracciéon de agua. A partir de aqui la maquina puede realizar
una serie ilimitada de ciclos en cada uno de los cuales se realiza un
determinado trabajo extrayendo agua en la bomba de la izquierda. El control de
la apertura y cierre de las valvulas de la maquina de Newcomen era
inicialmente un trabajo manual, pero posteriormente se introdujeron sistemas
automaticos que aprovechaban el movimiento de la palanca para el control de
las valvulas.

Inicialmente la maquina de Newcomen se utilizo para el drenaje de agua en
explotaciones mineras, un problema que llegd a hacer inviables muchas de
ellas debido a la profundidad alcanzada.

El principal problema de la maquina de Newcomen es su ineficiencia
energética. Después de que el cilindro y el pistdbn son enfriados en el proceso
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de condensacion para crear el vacio parcial, las paredes de los dos estan lo
bastante frias para condensar parte del vapor que se recibe en el siguiente
ciclo. Esto significa que una considerable cantidad de combustible se utiliza
solo para re-calentar cilindro y piston hasta una temperatura de operacion en
que el vapor pueda llenar el cilindro efectivamente. Como las pérdidas de calor
estan relacionadas con la superficie del cilindro+piston, mientras que el trabajo
atil estd relacionado con su volumen, un aumento en el tamafio de las
magquinas supone una mejora de la eficiencia de la maquina de Newcomen.

En 1765 Watt concibié la idea de incorporar una camara de condensacién o
condensador separada a la maquina de Newcomen. Esto consiste en incluir un
pequefio cilindro adicional conectado con el cilindro principal. En el disefio
original de Watt la inyeccion

Pump (not shown) _\_ 9 :

Hot feed water
delivery to boiler ~_

Plug rod —

de agua fria se realiza
exclusivamente en el cilindro
de condensacién. Dado que
los dos cilindros estan
conectados, la condensacion
se produce sin pérdida
significativa de calor en el
cilindro principal. El
v paesrae co_ndensador se mantien_e_ frio,
~~ steam end of eyl mientras que el cilindro
— principal, que es donde se
p—— produce el trabajo fisico,
i permanece caliente. Cuando

;‘y"ymm“"f el pistdbn alcanza la parte

superior del cilindro principal,
la valvula de aporte de vapor
se cierra y la valvula de paso
al condensador se abre. En
. este momento la presion de la
Vacuum  Condenser camara es inferior a la del
punp piston  por efecto de una

Hotwell CoM water tank

pequefia bomba de succion
afiadida (vacuum pump). Esta diferencia de presiones crea una corriente inicial
de gas hacia la cdmara de condensacién, donde la aplicacién del chorro de
agua fria provoca la condensacion del vapor y la consiguiente disminucion de
presion que hace que el pistén baje, impulsando a su vez el resto del vapor
hacia la camara de condensacion.

Una mejora posterior del sistema de condensacion fue prescindir del chorro de
agua fria consiguiendo la condensacion al mantener frio el propio cilindro del
condensador sumergiéndolo en un tanque de agua fria. En cada ciclo de la
maquina el agua condensada caliente es también evacuada y enviada al
llamado “depdsito calido” de modo que el cilindro se mantuviese lo mas frio
posible para facilitar la condensacion. Esta evacuacion se lleva a cabo por
medio de una pequefia bomba de succién incorporada y accionada por la
propia palanca de la maquina. Esta bomba es también la causante de la
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diferencia de presién entre el condensador y el cilindro de la que hemos
hablado.

En suma el objetivo principal del disefio de Watt es conseguir que el cilindro
opere a una temperatura y el condensador a otra temperatura; ambas estables
en todo el ciclo de la maquina. De este modo no hay que re-calentar o re-
enfriar la maquina en cada ciclo y el uso de la energia procedente del
combustible es mas eficaz. La siguiente mejora de Watt respecto al disefio de
Newcomen fue incrementar la potencia del aparato sellando la parte superior
del cilindro y desviando vapor a baja presion a la parte superior del pistén, lo
gue supone que la diferencia de presiones entre la parte superior e inferior del
cilindro aumenta y la maquina tiene un mejor rendimiento. Este vapor no se
condensa ya que la temperatura del cilindro principal permanece constante.
También hacer el cilindro de doble pared hueca contribuye a mantener su
temperatura constante. Desarrollos posteriores introdujeron el uso de vapor a
alta presion, lo que supuso un aumento en la potencia desarrollada por la
maquina de vapor , ya que produce trabajo también en la fase de admision de
vapor. Esto se aplicé fundamentalmente al transporte por ferrocarril.

Calor y densidad de un fluido. El globo aerostatico.

Un globo aerostatico es basicamente una bolsa que
puede ser llenada con algun tipo de gas. Si la
densidad del gas de la bolsa es menor que la
densidad atmosférica, entonces el principio de
Arquimedes nos dice que el aire exterior ejercera un
empuje hacia arriba sobre la bolsa proporcional al
peso del aire desalojado. Dependiendo del volumen
de la bolsa, esto puede ser suficiente para elevar
una carga adicional ligada a la bolsa. Una forma de
llenar la bolsa con gas de baja densidad consiste en calentar el propio aire
atmosférico por medio de un quemador, como puede verse en la imagen. Al
calentar el aire este se dilata en el interior de la bolsa y, dado que el volumen
maximo de la bolsa es fijo, la densidad del aire dentro de la bolsa debe
disminuir. El aire del interior del globo y el del exterior estan a la misma presién
atmosférica, ya que no existe una corriente de aire a través de la boca del
globo (de ahi el adjetivo aerostatico) y por tanto el calor absorbido es a presion
constante. El caso es diferente al hinchado de un neumético, donde si hay un
aumento de la presion. A medida que el globo se enfria disminuyen el volumen
y el empuje ascendente de la atmésfera sobre el globo. Calentando de nuevo el
aire el volumen del globo y el empuje ascendente aumentan.

El caso del globo aerostatico ilustra claramente el efecto del calor sobre fluidos
como el aire o el agua. El calor provoca la dilatacion de estos fluidos y un
cambio en su densidad. Como consecuencia aparecen corrientes en estos
fluidos relacionadas con el principio de Arquimedes. La corriente del golfo es
un ejemplo a gran escala de este comportamiento. Podemos ver al Caribe y el
golfo de México como una gran “bolsa de agua”. El calor del sol se absorbe
rapidamente en las aguas superficiales lo que provoca una dilatacion. Esta
dilatacion provoca la corriente del golfo que, pasando por el estrecho de Florida
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llega hasta latitudes tan altas como Escocia en Europa. En estas zonas la
corriente pierde calor y es una de las razones del clima relativamente benigno
de Escocia. La pérdida de calor de la corriente significa un aumento de la
densidad del agua al enfriarse. Sin embargo esto no significa que la corriente
quede cortada. Por el contrario, el aumento de densidad hace que la corriente
pase al fondo oceanico y se dirija por esta via hacia zonas ecuatoriales mas
calidas. Esto conforma una corriente cerrada que distribuye calor entre zonas
calientes y zonas frias del planeta y es un auténtico regulador térmico del que
depende la habitabilidad del norte de Europa. Los cambios de densidad del
agua son un factor clave en el mantenimiento de estas corrientes oceanicas;
pero la densidad del agua también depende del contenido de sal del agua. Las
aguas del Atlantico norte pierden calor por efecto de los vientos y la
evaporacion. Esto produce un aumento en la densidad del agua lo suficiente
como para hundirse en el fondo oceéanico. Pero el proceso de calentamiento
global genera agua sin sal procedente de deshielo, y existe la posibilidad de
una disminucién de la salinidad en el Atlantico norte por el rapido deshielo en
Groenlandia. Esta disminucion de la salinidad supone una disminucién en la
densidad del agua y un riesgo para el mantenimiento de las corrientes
oceanicas.

Enfriamiento por gravedad.

La brisa marina es una corriente de aire que se establece entre la tierra y el
mar en las zonas costeras. La causa de la brisa es el distinto comportamiento
térmico de la tierra y el mar frente a la energia solar. Por el dia la temperatura
de la tierra es superior a la del mar, lo que impulsa hacia arriba el aire en
contacto con la tierra y el aire marino viene a reemplazar este “hueco’,
estableciéndose una corriente de aire desde el mar hacia tierra. El aire marino,
con un alto grado de humedad, al llegar a tierra puede encontrarse con un
obstaculo como la ladera de una montafia. Este obstaculo hace que el aire
marino gane en altura e incluso salga impulsada hacia arriba muy por encima
de la montafia. EI aumento de la energia potencial del aire implica una
disminucién de su energia cinética, y esto es valido para cada molécula de aire.
De modo que la energia cinética de las moléculas, y por tanto la temperatura
del aire, disminuye. Este enfriamiento del aire puede provocar la condensacion
del vapor de agua y la formacién de nubes. Por la noche el comportamiento
térmico de la tierra 'y el mar es el inverso al del dia y la temperatura del mar es
superior a la de la tierra; lo cual invierte el sentido de la brisa que ahora es de
la tierra al mar. En algin momento de las 24 horas del dia se produce un
equilibrio térmico entre la tierra y el mar de modo que la brisa queda anulada.

LA ECUACION DE VAN DER WAALS Y LOS GASES REALES
La ecuacion de estado de Van der Waals (VDW) puede ofrecer algunas
predicciones correspondientes con fenbmenos de los que ya hemos hablado

antes y que estan mas all4 del comportamiento de los gases ideales.

Temperatura de Boyle
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Si asumimos que la temperatura de Boyle de un gas es siempre notablemente
superior a su temperatura critica la aproximacion pertinente para un gas
alejado de la zona de saturacién es nb<<V, lo que nos lleva directamente a la
aproximacion virial de la ecuacién VDW

2
pV=NkT+w+....

si derivamos esta expresion respecto de la presion a temperatura constante

tenemos
opV| _ N?(kbT —a)av

op | V2 67pT

a la temperatura de Boyle la ecuacion de estado de los gases ideales pV=NKT
es una buena aproximacién, con lo que podemos calcular el coeficiente
piezotérmico y continuar la expresion anterior como

opV| _ N2(kbT —a) NKT _ N*(kbT —a)
op |, V2 p’ NKT

La derivada parcial representa la pendiente de la isoterma correspondiente a la
temperatura T en el diagrama de Amagat. El primer coeficiente C; del virial
corresponde con el limite cuando la presion tiende a cero de la derivada parcial

2 —
&) —tim,_, Y[ _N(kbT-a)
op NkT

T

De esta forma la ecuacion ofrece un valor para el primer coeficiente C; del
virial. En la temperatura de Boyle debe anularse dicho coeficiente con lo que la
ecuacion VDW predice una temperatura de Boyle Tg de valor

donde k es la constante de Boltzmann.

Saturacion y Punto Critico.

F . e La ecuacion de VDW se pugdg expresar
< Ay | COmO una ecuacion cubica en la
= i .
3 : CURVA DE ANDREWS variable volumen. Para un mol de gas
£ | ISOTERMA tenemos (v = volumen molar, Nao =
é | CE VAN CER WAALS ,
£ ' namero de Avogadro)

1

|
o pea pv® =N, (pb+kT)v? +aN?v—N3ab =0
L (x® +X2+  gpx+ 5=0)

I

l R

i P Si se representa esta ecuacion al modo

» del diagrama de isotermas de Andrews

173 v (VOL. REDUCDO) X .
se obtienen isotermas como las
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representadas en la imagen.

Centraremos nuestra atencion ahora en la zona de condensacion del diagrama
anterior. Si fijamos un valor para la presion y la temperatura, tal como ocurre en
el caso de una isoterma de Andrews en la zona de saturacion, la ecuacion
cubica anterior tiene tres soluciones para la variable volumen que dependen del
discriminante de la ecuacion cubica; en nuestro caso

A:N,i[18p(pb—kT)a2b—4(pb—RT)3ab+(pb—RT)2a2—4pa3—27p2a2b2]
(A=18afys—45°5 + B2 4% —day® - 21a°5%)
Si el discriminante es A > 0, entonces la ecuacion cubica tiene 3 soluciones
reales. En al imagen anterior vemos la isoterma (B) correspondiente a la
ecuacion VDW. La curva B tiene 3 valores posibles de volumen una vez fijado
el valor de presién p* convenientemente: los puntos 1,3 y 5.Vemos también que
existe un margen de presiones para esta misma isoterma en que la ecuacion
cubica admite 3 soluciones reales y una zona exterior en la que esto ya no es
posible. Si la temperatura de la isoterma VDW aumenta, llega un momento en
que se pierde la ondulacion que permite la existencia de las 3 soluciones
reales; de modo que la zona en que esto ocurre es un rango acotado de bajas
temperaturas y presiones. La region
P del diagrama de isotermas VDW en
1 que esto ocurre corresponde
€ aproximadamente a la zona
Py a Vb/- < delimitada por la curva de saturacion
en el diagrama de Andrews, donde
se produce la condensacion vy
cambio de estado de los gases
reales. En el caso experimental del
0 1 2 3 X .

A V Vg diagrama de Andrews las isotermas
no hacen una ondulacion en la zona
de saturacién, sino que mantienen una presién constante; sin embargo existe
una regla empirica para obtener, a partir de la isoterma VDW, la isoterma de
Andrews correspondiente. Segun esta regla, atribuida a Maxwell, el valor de
presion de saturacion Pv correspondiente a una isoterma VDW dentro de la
zona de saturacidén es aquella para la que el area, relativa a la ordenada Pv,
subtendida por las dos ondas en un diagrama p-V es igual y de signo contrario.
Por tanto, utilizando la regla de Maxwell podemos delimitar aproximadamente

la zona de saturacién en el diagrama P-V a partir de las isotermas VDW.

En el caso limite de la isoterma critica, las tres soluciones de la ecuacion
cubica son todas iguales y esta ecuacion se puede representar de dos formas

pv® =N, (pb+kT)v? +aN2v—N3ab=0

Pe (V_Vc)3 = pCVS _3pchV2 +3pCVcZV— pCVS =0

igualando los coeficientes de las potencias correspondientes de v tenemos una
prediccién sobre la presién, temperatura y volumen de un gas en el punto
critico en funcién de los parametrosay b :
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8a a
Vo =3Nb T.=——; p. =
¢ 0 e T o P T e

note el lector que, en el punto critico, el volumen del sistema es del orden del
volumen total de sus moléculas, como corresponde a una zona de saturacion o
licuacion del gas. De este modo si aumentamos la presion significativamente
en la fase liquida, el término v-Nab de la ecuacion VDW no puede variar
significativamente ya que el volumen esta cercano a su limite inferior y
aproximadamente es v ~ Nab. Esta situacion describe cualitativamente la
incompresibilidad de los liquidos.

El lector puede comprobar que las mismas relaciones anteriores se encuentran
con las condiciones
op
EY

_o%p

! 2
Y

2
:0;[p+ NAZaJ(v— N,b)=RT
T v

La primera condicion indica que el coeficiente de compresibilidad isoterma se
hace infinito en el punto critico. Esta alta compresibilidad cerca del punto critico
da lugar a grandes fluctuaciones de densidad que pueden causar la dispersién
de un haz de luz que atraviese el sistema perdiéndose la transparencia del gas,
fendbmeno denominado opalescencia critica.

Definiendo los valores reducidos (subindice r) de presion, volumen molar y
temperatura en relacién con los correspondientes del punto critico podemos
eliminar los parametros a,b de la ecuacion VDW y tenemos

8a a
V=V,V, =V, 3N,b; T =TT, =T,m; P=pPP:= prﬁ

3 1 8_ .
pr+? Vr_g :§Tr'

El resultado es una version de la ecuacién de estado que no depende del gas
concreto, sino que es formalmente vélida para cualquier gas. Segun la
ecuacion anterior, dos gases distintos con los mismos valores de presion y
temperatura reducida deben tener el mismo volumen molar reducido. Esta
afirmacién se conoce como ley de los estados correspondientes y se considera
de validez general en el sentido de que es un requisito que debe ser cumplido
por cualquier ecuacion de estado que sea aplicable a varios gases, no solo la
de Van der Waals.

Saturacion y Estados Metastables

Podemos apreciar en el dibujo de la
isoterma (B) de Van Der Waals la
CURVADE ANDREWS existencia de los puntos 2 y 4 en los que
7R la tangente en el diagrama p-V es
horizontal : (dp/dV)t=0 . Estos puntos
forman una curva interior a la curva de
saturacion con el punto critico como
anico punto comun entre las dos curvas.

LINEA ESPINODAL
—

ISOTERMA
DE VAN CER WAALS

PRES. REDUCIOA T

°
B

1

I

o
ZONAS METASTABLES

-

73 v (VOL. REDUCDO)
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Podemos encontrar la ecuaciéon de la curva interior facilmente:

NKT  NZa )
Voo vz VPW
2
2 pt+— 2
op NKT +2N a_ V; +2N a:0:>

N V-Nf VE T V-Nb  V®
b- Nza[l_Zij
v? v

En la zona situada entre la curva de saturacion y la curva que hemos calculado,
denominada curva de metastabilidad, la experiencia muestra que el sistema
puede comportarse de forma inesperada si no hay centros de nucleacion que
favorezcan la condensacion o agentes que favorezcan la evaporacién. Por
ejemplo, es posible que nuestro gas entre desde el punto 5 a la zona de
saturacion, pero se mantenga integramente como gas, sin condensar en parte,
hasta llegar al punto 4; de modo que tenemos un gas a una temperatura mas
baja de lo esperado segun el diagrama de Andrews: gas sub-enfriado.
Igualmente el liquido existente en el punto 1 puede entrar en la zona de
saturacion y llegar hasta 2 manteniéndose completamente liquido, sin
evaporarse en parte; de modo que tenemos un liquido a una temperatura
superior a lo esperado en el diagrama de Andrews : liquido sobre-calentado.
Estos estados se denominan metastables y solo pueden existir entre la curva
de saturacion y la de metastabilidad, que corresponde a la zona sombreada del
dibujo. En esta zona es aun posible que nuestro sistema se presente
integramente como vapor o como liquido, pero un avance hacia el interior de la
zona de saturacién exige que el sistema se divida en parte vapor y parte
liguida, aun sin la existencia de centros de nucleacion.

La existencia de los estados metastables termina con el inicio de la
vaporizacién o licuacién correspondiente y este cambio es un fenémeno
brusco. Basta para ello la existencia de un germen de la fase estable o el paso
de una particula ionizante. En este fenbmeno estan basados los dispositivos
utilizados para el estudio de las trayectorias de las particulas cargadas que se
producen por radioactividad natural o artificial o como consecuencia de
reacciones nucleares. En la camara de burbujas una particula ionizante que
atraviesa un liquido sobre-calentado (propano o hidrégeno normalmente) hace
cesar el estado de metastabilidad y provoca la ebullicibn a lo largo de su
trayectoria. Las burbujas de vapor asi formadas adquieren el espesor suficiente
para ser fotografiadas.

Note el lector que las transiciones VDW 1-2 y 4-5 cumplen aun la condicion
(9p/aV)1<0 mientras que el tramo VDW 4-2 no puede cumplirlo y de hecho el
paso entre estas dos regiones no se observa experimentalmente como un
proceso continuo, sino como un salto brusco discontinuo en el que la derivada
parcial (dp/oV)r no esta definida. De este modo la condicion (op/dV)r < 0 se
considera una condicion de estabilidad termodinamica, lo cual también puede
ser demostrado matematicamente en el contexto del andlisis de estabilidad de
un gas.
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SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA.

A principios del siglo XIX era evidente la importancia de las maquinas de vapor,
a tal punto que el disefio de algunas era considerado secreto de estado y
objeto de espionaje industrial. Sin embargo, aunque parezca extrafio, se sabia
muy poco de los principios fisicos aplicables al disefio de estas maquinas. En el
panorama cientifico la corriente principal sobre los fenébmenos térmicos era la
calorimetria (caldrico) aplicada al estudio del comportamiento de gases y
reacciones quimicas. En este contexto el fisico francés Sadi Carnot logré
abstraer los elementos relevantes en el funcionamiento de las maquinas
térmicas y llegar a unas conclusiones generales sobre el problema de la
produccion de trabajo a partir de calor. Las conclusiones de Carnot no
dependen del disefio de una maquina especifica o si utiliza vapor de agua u
otra sustancia para producir trabajo; ahora podemos decir que las conclusiones
de Carnot mejoran nuestro conocimiento macroscopico sobre la naturaleza
fisica de la Energia, el Trabajo y el Calor.

En la introduccién se ha visto que la idea de que el gradiente de temperaturas
es un mecanismo fisico similar a la diferencia de potencial eléctrico o a la
diferencia de presiones. En el caso eléctrico la diferencia de potencial genera
una corriente eléctrica medible con el amperimetro y en el caso de la diferencia
de presiones genera una corriente de fluido que puede ser directamente
observable. Por analogia, en el caso de la diferencia de temperaturas
pensamos en una corriente calorifica.

Tanto en el caso eléctrico como en el caso mecanico, las diferencias de
potencial y de presion llevan asociados de forma natural procesos de
igualacion en que los sistemas fisicos, si no hay otras influencias externas,
tienden a homogeneizar presiones y potenciales. Esta tendencia natural se
puede aprovechar para extraer del sistema fisico correspondiente un trabajo
mecanico util, como elevar un peso en el campo gravitatorio. La diferencia de
potencial puede mover un motor eléctrico y la diferencia de presion puede
mover una corriente de aire que impulse las aspas de un molino. De la propia
existencia de las maquinas térmicas es evidente que se puede producir trabajo
a partir del calor, y en la linea que seguimos parece que este trabajo debe
depender de la corriente de calor entre dos focos a distinta temperatura. Si el
calor se considera una sustancia fisica, el cal6rico, entonces debe ser posible
gue esa sustancia mueva, por presion u otra fuerza, algun tipo de objeto fisico
para realizar trabajo. Sin embargo veremos que podemos llegar a conclusiones
necesarias sin tener que suponer nada sobre la fuerza entre el cal6rico y los
objetos fisicos.

A la vista del funcionamiento de la maquina de vapor de Watt se puede
concebir que el trabajo es generado por un uUnico sistema fisico que es
calentado en la caldera y enfriado en el condensador en repetidos ciclos. En
efecto podemos considerar un conjunto de moléculas de agua gque se calientan
en la caldera, pasan a ser vapor y llegan al cilindro. Estas mismas moléculas se
enfrian en el condensador y pasan a ser otra vez agua liquida que la propia
maquina hace retornar a la caldera para repetir un nuevo ciclo. En el proceso
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se ha generado el trabajo correspondiente. Los aspectos relevantes de este
proceso son:

1-Un sistema fisico absorbe calor en la caldera y pasa al cilindro.

2-El mismo sistema cede calor en el condensador y provoca una depresion en
el cilindro que provoca el movimiento del piston generando el trabajo
correspondiente.

El funcionamiento ciclico de la maquina exige que nuestro conjunto de
moléculas llegue en el mismo estado al inicio de cada ciclo. Desde la
perspectiva de inicios del XIX se entiende que el calérico absorbido en una fase
del ciclo debe ser cedido en el resto de las fases para que dicho conjunto de
moléculas llegue en las mismas condiciones en cada inicio de ciclo. En una
perspectiva moderna no hablamos de calérico como una sustancia, sino como
una forma de energia sometida al principio de conservacion de la energia. En
cualquier caso advertimos en el funcionamiento ciclico de las maquinas
térmicas un proceso en que se transfiere calor entre un foco caliente y otro frio,
tanto si pensamos en una sustancia o en una forma de energia.

En tiempos de Carnot se empezaban a utilizar maquinas de vapor a alta
presion. Estas maquinas mantienen el disefio de Watt de cilindro y
condensador salvo que la entrada de vapor al cilindro en la fase de admisién
también mueve el pistdon por expansion del vapor a alta presion en el cilindro
generando trabajo adicional; lo que aumenta la potencia, el trabajo realizado
por unidad de tiempo de la maquina de vapor. En todo caso estas maquinas
también funcionan ciclicamente con transferencia de calor entre un foco
caliente y uno frio. En este contexto Carnot llega a la conclusién de que un
sistema fisico que funcione ciclicamente y genere un trabajo util a partir del
calor necesita pasar por un salto térmico. En palabras del propio Carnot : “Alli
donde exista una diferencia de temperatura, en todo lugar donde se pueda
reestablecer el equilibrio del caldrico, es fisicamente posible dar lugar a la
produccion de potencia motriz.”. Actualmente en vez de “reestablecer el
equilibrio del calérico” hablamos de la tendencia natural de los sistemas fisicos
al equilibrio termodinamico. Si los focos estan en contacto fisico se trata del
proceso espontaneo de igualacion de temperaturas que vimos en la
introduccién. Si los focos estan separados podemos utilizar una maquina
térmica que produzca un trabajo Gtil en el proceso de transferir calor del foco
caliente al frio.

La maquinay el teorema de Carnot.

Vamos a abstraer el funcionamiento de una maquina térmica utilizando los
siguientes componentes:

A-Un foco caliente a temperatura T1 y un foco frio a temperatura T2 sin
contacto térmico directo. Estos focos disponen de una capacidad calorifica
“‘ilimitada” a efectos practicos, de modo que no modifican apreciablemente su
temperatura en los intercambios calGricos a que seran sometidos.
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B-Un “foco mecanico” que sera el sistema mecanico externo que reciba el
trabajo realizado por la maquina térmica y que esta caracterizado por un valor
de la presion externa.

C-Un cilindro con un piston movil perfectamente ajustado. El material de
cilindro y piston intercambian una cantidad de calor despreciable en el proceso.
D-Una cantidad de gas que llena el cilindro anterior. Este gas realiza el
intercambio de calor y trabajo con el exterior.

Con estos componentes, el funcionamiento de la maquina es el siguiente

1-Partiendo de un estado inicial de volumen V1, el gas del cilindro se calienta
por contacto con el foco caliente. Debido a esto el gas aumenta su temperatura
y presion de modo que puede expandirse hasta el volumen V2 y desplazar la
presion externa, realizando el trabajo correspondiente.

2-Cuando el gas llega al volumen V2>V1 eliminamos el contacto con el foco
caliente y aislamos el cilindro de modo que no absorba ni pierda calor.
Asumimos que la presion externa es todavia menor que la del gas y por tanto el
gas continua su expansion. En este proceso, adiabatico, la temperatura del gas
y su presion disminuyen progresivamente, de modo que llegard un momento en
que la temperatura del gas sea igual a T2, la temperatura del foco frio, y el
volumen serd V3>V2. En este momento paramos la expansion modificando la
presion externa a conveniencia.

3-Se elimina el aislamiento térmico del cilindro y se pone en contacto con el
foco frio. A continuacion el foco mecanico externo comprime el gas elevando
ligeramente su temperatura por encima de la del foco frio (T2) y por tanto
provocando la transferencia de calor desde el gas al foco frio. Esta compresion
finaliza al llegar el gas al volumen V4 <V3 y una temperatura T2

4-De nuevo se aisla adiabaticamente el cilindro y el foco mecanico externo
sigue comprimiendo el gas hasta llegar al volumen V1 < V4 y a la temperatura
inicial del gas al inicio del paso 1. Para que esto sea posible el estado inicial del
gas en el paso 1y el estado final del gas en el paso 4 deben poder conectarse
por medio de una curva adiabatica; esto determina el punto en que debe parar
la compresién en el paso 3.

La maquina descrita realizard un trabajo neto sobre el foco mecénico externo.
Esto es asi porque en las fases de expansion el gas esta en promedio a mayor
temperatura, y por tanto mayor presion, que en las fases de compresion;
siendo las variaciones correspondientes de volumen iguales y de signo
opuesto. ¢Como debemos disefiar esta maquina de forma que alcance el
rendimiento maximo posible? Dado que en todo salto térmico es fisicamente
posible generar trabajo mecanico util resulta que en las transferencias de calor
de esta maquina con los dos focos la temperatura del gas y la del foco deben
ser iguales. De lo contrario estariamos perdiendo la posibilidad de generar
trabajo adicional. Por la misma razon la temperatura interna del gas debe ser
homogénea y no puede haber zonas a mayor temperatura que otras. Esto
puede ocurrir por rozamiento entre el gas y el cilindro. Por tanto el gas debe
evolucionar cercano al equilibrio termodinamico en todo el ciclo de modo que
los rozamientos, que siempre son una pérdida de trabajo util, puedan ser
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despreciables. En suma, para obtener el maximo trabajo Gtil la temperatura de
la maquina y la de los focos debe ser la misma en los intercambios caloricos y
la evoluciébn general del proceso es cuasiestatica con equilibrio externo;
incluyendo esta vez equilibrio externo de presiones y temperaturas.

En rigor, si cilindro y foco estan en contacto a la misma temperatura estamos
en una situacion de equilibrio térmico y no hay transferencia de calor. Sin
embargo podemos realizar una expansion o compresion controlada del gas por
medio del pistén del cilindro. Si comprimimos la reaccion natural del gas es

aumentar su temperatura por encima de la
- del foco, con lo que provocamos una
transferencia controlada de calor desde el
gas al foco. Si expandimos la reaccion

S expansio sotérmica (TQ) natural del gas es disminuir su
g temperatura por debajo de la del foco, con
= expansio adiabatica |0 que provocamos una transferencia
£ l controlada de calor desde el foco al gas.
; compr isotérmica (TF) 3 En principio podemos controlar las

expansiones y compresiones de modo que
la diferencia de temperaturas entre el foco
y el gas tenga el signo adecuado y sea tan pequefia como queramos. En el
limite los procesos de intercambio de calor se realizan con el foco y el gas a la
misma temperatura, y dado que la temperatura del foco no varia, el gas
intercambia calor en un proceso isotermo cuasiestatico a la temperatura del
foco correspondiente. Los otros tramos del proceso corresponden a procesos
adiabaticos cuasiestaticos. De ambos tipos de procesos ya hablamos al
abordar el primer principio.

v

El funcionamiento descrito es una abstraccion idealizada pero que no viola
ninguna de las leyes fisicas conocidas y corresponde al maximo rendimiento
posible de la méaquina de Carnot. La maquina de Carnot de maximo
rendimiento tiene una propiedad de enorme relevancia : su funcionamiento es
reversible. Si en vez de dejar que el gas se expanda controladamente cuando
la maquina esta en contacto con el foco caliente, provocamos una compresion
que eleva, tan poco como queramos, la presion del foco mecanico externo,
entonces el calor se transfiere del gas al foco caliente. De la misma forma el
gas puede absorber calor del foco frio. De este modo la maquina puede
funcionar al revés, transfiriendo calor de un foco frio a uno caliente;
consumiendo la cantidad correspondiente de trabajo. Dado que el trabajo
corresponde al area del ciclo en el diagrama p-V, tenemos que el trabajo del
proceso directo es igual y de signo contrario que el trabajo del proceso inverso.
Las cantidades de calor correspondientes también verifican este cambio de
signo, ya que se pueden calcular a través del cambio de energia interna y del
trabajo realizado en los procesos isotermos.

Enunciclo AU =0=Qy -Qr -W =0=Qy —Qr =W =W,2 + W, W5+ W)
Paso directo1-2: AU =Qf -W* = Qf =AU +W? =Q,
Pasoinverso 2-1:Q; = AU +W; = —AU; -W;* = —Qf =-Q,
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Hemos descrito el funcionamiento de una maquina de Carnot de rendimiento
maximo. Imaginemos dos maquinas de Carnot iguales, funcionando entre los
mismos focos térmicos, con el mismo niumero de moles de gas pero con dos
gases diferentes. Por ejemplo los gases puede seguir la ecuacion de estado de
Van der Waals, pero uno con parametros (a,b) y el otro con parametros
diferentes (a’,b’) en el dominio de funcionamiento de las maquinas. En un ciclo
dado y para una misma cantidad de calor Qo absorbida del foco caliente,
¢habra una maquina que produzca mas trabajo que otra?

En el primer dibujo adjunto vemos las dos maquinas en funcionamiento normal.
La maquina de maximo rendimiento (RM) genera una mayor cantidad de
trabajo para una misma cantidad de calor absorbido : W, >W; y cede una
menor cantidad de calor al foco frio qm<qg. En el segundo dibujo ponemos en
funcionamiento inverso la maquina que no da el maximo rendimiento. Por tanto,
1 para un ciclo de las dos maquinas, podemos tomar de
RM el trabajo W y hacer funcionar la otra maquina al
revés. Como resultado tendremos que el foco Tc habra
cedido tanto calor como absorbe manteniendo su
temperatura, de modo que su estado fisico no cambia.
El foco Tf pierde una cantidad neta de calor de valor g-
Om Y hay un excedente de trabajo W*= W,,-W. De
modo que el funcionamiento neto del sistema equivale
| a lo representado en el tercer dibujo: una maquina
resultante de funcionamiento ciclico que absorbe el
calor g- qrm de un unico foco y produce el trabajo W*.

Qo

<

AU resuitante = AUy + AU oy =0= [QO —0Urm _Wrm]+[_Q0 +q+W]:q_qrm_(Wrm _W):O

¢ Tiene sentido Fisico este resultado? Sabemos que los
procesos de rozamiento pueden transformar
integramente el trabajo en calor. Las experiencias de
Joule muestran claramente este aspecto. Podemos
imaginar nuestros focos térmicos habilitados con un
dispositivo capaz de aceptar trabajo y transformarlo

w* integramente en calor que se incorpora al foco, y esto

_ _ resulta fisicamente indistinguible del caso en que el

e ! calor sea transmitido por contacto con otro cuerpo. Por

Tf T tanto, el resultado encontrado nos pone en disposicion

de transformar el trabajo W* en calor sobre un foco a
una temperatura T superior a la del foco Tf. En un ciclo de esta maquina, el
unico cambio fisico que podemos constatar es el paso de calor de un foco frio a
uno caliente. A medida que el nimero de ciclos aumenta, y no hay limitacion de
principio en esto, cada vez mas calor pasa del foco frio al caliente; siendo este
el unico cambio fisico detectable al final de cada ciclo. No conocemos ningun
fendbmeno natural en el que, espontaneamente y sin otra ayuda, el calor pase
de zonas de menor a zonas de mayor temperatura, aumentando espontaneay
progresivamente en el tiempo esta diferencia. Lo mismo para el caso de
corrientes de aire de zonas de menor a zonas de mayor presion, aumentando
la diferencia de presion espontaneamente. Lo mismo para el caso de corrientes
eléctricas de zonas de menor potencial a zonas de mayor potencial,
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aumentando la diferencia de potencial espontdneamente. El lector puede
pensar que el hecho de que estos fendmenos no estén en nuestra experiencia
fisica no significa que no puedan ocurrir. Sin embargo el gran numero de
ejemplos en contra aconseja pensar que existe una buena razén para que esto
no sea asi, de modo que debemos aceptar que el resultado obtenido para la
maquina combinada es fisicamente absurdo y la hipétesis de partida debe
considerarse falsa. Por tanto nuestra conclusion es la siguiente: El rendimiento
de una maquina de Carnot funcionando entre dos focos determinados es
siempre el mismo independientemente del gas que utilicemos.

Calculo del rendimiento de la maquina de Carnot

Dado que el rendimiento de esta maquina es independiente del gas utilizado
podemos tomar como referencia un gas ideal. Dado que conocemos tanto la
ecuacion de estado como la ecuacion energética podremos calcular el valor del
rendimiento. Por definicion, el rendimiento n es la relacion entre el trabajo
producido y el calor absorbido del foco caliente en un ciclo de la maquina, por
tanto (T, se refiere al foco caliente y T; al foco frio)

AU =0=Qp +Qy -W
_ W :QTc+QTf _1+QTC

o T o Qn

por tanto para calcular el rendimiento basta con calcular el calor intercambiado
con los focos en las fases isotermas del ciclo. Dado que la energia interna de
un gas ideal solo depende de la temperatura, en un proceso isotermo no puede
variar, de modo que el calor y el trabajo son iguales : AU=0 = Q-W — Q=W.

El trabajo asociado a un proceso isotermo cuasiestatico en un gas ideal es

B B
W:jpdv =jMdV _NKTIn| Ve
Vv Vv

A A A

y por tanto, dado que V4 < V3

T, In[V“J T; In[V3J
n=1+ Qe Vo) 1o Va

Qre T.In Ve T.In Va
Vl Vl

note ahora el lector que los estados del gas (Tc,V1) y (Tf,V4) estan conectados
por una curva de proceso adiabatico en el diagrama p-V anterior y
analogamente los estados (Tc,V2) y (Tf,V3). Aplicando la ecuacion de las
adiabéticas de un gas ideal tenemos

pv” :cte:>NV£W =cte =TV’ " =cte'

Vi _ Ve

TV =TV TV =TV s
c'l fYa c¥2 Y3 V4 V1

y por tanto el rendimiento es
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o T ToT
T T,

c

Segun el teorema de Carnot este rendimiento es méaximo cuando las
temperaturas del gas y de los focos son las mismas en los tramos isotermos

foco foco
T,fo0 T
_c f .1 _ 7 foco . _ 7 foco
Trex = T foco ’TC _Tc ) Tf _Tf
c

y cualquier maquina de Carnot sea cual sea el gas utilizado, siga o no las leyes
del gas ideal, verifica este rendimiento maximo. Vemos que el rendimiento
obtenido solo depende de las temperaturas de los focos entre los que opera la
maquina. Si hubiésemos utilizado un gas que sigue la ecuacion de Van der
Waals necesitariamos también conocer la ecuacion energética del gas, que en
general no sera la del gas ideal. En todo caso el teorema de Carnot exige, en
base al 2° principio de la termodinamica, que el rendimiento obtenido no
dependa de los parametros ,a,b u otros caracteristicos del gas, sino solamente
de las temperaturas de los focos y tal como hemos calculado en la expresion
anterior.

Generalizacion de resultados

“Alla donde exista una diferencia de temperatura, en todo lugar donde se pueda
restablecer el equilibrio del calorico, se puede dar lugar a la produccion de
potencia motriz. El vapor de agua es un medio para realizar esta potencia,
aunque no es el unico: todos los cuerpos de la naturaleza pueden utilizarse
para esa funcion; todos son susceptibles de cambiar su volumen, de realizar
contracciones y dilataciones sucesivas por situaciones alternativas de calor y
frio; todos son capaces de vencer en sus cambios de volumen fuerzas externas
y realizar un trabajo. Un cuerpo sélido, una barra metélica, por ejemplo,
calentada y enfriada alternativamente aumenta y disminuye su longitud y puede
mover cuerpos fijados en sus extremos. Un liquido calentado y enfriado
alternativamente aumenta y disminuye su volumen y puede vencer obstaculos,
mas 0 menos grandes, opuestos a su dilatacién....”

(Sadi Carnot — Reflexiones sobre la potencia motriz del fuego)

Segun lo anterior, podemos pensar en maquinas de Carnot , reversibles y de
rendimiento maximo por tanto, cuya sustancia sea una barra metalica o algun
fluido que intercambie calor con los dos focos y realice trabajo por
dilatacion/contraccion térmica. La dilatacion de liquidos como alcohol o
mercurio es la base del funcionamiento de los termdmetros clasicos. En el
antiguo trabajo de forjador de hierro, los continuos martillazos sobre el hierro al
rojo, u otro metal o aleacion, a la vez que lo moldean, mantienen la temperatura
del metal o aleacidon por compresion, contrarrestando en parte la pérdida de
calor por radiacion; de forma similar al aumento de temperatura en un gas por
compresion.

Sin embargo el segundo principio es tan ambicioso como el primero y pretende
extender los resultados de la maquina de Carnot sobre cualquier sistema fisico.
Para ello debemos establecer una serie de generalizaciones:
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1-Generalizacion del concepto de trabajo. Se introducen los conceptos de
fuerza generalizada y desplazamiento generalizado. Existen desplazamientos
generalizados de naturaleza geométrica, como los asociados a la presion, la
fuerza elastica, la tensién superficial en un liquido, la torsion de un alambre.
Pero existen otros desplazamientos no geométricos : En una pila o
condensador eléctrico la diferencia de potencial es una fuerza generalizada y el
desplazamiento correspondiente es la cantidad de carga; en procesos de
polarizacion eléctrica de materiales el campo eléctrico es una fuerza
generalizada a la que corresponde la polarizacion eléctrica como
desplazamiento. EI campo magnético es una fuerza generalizada a la que
corresponde la magnetizacion como desplazamiento generalizado en los
procesos de magnetizacion de materiales.

2-La existencia general de procesos reversibles requiere que todo sistema
fisico tenga una ecuacion de estado para describir el equilibrio termodinamico
del sistema que debe incluir la Temperatura ademas de las fuerzas y
desplazamientos generalizados correspondientes a las formas de trabajo
utilizadas por el sistema. Los intercambios de calor de un proceso reversible se
deben a las expansiones y compresiones realizadas por/sobre el sistema; 0 en
general a los desplazamientos generalizados correspondientes a las distintas
formas de trabajo con que puede interactuar el sistema. Estos cambios en el
sistema modificardn su temperatura segun la ecuacién de estado y controlaran
el flujo reversible de calor del sistema. En el caso mas general solo se conocen
las derivadas parciales asociadas los coeficientes de dilatacién,
compresibilidad, piezotérmico...en una rango restringido de presiones y
temperaturas; de modo que, en forma diferencial, la ecuacién de estado para el
caso de un sistema, sea gas, liquido o solido, de dos variables independientes
es

ov

dp+—
LT

v-N
op

d dT

p

ecuacién que ya utilizamos en la seccién sobre el primer principio.
Entropia

Hemos introducido el concepto de proceso reversible en el contexto de la

maquina de Carnot, pero podemos pensar en
4 una generalizacion. Un proceso genérico es
reversible si es cuasiestatico con equilibrio
externo; lo cual incluye ahora que el
intercambio de calor del sistema con el
exterior se realiza en condiciones de
equilibrio térmico entre el sistema y el
: ey exterior. Cualquier proceso reversible es
/2'3 cuasiestatico, pero lo contrario no es cierto en

g general. Cualquier linea dibujada en un
isotermas diagrama p-V corresponde a un proceso
cuasiestatico y puede ser reversible o no
dependiendo de <cOmo se realice el
intercambio de calor y trabajo en el proceso.

. - LV
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Para el caso de un proceso ciclico cualquiera, representado por medio de un
lazo cerrado en el diagrama p-V, podemos realizar una version reversible
descomponiendo, en el sentido del analisis matematico, cada cambio de estado
del proceso en funcion de transformaciones isotérmicas y adiabaticas
asociadas a ciclos de Carnot elementales.

Inicialmente vamos a dejar de lado la reversibilidad y veremos solamente el
analisis matematico que describe un proceso elemental cualquiera en funcién
de su componentes isotermas y adiabéticas. La imagen anterior representa un
ciclo cerrado y la aproximacion al mismo a base de tramos de isotermas y de
adiabéticas. De esta forma se aproxima la curva del proceso mediante un linea
en diente de sierra. Aumentando el numero de adiabaticas e isotermas las
diferencias entre el proceso aproximado y el proceso real disminuye tanto
como queramos. En el limite, cada cambio de estado elemental del proceso
real se produce a una temperatura determinada que es la temperatura del
tramo isotermo correspondiente.

2 La imagen adjunta representa la relacion entre

Proceso un cambio de estado elemental del proceso

*, Tramo

Real  Adiabéti real y un cambio de estado de las
n abatico componentes analizadas
: A N - N
Tramo dUlr_e;I — dullioAtermoerU:(ilzabatlcoj
ISOtermO dQE;' _ dWlEezaI _ dQliioAtermo_ dWlifztermo_ dW:E;abatico

El trabajo que aparece en esta expresion se calcula geométricamente en el
diagrama p-V como el area correspondiente, de modo que se verifica

dW/! 4 dwRdianatico gyyisoterme _ Areadeltriangulol—2— A

donde el triangulo es el formado por los tres tramos del dibujo anterior. A
medida que el nUmero de tramos de la aproximacion aumenta el area de este
triangulo tiende a anularse, siendo una diferencial de orden superior al primero
al ser proporcional al producto de dos diferenciales :dpdV, de modo que en el
limite

dVVl[ezal + dW;_dAiabatico_’_ dW/is_c;-termo =0

y por tanto, dado que en el tramo adiabatico, por definicién, no hay intercambio
de energia en forma de calor

der_egI — dqic:ermo

tenemos que el intercambio de calor del proceso real equivale al intercambio de
calor del tramo isotermo de la aproximacion. Volviendo al dibujo inicial, para el
ciclo formado por las curvas C1,C2,C3,C4 asociadas a la aproximacion, segun
el teorema de Carnot tenemos

T3f0c0 dQ3 dQl . dQ3 <0

2l+—==
foco foco foco
Tl d q Tl T3

donde suponemos que T1 > T3y los calores positivos. La expresion anterior es
una igualdad si los calores involucrados se intercambian con agentes externos
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al sistema en condiciones de equilibrio térmico, en cuyo caso las temperaturas
del foco y del sistema coinciden y el ciclo C1,C2,C3,C4 es reversible. Si el
proceso real también cumple esta condicion de equilibrio térmico con el exterior
en cada intercambio elemental de calor, entonces también es un proceso
reversible. Si sumamos el resultado anterior para todos los ciclos similares
tenemos un sumatorio indexado por cada tramo i de proceso ciclico real

_ dQ, d
lim |oo|:z Ti f?co:| = §T f?co <0

con igualdad y T =T= TS*™a gj | proceso es reversible.

El caso de proceso ciclico reversible tiene consecuencias matematicas y fisicas
relevantes. Podemos expresar el calor utilizando el primer principio, para el
caso de un gas, de esta forma

d4Q_ v Pay- 1p), _
- § T +Tdv_reveiible( ’Tj (dU’dV)_O

reversible T reversible

en la ultima expresion hemos utilizado el producto escalar sobre dos vectores
introducidos formalmente. De esta forma el lector puede apreciar la similitud
del resultado obtenido con la propiedad mecanica de las fuerzas F que derivan
del gradiente de una funcion potencial V

j§xfodﬂ= §Eod?:0:>f(x,y,z):—§V(x, Y,2)

Area(A) linea

para estas fuerzas, como la de la gravedad de Newton, la integral anterior
asociada a un camino cerrado en el espacio geométrico se anula siempre.
Matematicamente esto supone la existencia de una funcién potencial V en las
mismas coordenadas que F de modo que F es el gradiente de V. Podemos
aplicar la misma logica en nuestro caso y afirmar que existe una funcion S de
las coordenadas independientes (U,V) que verifica

(l'ﬂj: ﬁ de:ﬁ
77 ) \aul, avl,

ou
La magnitud S , llamada entropia, se presenta como una funcién de estado, es
decir, se puede expresar en funcion de los parametros independientes del
sistema; que admiten varias elecciones, no solo U y V. Para un incremento
finito de la entropia en un proceso se verifica
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reversible

en principio siempre podemos obtener la version reversible de cualquier
proceso y por tanto la expresion anterior nos ofrece una medida del cambio de
entropia. Note el lector que en la expresion anterior la variacion de entropia en
un proceso se mide por medio del intercambio de calor en un proceso
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reversible; pero basicamente la entropia no depende de que el proceso
considerado sea reversible o no. La entropia solo depende del estado del
sistema. De la misma forma la expresion TdS = dU +pdV siendo T la
temperatura del sistema es valida para la version reversible de un proceso
elemental arbitrario, pero dado que suponemos que esta version reversible
siempre existe y dado que la expresién solamente utiliza variables de estado
del sistema debemos asumir que es valida para cualquier cambio de estado
cuasiestatico elemental del sistema, sea este debido a un proceso reversible o
irreversible. Por tanto TdS representa el calor 6Q que el sistema intercambiaria
en un proceso reversible elemental.

Por otra parte, el rotacional correspondiente también debe anularse en el
“‘espacio termodinamico” representado en el diagrama U-V y por tanto, las
derivadas parciales cruzadas deben cumplir lo siguiente

o's _ o' _ owT) _op/T)
UV aveu oV |, au |,

Significado Fisico de la Entropia

Para procesos reversibles, la entropia se presenta como el desplazamiento
generalizado asociado a la Temperatura, de modo que TdS es la transferencia
de energia en forma de calor entre el sistema y su medio-ambiente. El volumen
de un gas, la longitud de un hilo elastico, la superficie de una membrana son
desplazamientos generalizados facilmente visibles debido a su caracter
geométrico. También existen otros casos de desplazamientos no geométricos
como la polarizacién y la magnetizacion de un material. La visualizacion de
estos desplazamientos depende de una teoria sobre la estructura
electromagnética interna de la materia. Podemos intuir que la entropia es un
desplazamiento que se encuentra en este segundo grupo : la entropia es un
desplazamiento generalizado no geométrico que depende de la naturaleza
atobmica de la materia y como tal desplazamiento generalizado debe
considerarse una magnitud extensiva. Para avanzar en el significado fisico de
la entropia debemos analizar su comportamiento de casos sencillos; aunque
aplicaremos el concepto de entropia no solo a gases, sino a cualquier otro
estado de la material.

1-Maquina Reversible de Carnot.

En un ciclo de la maquina, la entropia de la maquina vuelve al mismo valor
inicial. Por otra parte la variacion de entropia de los focos es Q1/T1+Q2/T2 = 0.
Dado que se trata de una magnitud extensiva debemos calcular la variacion
total de entropia como la suma de la variacion de entropia del sistema mas la
variacion de entropia de los alrededores tenemos

Q. Q

=0+—+==0
f c

AStotal = ASsistema + ASatllret:iedorts
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podemos ampliar este resultado facilmente para el caso de cualquier ciclo
reversible: En un ciclo reversible la entropia total no se modifica. Para el caso
de un proceso reversible no ciclico tenemos

2 dQ
AS 4101 = ASgigiema + AS irededors = J.Ti

1 'sistema

2
+ —dQ

reversible 1Ta|rederors

=0

reversible

y dado que en un proceso reversible la temperatura del sistema siempre
coincide con la de los alrededores tenemos que en cualquier proceso
reversible, sea ciclico o no, la entropia total se conserva.

2-Transmision de calor por contacto con un foco a temperatura Tg

Tenemos un recipiente con agua a temperatura T; y lo ponemos en contacto
con el foco hasta que las temperaturas se equilibran a To. Suponemos el
proceso de calentamiento cuasiestatico, de modo que en cada instante del
proceso existe una temperatura bien definida en todo el agua. Esto se puede
conseguir removiendo ligeramente el agua cada cierto tiempo. En un diagrama
T-V el agua seguird una linea cuasiestatica de estados que tendra también su
version reversible que nos permite una medida del cambio de entropia del
agua. Por otro lado, aplicando la misma aproximacidén cuasiestatica al foco,
este experimentara un cambio de entropia Q/To, donde Q es el calor cedido al
agua. Este calor se calcula segun la teoria del calérico como Q=mc(T;-To) de
modo que el cambio total de entropia es

mecdT

0
T,-T, ). T
AStotaI:ASagua_'_ASfoco:J.A +mc21—2=0=mc|In| 2 |+2L-1
1 T : TO 1 0
reversible

agua

donde c¢ es la capacidad calorifica del agua. Matematicamente puede
demostrarse que este valor de ASita €S siempre positivo; de modo que el
calentamiento o enfriamiento de un cuerpo por parte de un foco siempre
supone un aumento en la entropia total. Eliminando el término de entropia
asociada al foco el calculo es también es aplicable al caso de calentamiento
por rozamiento en la experiencia de Joule, debido al principio de equivalencia
entre trabajo y calor

. e T
ASgiar = AS gy + AS' aias = (MC +M'C’)In {TZ]
1

la masa y capacidad calorifica de las palas se expresan con primas (m’c)).
Como la temperatura final T2 es mayor que la inicial T1, el aumento de entropia
es positivo.

3-Transmision de calor entre dos cuerpos

Dos cuerpos a distinta temperatura se ponen en contacto en el calorimetro y
llegan a la temperatura de equilibrio

f m,C, +m,C,
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el proceso es equivalente a poner en contacto los dos cuerpos con un foco a
temperatura Tf hasta que se alcance el equilibrio térmico. El foco recibira y
cedera la misma cantidad de calor de modo que no ve modificada su entropia y
el cambio total de entropia es la suma correspondiente as los dos cuerpos

Tt i
m,c,dT, m,C,dT,
AStotal = AScuelrpol +AScuerpoZ = J : : + J- o
1

reversible

1 reversible 2 T,

simplificando para el caso de dos masas iguales del mismo material tenemos

2
ASpi =Mcln [(Tl +T,) ]

12

expresion que es siempre positiva. Se puede demostrar también
matematicamente que la expresion general para materiales diferentes es
siempre positiva.

4-Expansion espontanea de un gas

Retomamos la experiencia de expansion de un gas contra el vacio que vimos
en la seccidén sobre experiencias con gases. El proceso parte de un estado
inicial del gas p1-V1y llega a un estado final p2-V2 y para el caso del gas ideal
las temperatura del estado inicial y del estado final es la misma T,. Por tanto
para el calculo del cambio de entropia del gas podemos imaginar un proceso
isotermo cuasiestatico y reversible que conecte el estado inicial y el estado
final. En un proceso isotermo la energia interna del gas ideal no cambia y por
tanto el calor absorbido y el trabajo realizado por el sistema son equivalentes
AU=0=Q-W — W = Q. De esta forma podemos calcular el calor a partir del
trabajo, que es el area subtendida por la curva del proceso en el diagrama p-V.
En un proceso reversible el aumento de volumen supone una absorcion de
calor. El medio externo del proceso real no intercambia calor ni trabajo con el
sistema y por tanto no hay cambio de estado en el medio externo; y por tanto la
contribucion de los alrededores al cambio total de entropia es nula

2 2
AS a1 = AS g :Tg :Tij pdV :Ti | N\"/TO dv =Nk |n(\\$2]
0 01 01 1

dado que V2>V1, pues es tendencia natural de los gases ocupar todo el
volumen disponible, resulta que el cambio total de entropia es, nuevamente,
positivo.

5-Maquina resultante del Teorema de Carnot.

En el Teorema de Carnot llegamos a una maquina

w* térmica ciclica reversible que realiza trabajo tomando

calor de un solo foco. En un ciclo, la entropia de la

o 4 maquina no cambiard y el foco disminuira la suya de

Tf T, modo que el cambio total de entropia en un ciclo sera
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q- qrm
Tf

AStme\I:_
que es un valor negativo. Recuerde el lector que esta maquina la hemos
supuesto fisicamente imposible. Sin embargo el funcionamiento inverso de la
maquina equivale a un proceso de rozamiento en que se transforma
integramente trabajo en calor y es fisicamente posible como demuestran las
experiencias de Joule sobre el equivalente mecanico del calor. Como ya hemos
visto, los procesos de rozamiento suponen un aumento de la entropia total.

De los casos vistos podemos extraer las siguientes conclusiones que se
consideran generales:

1-En un proceso reversible la entropia total , formada por la del sistema en
estudio y la de los alrededores que interaccionan energéticamente, se
conserva.

2-En procesos irreversibles, bien por salto térmico, salto de presion,
rozamientos e.t.c, la entropia total no se conserva sino que siempre aumenta.
Los procesos irreversibles crean entropia.

3-Los procesos que supongan una disminucion de la entropia total son
fisicamente imposibles. Esto representa el hecho de que no conocemos ningdn
fenémeno natural en el que, espontdneamente y sin otra ayuda, el calor pase
de zonas de menor a zonas de mayor temperatura, aumentando
espontaneamente la diferencia de temperatura. Lo mismo para el caso de
corrientes de aire de zonas de menor a zonas de mayor presion, aumentando
la diferencia de presion espontdneamente. Lo mismo para el caso de corrientes
eléctricas de zonas de menor potencial a zonas de mayor potencial,
aumentando la diferencia de potencial espontaneamente.

Por tanto en el conjunto de procesos fisicos posibles, es decir, en el universo,
la entropia, una vez creada, no puede ser destruida y solo puede crecer.

Tomemos el siguiente caso : un nifio pega una patada a un balén. Sin entrar en
el mecanismo bioldgico por el que se desarrolla la fuerza, al golpear el bal6n se
produce una deformacion elastica en el balon a la vez que aumenta su
velocidad. Parte de la energia suministrada al bal6n se va a quedar oscilando
elasticamente y acabara transformandose en calor. También el balén acabara
parandose por rozamiento con el suelo. Estos rozamientos internos o externos
son procesos irreversibles. Si queremos invertir estas transformaciones y
transformar el calor generado por rozamiento en trabajo necesitamos una
maquina térmica. Pero la maquina térmica necesita una salto térmico para
producir trabajo, es decir, parte del calor siempre debe acabar en un foco a
menor temperatura. De esta forma, aunque la energia se conserva, la forma de
energia que llamamos trabajo mecanico, asociado al movimiento de objetos
macroscopicos, resulta ser irrecuperable a partir de calor. El aumento de
entropia del universo es una medida de esta pérdida irreversible de trabajo
mecanico macroscopico util para el ser humano.
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En la actualidad se cree que la mayor parte del Universo esta formada por
materia y energia oscura. Se investiga en los colisionadores de particulas la
existencia de alguna particula que pueda asociarse a la materia oscura. Esto
es importante por que el principio de aumento de entropia requiere que toda la
materia del Universo sea de naturaleza atomica, es decir, formado por
particulas. Seria un problema serio para la fisica si la materia oscura no tuviese
una naturaleza atémica.

CONSECUENCIAS MATEMATICAS DEL PRIMER Y SEGUNDO PRINCIPIO.

Un sistema simple, como un gas, tiene las siguientes magnitudes fisicas:
Por otra parte sabemos que en un gas, para un nimero

Energia Interna | U | de particulas N fijo, solamente hay 2 variables que
Entropia S | podemos manejar de modo independiente, siendo el
Volumen V | resto  dependientes. La relacion fundamental
Temperatura T | encontrada en la seccion anterior viene a confirmar esto
Presion p

N° de particulas | N dU =TdS - pdv

La diferencial anterior se expresa en términos de las modificaciones
independientes de dos variables de caracter extensivo que representan los
desplazamientos generalizados del sistema: U(S,V): p(S,V) :T(S,V). Otra
alternativa es utilizar como variables independientes las fuerzas generalizadas
del sistema, con lo que tendriamos las tres relaciones: U(T,p) : V(T,p) : S(T,p).
Estas dos clases de variables siempre son variables independientes validas
para cualquier tipo de sistema termodinamico, con un numero arbitrario de
fuerzas y desplazamientos generalizados.

En esta seccion vamos a manejar extensamente las derivadas parciales, de
modo que es buen momento para recordar una serie de reglas generales:

1-Regla de la derivada implicita (ver apéndice matematico) para las variables
p,V,T en un sistema de dos variables independientes

V| op

op|; oT

ov
+

v OTl,

2-Regla de la derivada parcial inversa. Supone la existencia de funciones
inversas (ejemplo)
oV
EY

%»
LoVl

3-Regla del cambio de variable en la derivada parcial (ejemplo)

Y]
vl

Y
op

_u
s

T

4-Regla de las derivadas cruzadas iguales de una expresion diferencial exacta,
es decir, de la diferencial de una funcion de estado (ejemplo)
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5-Utilizacion de Jacobianos, aunque esto no se utilizar4 en esta seccion se
trata de un concepto relevante. Se utilizard mas adelante, en la seccidén sobre
estabilidad termodinamica y se explica su fundamento en el apéndice
matematico.

Veremos que la introduccidon de la entropia permite relacionar la ecuacion de
estado mas estrechamente con los conceptos que hemos venido desarrollando.

Relacion entre la ecuacion de estado y la ecuacion energética de un gas

Tomamos la alternativa U(T,V) : p(T,V) : S(T,V). Utilizando estas variables
independientes podemos expresar la ecuacion fundamental de este modo

dszi(duwdv):i Mg Y] dv + pdv |=
T T|aT|, V|,
dS:l@ dT + il +p |dV
T|aT|, vl

dado que S es funcion de estado, la integral de ciclo de dS debe anularse
siempre y por tanto las derivadas cruzadas de la expresion anterior deben ser

iguales
} 8 [1[au H
=—|=|— +p
L et Tlavl, !

realizando las operaciones, teniendo en cuenta que la variable T se comporta
como una constante respecto de las derivadas parciales (a T constante) sobre
la variable V tenemos

of1au
oV |Tor

ou

L I )
oV

+p=
R ot

Y

y por tanto el calor latente de un gas a temperatura constante (término
izquierdo de la igualdad) puede calcularse explicitamente a partir de la
ecuacion de estado del gas. Utilizando la regla del cambio de variable en la
derivada parcial se puede encontrar el resultado correspondiente para (0U/dp)r.
Integrando la expresién anterior podemos obtener la expresion para la
ecuacion energética del gas. Si aplicamos esto a la ecuacion de Van der Waals
obtenemos

NZa

V2

2
| _Na_ g,

=— dT+$
NV oT

v

dv

dv =C,dT +

T

Para integrar la ecuacién anterior debemos conocer el valor de la capacidad
calorifica a volumen constante C,, que en general dependera de la temperatura
y el volumen. Pero para un gas que siga la ecuacion de Van de Waals veremos
mas adelante que C, no depende del volumen, de modo que tenemos
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7T1 - ) i_i
AU _Tjocv(r)dT N a[v VOJ

Si aproximamos C, con el valor para gas ideal, el resultado anterior es
compatible con la aproximacion virial de la energia interna en la forma

2
U~ nkT- N2
2 v

de modo que el primer coeficiente del virial seria constante: b;(T)= -a. Esto
indica que la aproximacién energética del virial es valida solo para bajas
temperaturas, grandes volimenes y bajas presiones. EI comportamiento de C,
en el calentamiento de gases reales depende de la activacion de los distintos
grados de libertad posibles en sus moléculas. A bajas temperaturas puede que
solo estén activos los tres grados de libertad del gas ideal asociados al
movimiento del centro de masas de las moléculas, pero a medida que aumenta
la temperatura pueden activarse, de pendiendo de la estructura molecular, los
grados de libertad moleculares internos; de modo que para un mismo
incremento de U, a mas grados de libertad supone un menor aumento de
temperatura, es decir Cv se hace mayor. Por otro lado, existen alternativas a la
ecuacion VDW (ec. De Clausius, ec.de Berthelot) en las que el parAmetro “a”
depende inversamente de la temperatura.

Relacion entre la ecuacion de estado y la entropia. Aplicacion al efecto Joule-
Thomson

De la relacion obtenida en la seccidon anterior
dT+(aU +p]dv}
\ aV T

para una modificacién de la presion dp a Temperatura constante tenemos,
recuperando resultados anteriores

1(au ]av 1[ ap ]av
==|— +p|—| == T— |—
L Tlavlk T)apl T aTh, Jop

de modo que si conocemos la ecuacion de estado queda determinada una de
las derivadas de la entropia. Utilizando la regla del cambio de variable en la
derivada parcial se puede encontrar el resultado correspondiente para (9S/oV)r.
Podemos aplicar lo anterior al célculo del coeficiente y del efecto Joule-
Thomson que dejamos incompleto

ds=1| Y
T|oT

s
op

__N
or

T

&
p

- N
ot

T T p P

+V T

2l +V
_ i _ Plr _V{Tlav _]}_V(Ta_]_)
y c, C, G, varl, c,

_ar
4=

vemos que el punto de inversion del efecto esta determinado por Ta=1, con a el
coeficiente de dilatacion cubica del gas, y este punto de inversion puede
calcularse a partir de la ecuacion de estado del gas. La ecuacién de estado de
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un gas ideal produce u=0, tal como se apunté en la presentacion inicial del
efecto Joule-Thomson. Para un gas de Van der Waals la temperatura de
inversion es aproximadamente el doble de la temperatura de Boyle :

TzE 'V >>Nb
kb

y esto independientemente de la presion, 1o cual no es una prediccion realista
si recordamos el gréfico visto en la presentacion del efecto Joule-Thomson. En
general el proceso de inversion térmica estd muy alejado de la aproximacion
virial a la ecuacion de estado.

Calores especificos relacionados por la ecuacion de estado y la velocidad del
sonido.

En la seccion sobre el primer principio obtuvimos la siguiente relacion entre los
calores especificos a presion y a volumen constante

N pjav
;)T

el paréntesis podemos sustituirlo inmediatamente aplicando resultados
anteriores y obtener la ecuacion de Mayer

oU
C,=C, +| —
P v(av

p

op
C,=C,+T=
P et

v
v OT

p

de modo que la diferencia de calores especificos solo depende de la ecuacion
de estado. Este resultado se puede aplicar también al caso de la ecuacion de
un proceso politrépico de indice n

7P| OV
_Co=C| 9| _C-CtC-Cl L W AT
c,—Cl., av o, c,-C | c,-C
p(v)
Retomando la expresion
LA . )
v | aT,

si hacemos la derivada parcial respecto a la Temperatura con Volumen
constante tenemos, dado que las derivadas cruzadas de U son iguales

N il v ); OT

y dado que (dU/dT)y es la capacidad calorifica a volumen constante Cy

_ P

2
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c, -
aT |,
d?p| _oCy

T =
aT?|, v

T

que permite calcular una de las derivadas de la capacidad calorifica a volumen
constante utilizando la ecuacion de estado. Utilizando la regla del cambio de
variable en la derivada parcial se puede encontrar el resultado correspondiente
para (0C./dp)r. Para un gas de Van der Waals las derivadas de C, anteriores
son nulas.

Al tratar sobre el efecto Joule-Thomson se introdujo la magnitud entalpia : H =
U+pV. Con esta definicion, H es una funcion de estado que tiene las mismas
propiedades matematicas que el resto de funciones de estado que hemos visto.
Una modificacion elemental de entalpia vale

dH =dU + pdV +Vdp=TdS — pdV + pdV +Vdp=TdS +Vdp
si representamos el resultado en las variables T,p

dp +Vdp:T@‘ dT + TQ +V |dp
T aT P

dH =TdS +Vdp :T[(38 daT +§
oT|, op op|;

igualando las derivadas cruzadas
00708 | _ 9|18 | L&V
op\ oT|, N oT | op|, ) or

para un proceso reversible a presion constante T(dS/dT), es la capacidad
calorifica a presion constante C, y antes hemos encontrado la relacion
(6Slop)r=-(6V/oT), de modo que tenemos

p

C,=T=

ot
_ 9|tV
oT| et

)

que permite calcular una de las derivadas de la capacidad calorifica a presion
constante utilizando solamente la ecuacién de estado. Utilizando la regla del
cambio de variable en la derivada parcial se puede encontrar el resultado
correspondiente para (6Cy/dV)r.
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Podemos hacer un andlisis para la entalpia H similar al hecho con U;
expresando la variacion elemental de entropia en funcion de la variacion
elemental de entalpia para las variables p,T de esta forma:

e

1 1] oH
dS == (dH -vdp)==| £
7 P) T{@T

m[aH
p op
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igualando las derivadas cruzadas llegamos a

Recuerde el lector que esta derivada de la entalpia aparece en la definicion del
parametro u del efecto Joule-Thompson. Utilizando la regla del cambio de
variable en la derivada parcial se puede encontrar el resultado correspondiente
para (6H/dV)r. Reuniendo los resultados para la energia interna y para la
entalpia tenemos, dado que a presion constante es C, =T(9S/dT),=(0H/T),

c,= oH
oT

p

ds—L cvdT+T@ av | gs=t cpdeTa—V dp
T aTl, T oT |,

o

en un proceso adiabatico dS=0 y por tanto, recordando la regla de la derivada
implicita:

v
Co_ Ty p| V) op| V] o,
C, | oVl aploTl, ot
aTl,
_C V) o
C,  pl, oVl

Esta misma ecuacién se obtiene directamente del resultado obtenido para
procesos politrépicos cuando vimos el primer principio; aplicado a un proceso
adiabatico (Cproc=0) reversible que implica S=constante. La ecuacion de estado
no permite calcular totalmente la ecuacidon anterior debido a la presencia de la
derivada a entropia constante. Sin embargo el cociente de calores especificos
Y , puede conocerse a partir de medidas de la velocidad del sonido en una
sustancia (ver apéndice), pues las compresiones y expansiones de la sustancia
asociadas al movimiento de la onda tienen un caracter adiabatico y la velocidad
del sonido c sigue la formula (o es la densidad):

o Lo 1V
e Nk T Voap

de modo que a partir de la medida de la velocidad del sonido se puede calcular
ks y utilizando la ecuacion de estado calcular y, es decir, el cociente de calores
especificos. Dado que hemos obtenido otra ecuacién para la diferencia de
estos mismos calores especificos en funcion de la ecuaciéon de estado,
podemos de esta forma calcular estos calores especificos individualmente.

1oV

V op

’
S T

Ecuaciones de Maxwell de la Termodinamica.

Las funciones de estado derivadas de la energia interna, expresadas en forma
diferencial, permiten calcular las parejas de derivadas segundas cruzadas que
deben ser iguales
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dU =Tds - paV +...= | =PI g —Tas vap .= O =Y
N|g S|, oply oSl
dF = ST — pdV +..=> 2| =P 4o - sdT +vdp+...= 2] =V
oV OT|, op|; arl,
SdT —Vdp+ZNidyi+....=0:>§ -V
opl; aTl,

Ecuacion de Euler de la Energia Interna. Ecuacion de Gibbs-Duhem.

En la seccion sobre la ecuacion energética de un gas hablamos sobre el
caracter extensivo de la energia interna. Esto significa que podemos dividir un
sistema en partes de modo que cada una de ellas conserve el mismo valor de
las variables intensivas, como Temperatura, presion, densidad, campo
magnético...mientras que las variables extensivas como Numero de particulas,
Masa, Volumen, Energia Interna, Entropia, Magnetizacion....experimentaran la
modificacion proporcional correspondiente.

Quede advertido el lector que se harad un desarrollo teérico aparentemente
correcto, pero que concluira en un error fisico del que podremos aprender una
valiosa leccion. En lo que sigue nos interesa representar la Energia Interna en
funcion de variables independientes extensivas. Para el caso de un gas que no
intercambia materia con el exterior y con un nimero constante N de particulas
hemos utilizado la relacion U(S,V) en el contexto del primer principio. Si
dividimos el volumen de un gas en dos partes iguales, cada una de las partes
tendra la mitad de Energia, la mitad de Volumen y la mitad de Entropia:
U(s,v)/2=U(S/2,V/2). Podemos generalizar esta relacion utilizando un

parametro A genérico
AU(S,V) =U (S, V)

Si, para unos valores fijos de S y V, variamos A en la expresion anterior
tenemos una funcién f(A) con dos representaciones equivalentes

f(1)=AU(S,V)
f(1) =U (1S, V)

podemos calcular la derivada de f(A) facilmente en la primera representacion y
en la segunda debemos utilizar derivadas parciales y la regla de la cadena de
derivadas. En todo caso la derivada, como limite matematico, debe ser
independiente de la forma en que la calculemos y por tanto

Q:U(S’V):aU(As,W)\ 6(AS)+6U(AS,/1V)\ a(av) _
da a(/‘LS) ‘}N o4 a(/'LV) ‘AS oA
U (4, AV))| S+6U(/15,1V)‘
ous) [, aav)

En este resultado hemos considerado A variable y S,V constantes; sin embargo
en el célculo de los limites de las derivadas parciales que quedan es evidente
gue podemos hacer Sp,V, constantes y variar A 0 hacer Ay constante y variar
S,V; en ambos casos el limite asociado a la derivada parcial debe ser el mismo.
Si elegimos mantener A constante tenemos
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UESA)| o, VUS| |,

AU(S,V) =
s |y N s

la ecuacion debe ser valida para cualquier valor de A, en particular para A=1, y
recordando dU=TdS-pdV tenemos

U(S,V):Q 5+Q
s, v

V=TS - pV

S

Segun este resultado, si calculamos una variacion elemental de la energia
interna nos encontramos con esta consecuencia

dU =SdT+TdS — pdV —-Vdp=SdT-Vdp=0

Este resultado supone que un proceso a presion constante (dp=0) debe ser
también a temperatura constante (dT=0), lo cual, como comportamiento fisico
general, es absurdo. El origen de este problema es que en la ecuacién de Euler
hemos considerado la expresion de la energia interna de forma incompleta
como U(S,V) en vez de U(S,V,N), es decir, debemos incluir el nimero de
particulas N de la sustancia como variable independiente, y por tanto debemos
considerar un sistema abierto que pueda intercambiar materia con el exterior.
La expresion correcta de la ecuacion de Euler para una sustancia pura es esta

UV, N) =Y
os

S+y
v, T 8V

\% +@
o1 ON

N=TS—pV+uN

T.S

Vemos que aparece un nuevo término energético uN que representa energia
quimica : u es el potencial quimico. No considerar este término es un error
muy grave. El primer principio, considerando que el trabajo quimico tiene como
desplazamiento generalizado el nimero de particulas de la sustancia (dN), sera

[dU(S,V,N) =TdS — pdV + 4N |

y por tanto, haciendo la diferencial de la ecuacion de Euler para la energia
interna tenemos la ecuacion de Gibbs-Duhem para una sustancia pura

dU = SdT +TdS — pdV —Vdp+ zdN + Nz = | SAT —=Vdp+ Nd = 0|

El trabajo quimico depende de variaciones en el nUmero de particulas de cada
componente quimico. La aplicacion del primer principio para una sustancia pura
con un namero de particulas constante (dN=0) puede prescindir de la energia
quimica. Sin embargo la ecuacion de Gibbs-Duhem no depende de una
variacion del namero de particulas dN, sino de una variacion del potencial
quimico du. Por tanto, independientemente de si el numero de particulas es
constante o no, la ecuacion de Gibbs-Duhem necesita la presencia del
potencial quimico en su formulacion; de lo contrario se convierte en una
expresion matematica fisicamente absurda. Ademas la ecuacion nos dice que y
no es una variable independiente sino que es una funcidén intensiva de la
temperatura y la presion : u(T,p). Por las mismas razones la ecuacion de Euler
de la energia interna de una sustancia pura debe incluir el potencial quimico; y
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mediante la ecuacién de Euler podemos hacer un calculo explicito del potencial
quimico (apéndice matematico). La ecuacion anterior supone la necesidad
termodinamica del potencial quimico. La generalizacion de las férmulas
anteriores para un numero cualquiera de especies quimicas en el sistema es

dU(S,V, Ny, Ny,...) =TdS — pdV + > dN; ; SAdT-Vdp+ > Nds; =0

El potencial quimico ha aparecido anteriormente, aunque de forma demasiado
sutil, en el célculo de la variacién de entropia en la expansion libre de un gas
ideal. Si aplicamos la ecuacion de Euler a este proceso tenemos

U =TS -pV +uN .
AU=0AT =0 = AS=-—Au
A(pV)=0,AN =0 0

Con lo que podemos decir que el aumento de entropia del gas tiene una
relacion directa con la disminucién de su potencial quimico.

DESARROLLO ESPONTANEO DE UN PROCESO FiSICO. POTENCIALES
TERMODINAMICOS.

Segun los ejemplos sencillos expuestos en la seccion sobre el significado fisico
de la entropia, la evolucién natural o espontanea de los procesos fisicos
supone siempre un aumento de la entropia total; suma de las modificaciones
de entropia del sistema y del medio externo con el que interacciona
energéticamente. Podemos formalizar este resultado utilizando un resultado
obtenido anteriormente y que se conoce con el nombre de desigualdad de
Clausius : En un sistema que experimente un proceso ciclico se verifica

deSw <0

donde dQ es el calor intercambiado entre el sistema y el medio externo; medio
externo que esta a una temperatura T°% en dicho intercambio. Si el proceso es
reversible el intercambio de calor se produce con el medio externo y el sistema
a la misma temperatura y la desigualdad de Clausius pasa a ser una igualdad.
De esta igualdad en el caso de procesos reversibles hemos deducido una serie
de consecuencias matematicas en la seccion anterior.

Consideremos ahora un proceso fisico sencillo no ciclico que parte de un
estado de equilibrio termodinamico 1 y llega a un estado 2 también de equilibrio
termodinamico. Por ejemplo aplicamos cierta cantidad de calor a un pistén
(conectado a una fuerza externa) con gas que se expande un cierto volumen
hasta que queda en reposo. En otro caso similar puede ser que el gas interno
sea combustible y mediante una chispa se provoca un cambio repentino de
presion que expande el émbolo una cierta cantidad. La evolucion natural de
estos procesos se realiza fuera del equilibrio, de modo que los intercambios
caloricos se producen con una diferencia apreciable entre la temperatura del
sistema y del medio externo, medio que puede ser la atmosfera, un bafio
térmico o un termostato en un entorno controlado de laboratorio. Sin embargo,
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una vez realizado el proceso 1-2 de forma natural, podemos pensar
tedricamente en la existencia de un proceso 2-1 efectuado ahora de forma
reversible. La combinacion de estos dos procesos forma un ciclo que devuelve
el sistema al estado 1 inicial, de modo que podemos aplicar la desigualdad de
Clausius asi

2 1 2

T foco

2 revershle 1

multiplicando por -1 la expresion anterior

si dQ es el calor absorbido por el sistema, -dQ seré el calor perdido por el
medio externo, al menos en procesos cuasiestaticos y de bajo rozamiento. Por
tanto el término integral se corresponde con la variacién de entropia del medio
externo de modo que tenemos

ASgoma + ASeerior = 0

Sistema Exterio

Este resultado es algo que se intuye en los ejemplos de la seccién sobre
significado fisico de la entropia y que ahora aparece formalmente como uan
consecuencia necesaria de la teoria.

Si nuestro sistema fisico esta aislado energéticamente del exterior, como por
ejemplo del caso de la expansion del gas de Joule con la bombona de gas
aislada, o una reaccion quimica en un calorimetro que no intercambie ni calor
ni trabajo con la atmosfera, en este caso el segundo principio de la
termodinamica predice que la evolucién natural supone un aumento de entropia

AS >0

Sistema

Es en este punto en el que se introdujo en la Termodinamica un concepto de la
mayor importancia. Partiendo de aqui, podemos pensar no solo que en un
sistema aislado energéticamente los procesos naturales suponen un aumento
de entropia. También podemos pensar que el sistema evoluciona buscando el
maximo de entropia compatible con las restricciones fisicas aplicables.
Evidentemente este planteamiento no vulnera el segundo principio y por tanto
no expresa nada fisicamente imposible; pero ademas permite plantear la
evolucion de los fendmenos fisicos en funcion de los llamados potenciales
termodinamicos, es decir, magnitudes que tienden a un extremo maximo o
minimo en un proceso fisico.

Extremos de la funcién Entropia.

Podemos considerar la entropia S como una funcion de la energia interna U y
todos o algunos® de los desplazamientos generalizados del sistema A;, de

3 El sistema correspondiente puede evolucionar con ligaduras o restricciones sobre algunos de estos
pardmetros, por ejemplo que sean constantes.
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modo que el conjunto de variables sea independiente y describa todos los
estados posibles del sistema. Podemos poner la dependencia funcional como
S(U,{Ai}); esta relacion funcional se suele denominar representacion entropica.
Al hilo de lo expuesto en la seccidn anterior, estamos interesados en investigar
las condiciones para el o los maximos de esta funcion. Segun el analisis
matematico, la condiciébn de maximo cumple necesariamente

du a; oS 0S
—+) —dA=dS=0=—{dU+ ) —
T ZT A oU |, 2

A, A0

j=i

y esto para cualquier valor de las variables independientes dU, dAi . Por tanto
esto requiere que

8| _1_,.8

2 _--0;2] -0
ul T oA

j#

vemos inmediatamente que la condicidbn de maximo absoluto para la entropia
requiere una temperatura infinita, lo cual es fisicamente imposible. Por tanto no
debemos buscar maximos absolutos de la entropia sino maximos
condicionados segun las restricciones fisicas con las que opere el sistema. En
el caso de la entropia esta restriccion es el aislamiento energético del sistema,
es decir, la entropia alcanza un maximo en sistemas que no intercambian
energia con el exterior. Dicho de otro modo : la entropia alcanza un maximo en
sistemas en los que la energia permanece constante. Considere el lector el
ejemplo de un péndulo que es impulsado desde un estado de reposo 1 y
empieza a oscilar. Debido al rozamiento acaba por detenerse volviendo
finalmente al equilibrio mecanico inicial en un estado 2. Si consideramos este
sistema aislado energéticamente, la energia mecanica transformada en calor
por el rozamiento sigue estando en el sistema y por tanto no se ha perdido
energia, pero el calor generado ha aumentado la temperatura del sistema. De
cara al célculo de la variacion de entropia, el estado 2 se consigue igualmente
partiendo del estado 1 y aplicando la cantidad correspondiente de calor desde
el exterior; lo que supone un aumento de entropia. Dado que se ha disipado el
maximo de energia mecanica posible, la entropia ha aumentado también el
maximo posible segun las restricciones del sistema. Un ejemplo analogo es el
caso de una reaccién quimica en un entorno que no permita el intercambio
energético, como un calorimetro. La mezcla de componentes reacciona y suele
producir calor. Al finalizar la reaccion, la energia en el sistema no ha cambiado,
pero la entropia llega a su maximo en el estado final de equilibrio. En el caso
de una reaccion quimica, el nimero de moles de las especies quimicas
presentes deben ser incluidos en la representacion entrépica como
desplazamientos generalizados, o bien en la representacidn energética
equivalente : U(S,{Ai}). Dado que una reaccion quimica supone reagrupamiento
de atomos y re-estructuracion de enlaces electronicos, esto supone cambios en
la energia interna de las moléculas que debe tener un reflejo en la energia
interna del sistema; por lo que la energia interna debe depender de la cantidad
presente de cada especie quimica.

Utilizando la representacion entrépica tenemos
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si hacemos que dS=0, dAi4; =0, dA; #0 ,es decir solo varia el parametro A;y U,

de modo que las variaciones correspondientes de dU y dA; seran a entropia
constante y parametros i# constantes, por tanto

OA.
0:6S dUs+é dAj:>§ =5 e =0=
ouU i aAJ S oJ i ou S,i¢jaAj U iz ]
o
oA |
1, i
T
AJ Si%j

si Aj representa una variable independiente del sistema, es decir, no sometida a
ninguna restriccion, el maximo condicionado de la entropia verifica

0S

=0,Vj
oA

Ui

i
y por tanto necesariamente debe ser también

ouU

=0,Vj
oA

i

S,i#]

de forma que la expresion correspondiente presente una indeterminacién 0/0
que debe poder resolverse con un valor real que cancele el término 1/T. Esto
supone un extremo para la energia interna supuesta la restricciéon de entropia
constante. Aplicando la regla de L"Hépital podemos resolver la indeterminacién

0%s
1 5A2]'
—+
T s
O

S,i#j
para un maximo condicionado de entropia debe ser

0%s
oA

<0,Vj

U i

y por tanto para que el término positivo 1/T cancele en la expresion anterior
debe ser
v
OA?;

>0, Vj

Si#j

lo que significa un extremo minimo para la energia condicionado por entropia
constante. Parece que, al menos matematicamente, el maximo de entropia y el
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minimo de energia interna van de la mano. ¢Qué significa esto fisicamente? A
continuacion se ofrecen una serie de argumentos fisicos.

Imagine el lector un sistema en equilibrio termodinamico con la maxima
entropia posible Smax , pero la energia U no es la minima posible. Si U no es la
minima energia posible, entonces se puede extraer energia del sistema en
forma de trabajo por via adiabatica sin modificar Snax; luego este trabajo se
transforma completamente en calor y se transfiere al sistema, aumentando su
entropia. Al final llegamos a una reduccion al absurdo ya que tenemos un
sistema con la misma energia pero una entropia mayor, en contra de que el
sistema tuviese inicialmente la maxima entropia posible. Por tanto cualquier
sistema en equilibrio termodinamico debe tener la minima energia posible si su
entropia es maxima.

Del otro lado tenemos un sistema en equilibrio termodinamico con la minima
energia posible Unn, pero la entropia S no es la maxima posible. Entonces es
posible un proceso espontaneo, sin causa externa aparente, en el que aumente
la entropia del sistema; supongamos una pequefia cantidad AS. Segun la
ecuacion fundamental de la termodindmica este proceso supone también un
aumento de volumen del sistema AV

TAS — pAV =AU =0

donde la variacion de energia se anula ya que la energia interna se mantiene
como la minima posible en este cambio de estado. Este fenébmeno seria similar
al caso de la expansion libre de un gas. Pero a priori nada impide que el
cambio de estado anterior se realice en un proceso adiabético, de modo que el
aumento de volumen suponga el desplazamiento de la presion externa y por
tanto una disminucion en la energia interna. Contradecimos asi la hipétesis de
partida sobre la minima energia interna del sistema. De nuevo, cualquier
sistema en equilibrio termodindmico debe tener la maxima entropia y la minima
energia posibles.

Retomando el caso de péndulo, consideremos el sistema abierto y que
podemos evacuar del sistema el calor de rozamiento dejando el sistema a una
entropia constante. El proceso ha sido a entropia constante y la pérdida de
energia mecénica ha sido méaxima. Podemos pensar en disminuir mas la
energia mecénica aplicando calor que dilate el péndulo de modo que disminuya
sSu energia potencial, pero esto supone aumentar la entropia. Por tanto la
energia interna del sistema es la minima posible segun las condiciones del
proceso. En el caso de la reaccion quimica son aplicables las mismas ideas. A
medida que se genera el calor de reaccién se va eliminando ,de forma que la
entropia permanezca constante. En tal caso el sistema llegara al estado de
minima energia posible.

Aplicacion a los gases y al efecto Joule-Thomson.

Para el caso de un gas simple solo tenemos como desplazamiento el volumen
V . Como veremos mas adelante, una condicion suficiente para la estabilidad
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de un sistema en equilibrio termodinamico es que se verifique siempre, no solo
en los extremos

U

ov?

S

>0

esta condicién obliga a que la energia interna tienda siempre hacia un minimo.

Recordando la ecuacion fundamental de la termodinamica tenemos, para dS=0

dU =TdS — pdV; dS=0—>dU =—pdVg 22| ——p—»
EVIR
2
T T
Vi vl

y recordando el resultado encontrado anteriormente en relacion a la velocidad
del sonido
C, v

C, ap

P
VN

Se mostrard mas adelante, en la seccion sobre estabilidad termodinamica, que
los calores especificos de un gas debe ser valores positivos para gases
cercanos al equilibrio termodindmico con lo que se debe verificar

aip <0
vl

lo cual es una restriccion para la ecuacion de estado de cualquier gas :
manteniendo la temperatura constante, un aumento de volumen supone una
pérdida de presion y una disminucion de volumen un aumento de presion en el
gas. Este resultado se puede entender facilmente para un sistema en un
equilibrio dinamico estable : una fluctuacién de presién a la baja en un pequefio
elemento del sistema supone un aumento de su volumen, entonces la presion
externa, que no ha cambiado, se hace relativamente superior y por tanto tiende
a reducir el volumen y aumentar la presién del elemento, es decir, el sistema
tiende a recuperar su estado inicial. Vimos una referencia a este resultado en
la seccidon sobre las Isotermas de Andrews y en la seccion sobre los estados
metastables y la ecuacién de Van der Waals. Por otro lado, recordando la
relacion entre derivadas parciales

%
oV

ot} op

;o oVl or

v

vemos que las derivadas del segundo miembro deben tener siempre el mismo
signo, ambas positivas o0 ambas negativas, para que su producto sea siempre
positivo. Recordando la ecuacion de Mayer para calores especificos tenemos

Pp
Cp=C,+T—

N =C,>C, ; y=C,/C, >1
v T
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en un gas, o en un sistema de dos variables (p-V) en general, la capacidad
calorifica a presion constante es superior a la capacidad calorifica a volumen
constante.

Del mismo modo que para la energia interna, una condicién suficiente para la
estabilidad de un sistema en equilibrio termodindmico es que se verifiqgue
siempre, no solo en los extremos

%S

av?

U

<0

lo que obliga a la entropia a buscar siempre su extremo maximo. Siguiendo el
mismo camino que antes para la energia:

dU =TdS — pdv;dU =0 —>TdS, = pdv, -2 =P,
v, T
2
682 <0:>T@ <pﬂ
V7|, v, " avl,

El lector interesado puede comprobar que esta condicion es equivalente a C,>0
(ver apéndice matematico), lo que justifica en parte los supuestos anteriores.
Es facil ver que para la ecuacion energética de un gas de Van der Waals
(calculada anteriormente) o para un gas que siga una ecuacion energética del
tipo virial se cumple

P <0

N |,

Cuando hablamos del experimento de Joule-Thomson, en la seccidn sobre
experiencias relevantes con gases, se dijo que el volumen del gas aumenta al
atravesar el tabique poroso. En este momento podemos dar una justificacion de
este hecho en base a la estabilidad del gas. Sabemos que en el proceso la
presion del gas es distinta a un lado y a otro del tabique poroso debido al
rozamiento que sufre el gas al atravesar el tabique. Ademas la entalpia inicial y
final del gas es la misma. En esta situacion, nos interesa calcular la siguiente
derivada parcial (dp/dV)4 , es decir a entalpia constante.

dH =d(U + pV) =TdS — pdV + pdV +Vdp =TdS +Vdp

expresando dS en funcién de las variables (p,V) tenemos

dH :TdSJrVdpzT[aS dav +§ dp]+Vdp:Tas av +[Tas +V]dp
v, apl, v, op|,
dH 203@ =— P X | — p = s pa ai
AM Té Ry N| op 195 LyoP oV |;
ap\/ ap'|'a-|—V 6TV 6TV
o C
oV oV

:7ap
H +V —/—
& oT|,
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donde el término entre corchetes es la unidad por el principio de derivacion
implicita. También hemos utilizado derivacién implicita en H(p,V)=cte. Para un
gas de Van der Waals (0p/dT)y es un valor positivo. Debido al fendmeno
cotidiano de la dilatacion térmica, aparentemente resulta natural pensar que un
aumento de temperatura debe suponer un aumento de la presion si queremos
qgue el volumen del sistema se mantenga constante. Dado que las capacidades
calorificas a volumen constante y presion constante son positivos, tenemos que
el signo de (dp/dV)y debe ser negativo

@ <0
v,

y por tanto, a entalpia constante, una disminucion de presién del gas esta
asociada a un aumento de volumen; lo que justifica el comportamiento del gas
en el experimento Joule-Thomson. En el apéndice se amplia un poco mas
estos resultados con el célculo de la derivada (0U/dT)y de la energia interna
para el proceso Joule-Thomson.

Equilibrio y Estabilidad Termodinamica.

El fendbmeno fisico del movimiento browniano evidencia que el equilibrio
termodinamico es en realidad un proceso dindmico. La estabilidad asociada al
equilibrio termodindmico es consecuencia de la reaccion del sistema ante
pequefias fluctuaciones en parametros como la presion, el volumen, la
temperatura y la composicién quimica. En general, el estado de equilibrio se
caracteriza por un valor extremo (minimo o maximo) de algun potencial
termodinamico; es decir, de una funcién de las variables independientes
sometida a ciertas restricciones del sistema en wunas condiciones
experimentales concretas. Por ejemplo, cuando la entropia, el volumen vy el
namero de moles de los componentes quimicos son variables independientes,
la energia interna U(S,V,{n;}) del sistema debe ser minima si el sistema esta en
equilibrio termodinamico. Esta condicion de minimo significa que las
variaciones dU provocadas por fluctuaciones en el sistema de los parametros
independientes deben anularse entre ellas mismas si se conservan los totales
de entropia, volumen y niumero de particulas del sistema; es decir, si el estado
termodinamico se mantiene en promedio en todo el sistema. Si tenemos
nuestro sistema en equilibrio termodinamico y lo dividimos conceptualmente en
dos partes : 1y 2 en las condiciones anteriores de fluctuacion tenemos

dU =0=dU, +dU, =T,dS, — p,dV, + g4dn, + T,dS, — p,dV, + w,dn,;
ds, +dS, =0; dv, +dV, =0; dn,+dn,=0=
(T1 _Tz)ds1 - (pl - pz)dvl + (lﬁ - ﬂz)dnl =0

dado que la fluctuacion (dS;,dV;,dn;) puede tomar valores arbitrarios, vemos
gque de la condicibn de energia interna minima (dU=0) se deduce
necesariamente la homogeneidad de parametros en el equilibrio
termodinamico:

T =T, p=P =4,
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y al revés; de la condicion de equilibrio termodinamico y para fluctuaciones con
las ligaduras sefialadas anteriormente se deduce dU=0. Sin embargo esto no
distingue entre un maximo y un minimo de la energia interna y por tanto del
postulado de energia minima llegamos al postulado de equilibrio
termodinamico, pero no al revés. Por tanto el postulado del equilibrio
termodinamico no asegura la estabilidad del sistema, mientras que esto si que
puede hacerse desde el postulado de la energia interna minima como veremos.
Mateméticamente un minimo de U debe verificar dos condiciones

du=0;dU>0

la primera condicion la hemos analizado antes frente a fluctuaciones arbitrarias
y hemos llegado al estado de equilibrio termodinamico. Analizando la segunda
llegaremos a condiciones para que este equilibrio termodindmico sea estable.
La segunda variacion para un sistema S-V (gas) se puede poner como el
término correspondiente del desarrollo en serie de Taylor de U(S,V)

Ul U
os?|, osav||(ds
420 = Z(as,av) M S
2 ou | oul |av
vas| v,

una condicién suficiente para que d?U sea una forma cuadratica definida
positiva para cualquier fluctuacién arbitraria (dS,dV) es que los menores
principales de la matriz de derivadas sean positivos, es decir
oul (U Y

5| = >0
,ov?| (esov

ou
0S?

~ U
" 882

)

del primer menor principal tenemos

ey
oS

oT

.U L aT
., Tos

, _aT
v 08?,

35|

Ton

v C

esta es una condicion propia del equilibrio termodinamico que hemos utilizado
anteriormente y que ahora queda justificada. Del segundo menor principal :

_{aT
s lav

gue es una relacién que hemos obtenido previamente. Sin embargo el segundo
menor principal esconde un detalle matematico realmente trascendente.
Sustituyendo las derivadas primeras por su valor, el segundo menor
corresponde con el siguiente determinante

ouU

oV

I ')
Y

2
J >O:>@ <0
S

ov

S

T
Y
P
. oV

S

S
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este determinante tiene una interpretacion geométrica directa como el
Jacobiano de la transformacion de coordenadas (S,V) — (T,p). Para aclarar
esto el lector puede consultar el apéndice matemético. El significado
geomeétrico del Jacobiano es una relacion entre areas transformadas
correspondientes en los dos sistemas de coordenadas

oT oT
o(T,p) _|oSk, Vi _ory
as.V) |op|  op| | s
S|, oV

5area

donde representa un area elemental en el diagrama S-V y el éarea
elemental en el diagrama T-p correspondiente con la transformacion de
coordenadas de los puntos del area original en S-V. Desde esta perspectiva
podemos introducir facilmente en el célculo una transformacion intermedia
adicional : (S,V) — (T,V)— (T,p), que de cara al Jacobiano se expresa asi

oT oT oT oT | ||oT or
o(T.p) _|asl, ovl|_ oy S oi _a(.p) eV _[oTl, avh|es), avly|_
SV || ap| | oI anT e amNV)aSN) |op|  ap|fov]| ov
osl, oVl aTh, avl|esl, vl
1 0 |oT or
T _ osl, ovl|_ ap|aT| _ T ap|
o(s.v) |9 9P v osl,  C,av
oTl, ovh| o 1

y por tanto las conclusiones suficientes para la estabilidad termodinamica de un
gas son, en resumen

;
2
ool GfaT | o) e o
vl T lovlg) ovlk T avily v

de estas relaciones y las ya encontradas anteriormente para los calores
especificos se deduce para el calor especifico a presién constante

c,>0;C,>C,

Del analisis de dU=0 obtenemos la descripcion del equilibrio termodinamico y
del andlisis de d°U >0 obtenemos las condiciones para la estabilidad del
equilibrio  termodinamico. En general un sistema es estable
termodinAmicamente si una influencia externa que cambia el estado de
equilibrio induce en el sistema procesos que tienden a contrarrestar el efecto
de dicha influencia externa; un enunciado que se conoce como Principio de
LeChatelier. Los estados metastables también se ajustan al planteamiento aqui
visto sobre el equilibrio, pero representan minimos locales de energia que no
corresponden con el minimo principal. La teoria de la estabilidad
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termodinamica fue desarrollada a finales del siglo XIX por Josiah Willard
Gibbs.

Expansion libre de un gas, energia libre y trabajo quimico.

Retomemos la experiencia sobre la expansion
— libre de un gas. Nuestro sistema fisico se
define como el contenido del interior de las
bombonas. Se trata por tanto de un sistema de
volumen constante. Ademas introducimos un
To bafio térmico exterior a temperatura To
constante, de modo que este sistema no esta
aislado energéticamente y el calor intercambiado en la expansion procede de
un foco externo que mantiene constante su temperatura. Aplicando la
desigualdad de Clausius entre los estados de equilibrio inicial 1 y final 2 en este
caso tenemos, ya que el proceso es irreversible

T,(S,-S,)>AQ
y utilizando el primer principio tenemos

T,(S,—S,)> AU +W

puesto que la temperatura del sistema en los estados inicial y final es la de
equilibrio térmico con el foco : T1=T,=Ty y por tanto

U,-U,-(T,S,-T,S,)+W <0
Se define la energia libre F=U-TS de modo que tenemos
F,—F+W <0

Por tanto la variacion de la energia libre esta en relacion directa con el maximo
trabajo Util que puede producir un sistema fisico que evoluciona en contacto
con un foco térmico externo. Podemos interpretar el término TS en la definicién
de F como energia ligada, es decir, que no puede producir un trabajo atil. Sin
embargo, en nuestro caso los limites del sistema se han mantenido fijos en el
proceso de expansion, por lo que el sistema no realiza en principio un trabajo
por desplazamiento de presiones externas. Por tanto W=0y

F,<F

Hasta ahora solo nos hemos fijado en el comportamiento del gas, pero para
una vision completa del problema necesitamos incluir el comportamiento de la
bombona. El gas, tras ocupar todo el espacio vacio puede, dependiendo de la
elasticidad de la bombona, presionar sobre ella y aumentar aun mas el
volumen. En este caso el gas estaria produciendo un trabajo externo positivo
W’ > 0 y por tanto, suponiendo que este proceso es relativamente lento y

cuasiestatico
F,—F,+W'=0=F,=F,-W'=F,<F,
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es decir, tras disminuir progresivamente en la expansion libre, la funcion F
sigue disminuyendo de valor. Pero evidentemente, si la bombona no se rompe
,este proceso no puede continuar por mucho tiempo. ElI comportamiento
elastico nos indica que el proceso se revertira y la bombona realizara un trabajo
sobre el gas W” <0 de modo que frene su expansion

F,—F,+W"=0=F,=F,-W"=F,>F,

lo cual supone que la energia libre del gas pasa de disminuir a aumentar y por
tanto F ha llegado a un minimo. Dependiendo del material el fenomeno de
cambio de volumen de las bombonas serd mas o menos visible y los trabajos
W’,W” de mayor o menor medida, pero es un suceso fisicamente probable y
predice un minimo en la funcion F para el gas. De esta forma la energia libre
se puede interpretar como un potencial : en el proceso de expansion libre de un
gas entre dos estados a la misma temperatura y realizando un trabajo externo
que puede ser despreciable (aunque positivo) en un recinto de volumen
aproximadamente constante, el gas evoluciona buscando el minimo valor
posible de la energia libre. Esto es analogo a la relaciéon entre fuerza de
gravedad y potencial gravitatorio. La fuerza de gravedad tiende a dirigir los
cuerpos afectados hacia zonas de menor potencial gravitatorio. El resultado
obtenido corresponde mateméaticamente con un extremo condicionado de la
funcion F, en concreto un minimo condicionado. Las condiciones de ligadura
son : a)el volumen del gas esta limitado por paredes aproximadamente rigidas
y b)el gas esta en contacto térmico con un foco a temperatura constante. En los
procesos quimicos a volumen constante se suelen dar estas mismas
restricciones. Tenemos dos sustancias en un recinto de volumen fijo sumergido
en un termostato a la temperatura To. Inicialmente las sustancias estan
separadas por un tabique y en equilibrio térmico con el termostato. Al quitar el
tabique se produce la reaccion quimica , normalmente con desprendimiento de
calor y aumento de la temperatura. Finalmente la reaccion quimica cesa y el
sistema vuelve a la temperatura del termostato, cediendo el calor
correspondiente al termostato. Al final del proceso la energia total
(sistema+medio externo) es constante, pero la energia libre del sistema llega al
minimo valor posible. Dado que F se relaciona con el trabajo util que puede
realizar el sistema, el proceso quimico comentado se puede ver como una
pérdida irreversible en la capacidad de producir trabajo Gtil del sistema.

Para un sistema con varios componentes, como una mezcla de gases o una
disoluciéon de varias especies quimicas, la energia interna del sistema depende
del nimero de moles de estas especies quimicas, de modo que se verifica

U(S’V’ Nl' N21 N3,..) =duU :%

d8+$

V,1,2,3..

dv +67U

$,123.. 1

dN1+ﬂ

SV,2,3.. 2

dN1+ﬂ

SV,2,3.. 2

dN, +...=>
SV.,13..

dU =Tds - pdv + 2%

1

dN, +..

SV.13..

note el lector que los términos asociados a la variacibn de moles de las
especies quimicas se corresponden, desde el punto de vista del primer
principio de la termodinamica, con trabajos de origen quimico. No se trata en
principio de ninguna forma de calor, que para procesos reversibles ya esta
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considerada en el término TdS. Las pilas eléctricas son un ejemplo de
conversion del trabajo quimico en trabajo eléctrico. Por tanto la funcion F
verificara

U

F(T.VN;N;,) =U =TS = dF =—SdT — pdV + N, + 0N, +. 44 =~ N

por tanto, en un proceso quimico reversible en el que se modifique el nUmero
de moles de las especies quimicas a T y V constantes se debe verificar,
integrando dF :
F-F=W,

Si la reaccion se realiza de forma espontanea, F debe disminuir y por tanto el
trabajo quimico W, debe ser negativo. Este trabajo quimico Wy es la energia
involucrada en la transformacion quimica desde el punto de vista de un proceso
reversible. Pero en este caso un proceso reversible requiere que el sistema
pueda realizar un trabajo quimico con el exterior en condiciones de equilibrio
térmico, mecanico y quimico. En la practica no sucede nada de esto, y
normalmente la Unica forma de trabajo externo del sistema en que tiene lugar la
reaccion quimica es el trabajo mecanico debido a desplazamiento de presiones
externas y cambios de volumen o el trabajo eléctrico en las reacciones electro-
quimicas. Como suponemos que el proceso se realiza a volumen constante,
resulta que este trabajo mecanico tampoco existe. Por tanto estamos en un
caso de pérdida neta de trabajo util muy similar al caso de la expansion libre de
un gas que vimos al principio. Las reacciones quimicas pueden tener también,
en mayor o menor medida, un caracter explosivo, es decir, se produce una
modificacion de la presion del sistema. Un caso cotidiano es la combustion de
gasolina en el motor de un coche. Si la reaccién ocurre en un recinto a volumen
constante, vemos claramente el intento del sistema por aumentar de volumen y
el impedimento del recinto para que esto ocurra. Por otra parte el recipiente de
la reaccién ademas de un muro mecanico también puede considerarse un muro
quimico en el sentido de que el sistema no reacciona quimicamente con las
paredes del recipiente y el potencial quimico p de dichas paredes es muy
superior al del resto de los componentes. Siguiendo un razonamiento similar al
caso de la expansion del gas, esto es sefial del valor minimo a que llega F en
una reaccién quimica a Temperatura y Volumen constantes. Razonando a la
inversa, el sistema estara finalmente en equilibrio termodindmico si cualquier
modificacion o fluctuacién virtual posible supone un aumento de F.

La energia libre se puede introducir también a partir de la energia interna
utilizando el método matematico formal de la transformada de Legendre
(apéndice matematico).

Potencial quimico y entalpia libre

Presentamos antes el potencial quimico y de una Unica sustancia con un
namero constante de particulas en el contexto de la ecuacion Euler

U=TS-pV+uN=0

Definimos la funcion G = uN = U+pV-TS = H-TS , llamada entalpia libre por
analogia con la funcién F que vimos antes. Vemos que para N=0 debe ser U=0,
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S=0 , V=0. Debido al caracter extensivo de G, para una mezcla de varias

sustancias es
G= ZGi = Zﬂi N,

Veremos que G también funciona como un potencial termodindmico en
procesos a temperatura y presion constantes, o cuyos estados inicial y final
tienen la misma temperatura y presion. Partiendo de la ecuacion de Clausius
para un proceso real en contacto con un foco externo a temperatura T, cOmo
en el caso de la funcién F, tenemos

T,(S,-S,)>AQ=T,(S, - S,)> AU +W

si el sistema realiza un trabajo desplazando una presion externa pp constante
(foco mecanico), como puede ser la presién atmosférica actuando en un piston
tenemos
T,(S,-S,)>AQ = T,(S, - S,) > AU + p,(V, -V, )+ W* =
(Uz _U1)+ po(vz _Vl)_To(Sz _Sl)+W*< 0

donde W* es cualquier otro trabajo adicional que realice el sistema. Cuando el
proceso termine y se llegue al equilibrio termodinamico con la condiciones
externas, la temperatura y presion del sistema seran las mismas que las del
exterior y por tanto si W*=0, bien por que no exista trabajo adicional o por que
sea un trabajo perdido por irreversibilidad del proceso, podemos escribir para
los estados 1y 2 del sistema

G, -G, :(Uz _Ul)Jr p(vz _Vl)_T(SZ _51)< 0

y por tanto, para cualquier proceso espontaneo que conecta dos estados, uno
inicial y otro final, a la misma temperatura y presion, se verifica una disminucion
de la entalpia libre G. De la misma forma que para F, un proceso fisico a
temperatura y presion constantes tiende al minimo valor posible de G.

Recordando el diagrama de isotermas de Andrews tenemos que en la zona de
saturacion, donde se produce el cambio de fase, para una isoterma dada la
presion también se mantienen constante y por tanto el cambio de fase real de
una cantidad N de gas admite una version reversible a presion y temperatura
constante. La condensacién, de vapor a agua, solo es posible si hay una
disminucién de la entalpia libre en el proceso

Gagua _Gvapor =N (ﬂagua _/uvapor) <0

Segun las condiciones de presion y temperatura el potencial quimico del agua
puede ser superior o inferior al del vapor; de modo que dependiendo de la
presidn y la temperatura el cambio de fase sera vapor—agua é agua—vapor,
de modo que la entalpia libre siempre disminuya. En el equilibrio
termodinamico la variacion de entalpia libre se anula y el potencial quimico del
agua y del vapor son iguales.
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De la relacion G=U+pV-TS podemos calcular su valor para el caso de un gas
ideal con ecuacién de estado pV=NKT; de lo que ya sabemos solo nos queda
calcular S, lo que podemos hacer asi

ds =Y, Py _3/2NkdT  NKT dV _
TOT T TV

1 1 3/2
AS:ENkId—T+NkId—V:§NkIn Tkl L lomen| [ LT 2] =
2 4T Vo2 T, V, Vo \ T,

x5

y por tanto la entalpia libre del gas ideal queda asi

G(T, p,N) = uN = NkT[;—InKTS:J[T??ZIU—TSO

lo cual da también un valor para el potencial quimico y del gas ideal
simplemente dividiendo por el nUmero de particulas N. Segun el tercer principio
de la termodinamica , en el cero absoluto (T=0), la entropia del sistema sera
nula (S=0). Si tomamos el cero absoluto de la temperatura como referencia,
entonces podemos expresar los resultados anteriores por

T5/2 5 TS/Z . p
S=NkIn| @] — |[; G=uN=NKT|2=In| g — ||| @ =lim; | =0
L R B e

donde ¢o es un valor limite que depende del tipo de gas.

En un proceso irreversible a presion y Temperatura constantes podemos

escribir

AG =AH -TAS <037A_|_—G:7$+AS >0

podemos interpretar -AH/T como la entropia minima generada por el entorno
del sistema durante el proceso; de modo que -AG/T corresponde al minimo
cambio de entropia del Universo : suma de los cambios de entropia del sistema
(AS) y el entorno debidas a la realizacion del proceso.

La energia libre se puede introducir también a partir de la energia interna
utilizando el método matematico formal de la transformada de Legendre
(apéndice matematico).
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APENDICE MATEMATICO

Funciones implicitas.

El estado de un gas se puede describir por medio de dos variables
independientes que pueden elegirse de una variedad realmente grande de
posibilidades : presion (p), Volumen (V), temperatura (T), energia interna (U),
entropia (S), entalpia (H), funcion de Helmholtz (F),...Creemos (postulamos)
que el estado queda totalmente determinado por dos variables independientes
y por tanto el resto de variables deben tener alguna dependencia funcional con
las que hemos elegido como independientes. Esta dependencia funcional
cambia con cada gas. Podemos escribir dependencias tales como U(S,V),
U(p,T)....pero esto no es una funcién, implicita. Justamente al contrario, esto
son dependencias explicitas de la energia interna con las variables elegidas
para representar el estado del sistema. Sin embargo a lo largo del texto se han
utilizado relaciones como V(T,p)=constante , U(S,V) = -constante,
S(U,V)=constante y otras similares de cara al calculo de derivadas parciales.
Podemos pensar que la relacion U(S,V)=constante define implicitamente una
relacion S—V, sin embargo desde el punto de vista matematico nos interesa
ver las en las que esta relacion es una funcién continua y derivable V(S) entre
un conjunto de valores de entrada {S} y un conjunto de valores de salida {V}. Si
hacemos la diferencial de la funcion implicita tenemos

U(S,V)=const:>dU=0:@ d8+@
oSy, ov

u
oS

ou| av
+— =0
y oV

av = =
s ds

S

donde al tomar S como variable independiente no tenemos problema en dividir
por dS que podemos suponer distinto de cero. Si se verifica que (dU/dV)s no es
nula podemos hacer

oU

v &S|, v

ds~ aU| s,
Bt

lo cual asegura la existencia de una funcion continua y derivable V(S), al
menos en el dominio {S} en que (dU/dV)s no es nulo. Si variamos la constante
en U(S,V) = constante, podemos hablar, en las mismas condiciones, de una
funcién V(S,U), de modo que la derivada dV/dS anterior se corresponde con
una derivada parcial a U constante, lo que justifica el resultado anterior. Si
investigamos la condicién suficiente para la existencia de la funcién implicita a
la luz de la ecuacion fundamental de la termodinamica tenemos

oU
dU =TdS - pdV = —| =-
p BV, p

S

y por tanto la condicidn suficiente para la existencia de la funcién implicita solo
se viola para el caso de una presién nula, circunstancia poco habitual sino
imposible. Por supuesto de la relacién U(S,V) = constante también podemos
elegir como funcion implicita S(V) y en este caso la condicion suficiente de
existencia de esta funcién implicita es (dU/dS)y no nulo, que equivale a una
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temperatura no nula. Segun el tercer principio de la termodindmica la
temperatura del cero absoluto es fisicamente inaccesible, o cual justifica en
cualquier caso posible la existencia de la funcién implicita S(V) en U(S,V) =
constante.

El teorema matematico de la existencia de la funcién implicita se aplica en

general a funciones vectoriales de varias variables y el lector puede consultarlo
en la referencia [5].

La transformacion de Legendre

La representacion energética de un sistema simple tiene la dependencia
U(S,V). En un caso concreto esta funcién representard cierta informacion
relacionada con las variables independientes S,V. El andlisis matematico
establece que una variacion diferencial de U vale

du=Y
as

d8+%

y v

dv

S

Normalmente la medida de la entropia es bastante dificil en la practica, no
existe un entropimetro, algo realmente singular para ser un concepto fisico;
mientras que las derivadas parciales que aparecen corresponden a la
temperatura y la presion, de mas facil medida. La transformacion de Legendre
permite replantear el problema introduciendo una nueva funcion que mantiene
la misma informacion que la original, pero cuya dependencia funcional cambia.
Supongamos que queremos reemplazar la dependencia funcional con la
variable S, que resulta de dificil medida. Con la transformacion de Legendre
definimos una nueva variable, que segun el primer principio resulta ser la
temperatura del sistema

Y
oS

\

con esta nueva variable se define la funcién transformada de Legendre L(U)
como

ouU

LU)=U - s=U-TS
0s

v
si hacemos la diferencial de L(U) tenemos

ouU

e dv —Tds — sdT = 29
v

0S

d5+@

\Y

d[LW)]= dV —SdT =—pdV — SdT

S S

la forma diferencial establece que la transformada es funcién de (V,T) y vemos
inmediatamente que L(U) es la energia libre F. De la misma forma podemos
hacer la transformada de F(T,V) eliminando V por p con lo que obtenemos
L(F)=G(T,p). Todas estas funciones son equivalentes a la energia interna
U(S,V), pero mas sencillas de utilizar en la préactica.
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Jacobianos
El dibujo adjunto muestra
R p A dos sistemas de
bT: ! 2N coordenadas apropiados
Vi e X/ para describir el estado de
a b’ a’ un sistema de dos variables
independientes como es un
gas. En el sistema de
S T coordenadas S-V  hemos

dibujado un area rectangular

en linea discontinua.
Aplicando la transformacion de coordenadas (S,V)—(T,p) el area se ha
transformado en otra &rea distinta que suponemos conexa si la transformacion
es suficientemente regular. El area resultante estd marcada también en linea
discontinua en el diagrama T-p. Los vectores a,a’ y b,b’ son los
correspondientes por la transformacion de coordenadas. El punto negro de los
dos diagramas es también el correspondiente por la transformacion de
coordenadas. Estamos interesados en calcular el area en el segundo sistema
de coordenadas y para ello debemos determinar los vectores a’y b’. En el
limite cuando el tamafio del area en el plano S-V sea tan pequefia como
gueramos, esto también serd cierto en el plano T-p para el area que queremos
medir. En este caso el area en T-p sera aproximadamente el de un
paralelogramo de lados a’,b’ que podemos calcular por medio el producto
vectorial axb’. Para calcular el vector a’ tenemos en cuenta que es la
transformacién de una linea en el plano S-V que mantiene el valor de V
constante:

as, 2

ds)
, oS

v

— oT
a'=(dT,,dp,)=(—
(dT,,dp,) (as

el vector b’ es la transformacion de una linea en S-V que mantiene el valor de S
constante
op

b= (AT, dp,) = (5| V.2

dv)
Vi, eV

S

las derivadas parciales se calculan respecto del punto negro de referencia. Por
tanto el area en el diagrama T-p correspondera al producto vectorial

i i k
al o al o
—area — — oT ap - 0S oS - oS oS
_a |97 ov —k Wi v V| — kgarea \Y \Y
Tp =a'xb 6Svds 6SVdS 0| = kdsd Tl o Osy ot op!
Tl @ o o vl v vl vl
vl v

en analogia con el algebra geométrica, los vectores i,j son vectores unitarios
asociados a los ejes T,p y k un vector perpendicular a i,j . Multiplicando
escalarmente por el vector k, que sera el sentido de circulacién positiva para
las areas, tenemos:
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oT op oT oT
i \asl, ash| [asl, ovls|_a.p
s |oT|  ap| | |ap| ap|| as.v)
Nl V| |8S], oV

donde se ha utilizado la propiedad de que el determinante de una matriz y el
determinante de su transpuesta son iguales. Podemos generalizar facilmente
algunas propiedades de la funcion Jacobiana. Tomemos fos funciones de dos
variables independientes: f(x,y), g(x,y); la funcién jacobiana se define asi

of of
o(f.g) _|oxl, ayl,
axy) |ag] og
oxl, oyl

de esta definicidbn obtenemos inmediatamente

o(f,9) __o(g,f) __a(f,9)

oxy)  axy)  a(y,x)

off,x) _ _off . a(f,y) _of
alxy) oyl axy) o,
oxy) 4

o(x,y)

si introducimos otras dos funciones de las mismas variables independientes :
f(x,y),9’(x,y) la interpretacion del jacobiano como area nos permite escribir

5area

te  o(f,9)

Site _a(f.g) _drg _a(f.q)
Syt oY) ST a(xy)
s o(fh.97)

g

y tomando f=f, g’=g obtenemos, de las propiedades anteriores

1 o(f,g)
ax.y)  a(x,y)
o(f,9)

por otro lado, si tomamos g=y tenemos, aplicando propiedades anteriores

o(f.g) o(f'.g") _of

o(f',g") o(x,g) x|,

El &lgebra del determinante Jacobiano que hemos desarrollado en dos
dimensiones se calcula facilmente para el caso de tres dimensiones, donde el
determinante tiene una interpretacion geoméetrica de volumen.
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Analisis del resultado para el minimo condicionado de entropia.

Llegamos en la seccion sobre los extremos de la funcion entropia a la siguiente
relacion
op

oV

T
Y

U

utilizando la derivacién implicita en las variables (U,V,p) a la izquierda y (U,V,T)
a la derecha pasamos de la relacion anterior a esta

ouU

Y,

p

ouU

oy
, oV

o

Ecuaciéon base
Py ( )

p T

En la seccion de consecuencias matematicas del primer y segundo principio
hemos calculado ya algunas de las derivadas anteriores

MR,

vl T,
ou os| _oT| 14T
Bkt R N A R
oT),  oTl, aul, Tas|,

por otro lado, partiendo de la ecuacién fundamental dU=TdS-pdV podemos
calcular las otras dos derivadas parciales

oU

ov

T8
Y

U

L.
o

op

10p

_opf _
, T oS

ou

\

p " "

sustituyendo las 4 derivadas en la ecuacién base tenemos

Tﬁ _p >£g T@ _p
v| Vi, vl OTh

T &S
aplicando la derivacion implicita en (S,V,p) en el lado izquierdo tenemos

o
T9*| _
{ atl, p}

P
a5

op

s &S

p oT

, T oS

TP
v

de la relacion entre calores especificos

C, o

C, ap

@»
oV

:TGS

G =T

v

y tomando Cv >0 segun las condiciones de estabilidad llegamos a

> p{Tap - p}
\ \

aT
y agrupando términos para una ecuacion cuadratica en p

-TC 87[3 _pT@
Povl, T aT




Enrique Cantera del Rio 92 Introduccidn a la Termodinamica

_1c. ®

o >0
" oV

op
2_ploaT R
P p( T j

T

El resultado nos dice que la ecuacion de segundo grado en p no puede
anularse y por tanto no existen raices reales de la ecuacion correspondiente,
cuyo discriminante debe ser negativo

(3
oT

multiplicando toda la expresion por (6V/dp)r, que segun las condiciones de
estabilidad es un valor siempre negativo, y aplicando la derivacion implicita en
las variables (p,T,V) llegamos a

2
j+Cap <0
\v

Pov

T

TP

oT

ov

Vel

+Cp >0 = Cp >Ta—p
or

v

v OT |,

p

resultado coherente con este otro que ya conocemos

p
C,=C,+T—
POV T

ov

p
y OT

;C, >0
P

Equilibrio termodinamico y ecuacion de ondas en un gas ideal

Para percibir el comportamiento ondulatorio en un gas podemos considerar
émbolos elementales de volumen dV con igual masa de gas y a la misma
temperatura, presion y densidad conectados por masas elementales de valor
v dm 4V dm que corresponden a la masa de gas en los
émbolos elementales. EI comportamiento
I:I—O_El:l estatico del gas esta descrito en general por la
ecuacion de estado de los gases ideales y en
concreto por el tipo de proceso que
experimento el gas. La imagen representa el caso mas sencillo con dos
embolos elementales con paredes fijas en los extremos derecho e izquierdo, de
modo que las oscilaciones (ondas) posibles seran estacionarias en un caso
ideal. Si el sistema es perturbado, entonces habra una discrepancia en general
en la presién de cada émbolo, y también un cambio de volumen gque se puede
estimar por
dV = dSdx
dV'=dV —dSdé = d%V = —-dSd?&

donde la variable x (dx) hace referencia a la distribucibn de gas con los
embolos en reposo, dS es la superficie de cada émbolo, dé es la modificacion
de longitud de cada émbolo, dV es el volumen inicial de los émbolos y d?V el
cambio en volumen en un instante dado en situacion dinamica entre dos
émbolos elementales contiguos. Por otro lado, la presion p no balanceada
genera una fuerza sobre el elemento de masa dm de valor (22 ley de newton)
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*E(x.1) *E(x.1)
d2F = dSdp = d = odV
p=dm—2r— =V =02

Podemos hacer los célculos para un proceso Isotermo y uno adiabatico
derivando sus funciones de estado para pequeiias variaciones respecto del
estado de equilibrio (p,dV), de modo que dx >> d¢:

1— Isotermo :pdV =cte — dpdV + pd?/ =0 — dSdpdV + pdSd % =0 —

O2E(x,1) _P B%E(x,1)

/ P
=¢ =.—
ot? p  Ox? Y2l

2 — Adiabético : p(dV)” =cte — dp(dV)” + p(dV )" *d?V — dSdpdV + ypdSd &V =0 —

’E(xt) _

p 9%&£(x,1) p
_ L = C. = —_
atz )/p axz a yp

donde y es el coeficiente adiabatico y p,p son los valores de presién y densidad
del gas no perturbado en el punto de equilibrio termodinamico en el que se ha
hecho el analisis. El contraste experimental a través de la medida de la
velocidad de sonido indica que la velocidad esta mas proxima a c, y por tanto
es un fenbmeno de tipo adiabatico.

El modelo propuesto maneja la masa mecénica de un sistema complejo como
el gas como un propiedad en parte desligable por medio de un punto de masa
dm en dicho sistema dentro de la aproximacion cuasiestatica asociada a
sistemas elementales; algo relacionado con los teoremas mecanicos del Centro
de Masas. Note el lector que la velocidad de las ondas mecénicas se calcula a
partir de valores propios del equilibrio del sistema. En este caso los parametros
son la presién, la densidad de un gas en equilibrio; y el cociente entre calores
especificos a volumen y a presion constante, pardmetros propios del equilibrio
termodinamico. Esto nos dice que las ondas mecanicas estan asociadas a
modificaciones relativamente pequefias respecto a las condiciones de equilibrio
de un sistema estable; es decir, un sistema que tiende a recuperar su estado
inicial de equilibrio en respuesta a perturbaciones.

Finalmente note el lector el significado del concepto de modelo fisico. La
realidad a nivel atdbmico del fendmeno ondulatorio en una gas es muy diferente
de unos pistones conectados por masas. Pero el modelo fisico es capaza de
recoger aspectos relevantes del proceso fisico; en nuestro modelo las
variaciones de presion asociadas a la onda. El modelo permite también
combinar los aspectos relevantes con leyes fisicas conocidas y formular
ecuaciones diferenciales con soluciones contrastables con el comportamiento
de los gases reales.

Enerqgia interna en el proceso de Joule-Thomson. Energia interna del gas ideal.

El proceso de Joule-Thompson conecta dos estados, inicial y final, a la misma
entalpia. El proceso real esta sometido a rozamientos internos y no es
reversible; sin embargo podemos imaginar una proceso reversible entre los
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mismos estados inicial y final. De la definicion de entalpia y por derivacion
implicita podemos calcular la siguiente derivada

dH =TdS+Vdp :dH =0T —_y

6pH

lo que significa que el gas del proceso Joule-Thomson, al disminuir su presion,
siempre ve aumentada su entropia. Anteriormente hemos calculado esta otra
derivada en la seccién sobre consecuencias matematicas del primer y segundo
principios

op

+V—

@ __ S a o Ve
N, ] Vh T @l @
oTly oV |;

a partir de estas dos derivadas podemos calcular la variacion de energia
interna del gas por medio de la siguiente derivada
p ]

+V[D6V
. lcpar

donde hemos utilizando las reglas de derivacion implicita conocidas. Podemos
cambiar a la derivada de la energia interna respecto de la temperatura
introduciendo el valor py=(@T/op)y que hemos calculado en la seccion de
consecuencias matematicas de los dos principios

au
op

ov

T -]
ap

&) __G v
op P

h Cp o

H H

2] ) v
v _op| aul _1au| _ (G Ty Cp oply
oT |y ETH(?pH y&pH iTﬂ v
Cp an

Con la ayuda de la ecuacion de Mayer el lector puede calcular esta derivada
para el caso de un gas ideal y de Van der Waals. Para un gas en unas
condiciones de presion y temperatura determinadas la derivada anterior puede
ser en general positiva o negativa y el gas del proceso de Joule-Thomson
puede ver aumentada o disminuida su energia interna en el proceso; pero su
entropia siempre aumenta. Por otro lado, en las condiciones de presion y
temperatura de los puntos de inversion del gas tenemos u(p;, T;))=0. Para que la
derivada (0U/0T)y tenga un valor definido en los puntos de inversién del gas
debemos buscar una indeterminacion 0/0 en dicha derivada y por tanto debe
ser (0U/0p)u=0

Ml | PV S Y
Py C, T, Cp Op; ) _
puntos de inversion Joule—Thomson
al _v[prav) )
oply, Cpl VT,

Si consideramos la energia interna del gas como una funcion U(p,H), una
variacion dU para el proceso Joule-Thomson verifica
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du-Y
p

dp+£
H oH

ouU
dH;dH =0— dUinversion: 5_
p Pln

y por tanto en los puntos de inversion del gas se verifica dUinversion=0. Vemos
que el gas real del proceso Joule-Thomson en los puntos de inversién sigue la
misma fisica que la expansion libre de un gas ideal:

AU =0; AT =0; A(pV)=0; AN =0

En el caso de un gas ideal es u=(0T/0p),=0 siempre y por tanto (0U/op),=0
también siempre. La ecuacion anterior para el gas ideal sera

du =Y
oH

dH;u_H_pv:du_[l_pﬂ
oH

dH > d(U —H) =-d(pV) =—p2Y| dH
] oH

p p

y aplicando la ecuacion de estado de gas ideal pV=NKT tenemos

_or _H

dT dH = dH

p

dT

p

siendo este resultado totalmente general podemos considerar H(T,p) y el
resultado anterior nos dice que para el gas ideal es siempre (0H/9p)r=0; lo que
significa que la entalpia de un gas ideal solo depende de la temperatura y como
U=H-pV=H-NKT resulta que la energia interna de un gas ideal es funcion de la
temperatura exclusivamente.

Campo de Entalpia por unidad de masa en una corriente fluida.

Un elemento de fluido es una cierta cantidad constante de materia dm que
ocupa cierta cantidad de volumen dV que puede variar con el tiempo. Es
evidente que este elemento de materia puede tener definidas magnitudes
fisicas de todo tipo :eléctromagnéticas, Opticas, termodinamicas...
Evidentemente necesitamos relacionar estas magnitudes con el
comportamiento de las corrientes. Un ejemplo es la entalpia termodinamica.
Suponemos que las magnitudes termodinamicas Temperatura, presion...etc
estan bien definidas en todo elemento de fluido, es decir, todo elemento de
fluido estad proximo al equilibrio termodinamico. Un elemento de fluido tendra
definida una entalpia que sera en general un valor diferencial, pero si referimos
esta entalpia a la cantidad constante de materia del elemento tenemos una
magnitud intensiva describible como un campo h(x,y,z,t) : un elemento de fluido
en la posicion (x,y,z) y en el instante t tiene un entalpia por unidad de masa h.
Tomando e como la energia interna por unidad de masa y v como el volumen
por unidad de masa, la definicidon termodinamica de entalpia nos lleva a

h=e+ pv=dh=(de+ pdv)+vdp
Segun el principio de conservacion de la energia una diferencial de e vale

de =TdS — pdv+dW,,,amientc
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donde T es la temperatura S la entropia y W es el trabajo disipado en el
rozamiento del elemento con el resto del fluido. Si suponemos que; ya sea en
la corriente fluida completa o en la zona de interés, el rozamiento y el
intercambio de calor entre el elemento y el resto del fluido es despreciable
tenemos

dW,o,amiento=0, dS=0=de+ pdv=0= dh=vdp

Si dividimos por dt el resultado anterior introducimos la derivada temporal de
dos campos en el resultado. Podemos sustituir la derivada temporal de los
campos de entalpia y de presion en funcion de las correspondientes derivadas
parciales, como se dijo en la seccion sobre analisis de campos

Z_T+(ﬁov)f1=v%+v(ﬁov)p:w=a-[vvp—wﬂ

Note el lector que la parte de la derivada parcial temporal ahora no tiene por
gue anularse necesariamente ya que no se refiere a un elemento de materia,
sino a un elemento de volumen fijo del sistema de coordenadas. Pero si la
corriente y los campos h() y p() son estacionarios o el flujo es isentropico
[eh—vop=Tas=0] entonces la parcial con el tiempo se anula y el resultado es

in:Vh
P

ya que la densidad p es la inversa del volumen por unidad de masa v . Note el
lector que las aproximaciones que hemos tomado son : rozamiento interno
despreciable del fluido, evolucion adiabatica para los elementos de fluido y
campos estacionarios; pero no se ha supuesto nada sobre la compresibilidad
del fluido. El resultado, dentro del margen de aproximacién sefialado, es valido
para fluidos compresibles o no; sin embargo la ecuacién anterior tiene
consecuencias adicionales no apreciables a primera vista. Si tomamos el
rotacional de la expresion anterior tenemos, aplicando resultados vistos en la
seccion sobre andlisis de campos

VX[Eij:£Vpr+(V£JXVp :—iZVprp:VxVh =0= VpxVp=0
P P P P

Esta condicibn se cumple evidentemente con fluido incompresible
(o=constante). Otra posibilidad es que la densidad no sea constante y los
gradientes de los campos p(x,y,z) y p(X,y,z) sean paralelos. Dado que los
gradientes son perpendiculares a las superficies correspondientes de valor
constate, una superficie de densidad constante también es una superficie de
presion constante y podemos hacer la relacidon p—Superficie(x,y,z) —p; es
decir p(p). El contexto fisico en que nos movemos supone, implicita y
necesariamente, que la densidad del fluido es funcion exclusiva de la presion.
Esto se conoce como fluido barotrépico, y de hecho un fluido incompresible es
un caso especial de fluido barotropico con p(p)=constante. Recordando la
ecuaciéon de Euler de mecéanica de fluidos para campo estacionario, valida en
este caso ya que supone rozamiento interno despreciable en el fluido, tenemos
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[e— [e— [e— [ [e— [ p— 2 [ [e— [
%V(u2)+W +£VpZUX(VXU)DV{U?-FV+hJ=UX(VXU)
Yol

donde u es la velocidad del fluido y V el potencial gravitatorio. Por tanto, si dr
sigue una linea de corriente entre dos puntos A y B tenemos

B (2 B _ 2
jv(“?w +hJodr:I[ux(qu)]odr:O:>u7+V+h:cte(linea)
A A

ya que dr y u son vectores paralelos en todo punto. Si afladimos a la lista de
aproximaciones anteriores la de flujo irrotacional tenemos que la constante ya
no depende de la linea de corriente concreta, sino que es el mismo valor
independientemente del punto del fluido considerado

u2
—+V +h=cte
2

El caso del globo aerostatico comentado mas arriba indica que la densidad de
fluidos como el aire o el agua es funcion de la temperatura p(T). Sin embargo si
los elementos de fluido siguen un proceso con intercambios de calor y
rozamiento despreciables, entonces el proceso es adiabético : dS=0; al menos
durante tiempos relativamente largos, como el caso del calor contenido en el
globo aerostético. Para un fluido préximo a gas ideal, la ecuacion adiabética
corresponde a un fluido barotrépico

pp’ =cte y:&
ocC

\

Atomos y movimiento browniano.

Imagine el lector un recipiente con agua en reposo. Introducimos en el agua un
namero de pequefias esferas hechas de un material con la misma densidad del
agua. Segun el principio de Arquimedes estos objetos se mantienen en reposo
en cualquier punto del fluido en que los coloquemos ya que el impulso de
flotacion y su peso se compensan exactamente. Evidentemente estas esferas
estan sometidas a la presion del agua y si estan en contacto con las paredes
del recipiente también propagan esta presion a dichas paredes. En la teoria
atoOmica, la presion se debe al choque de las moléculas de agua contra
nuestras esferas. Estos choques se suponen aleatorios, no simultaneos e
independientes. Con estas ideas podemos esperar ver algun tipo de vibracion
en las esferas debido a la presion. Sin embargo, es de esperar que si, en un
instante dado, existe una fuerza resultante no nula de todos esos choques
sobre una esfera; entonces esa fuerza sera muy pequefia y en relacion a la
masa y a la viscosidad de la esfera al moverse en el agua provocara una
aceleracion imperceptible. Pero supongamos que reducimos progresivamente,
en masa y en volumen, las esferas. Antes de llegar al limite del tamafio de una
molécula llegaremos a tamafios en los que las esferas no seran apreciables a
simple vista, pero si por medio de un microscopio. En estas condiciones se
puede percibir un movimiento aleatorio atribuible a los choques de las
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moléculas de agua con las micro-esferas. Este es el movimiento de Robert
Brown descubrié en 1827 a observar al microscopio particulas de polen (=1
micra), en agua. Podemos escribir la ecuacion dinamica para una micro-esfera
de la siguiente forma (ecuacién de Langevin)

m£=—6m7a£+2
dt? dt

el lado izquierdo es la ley Newton y el derecho es la suma de dos fuerzas:

1-La fuerza viscosa asociada al movimiento de una esfera en el agua a
pequefias velocidades o ley de Stokes. El parametro n corresponde a la
viscosidad entre la micro-esfera y el agua, y a es el radio de la micro-esfera.

2-La resultante de los choques de las moléculas contra la micro-esfera : €. Sin
este término, las micro-esferas acabarian en reposo debido a la viscosidad.

Si multiplicamos la ecuacion escalarmente por la componente vectorial xey del
d2r dr 42x dx vector de posicion r ; con ey
MXEx oo = —6myaXex oyt Xex 05 SMX- (7 =—6mAX 4 Xe, yector unitario constante en el

dk 1dx? _ d(_dx) (dx) _d’x 1d%X° eje x tenemos el resultado que
a2 d 3&[ Ej‘(&j O 2 dir se muestra en la formula
adjunta.

2,,2 2
mOI X meadL Zm[d j +2Xe,
dt? dt dt

Evidentemente podemos hacer
el mismo tratamiento y obtener
un resultado similar para el resto de componentes. Note el lector que hemos
preparado la expresién segun vimos en el teorema del virial de cara a un
tratamiento estadistico; pero ahora este tratamiento difiere notablemente
debido a las caracteristicas estadisticas del término asociado a la resultante de
los choques moleculares &. Podemos representar este término como una
funcién del tiempo &(t), sin embargo no podemos suponer un comportamiento
“suave” de modo que, por ejemplo, podamos hacer una aproximacion en serie
de Taylor de &(t). Al contrario, un comportamiento previsible de esta funcién es
gue en un instante tenga un valor positivo &(t)>0 y en el instante siguiente un
valor negativo &(t+dt)<0. La funcidn &(t) toma valores aleatorios en cada
instante de tiempo, como si fuesen nimeros de loteria. El tratamiento analitico
de esta funcién pasa por considerar su funcion de distribucién de probabilidad
f(ex); de modo que f(es)dex representa la probabilidad de que la micro-esfera
esté afectada por una fuerza resultante de los impactos moleculares cuyo valor
en el intervalo [ex ,&+dey]. Dado que el valor corresponde a la contribucion
aleatoria de un numero muy elevado de choques independientes, segun el
teorema central de limite la funcion de distribucion f(es) es una distribucion
normal o campana de Gauss con valor medio <g&> =0.

Dado el caracter estadistico de €, podemos imaginar una experiencia de la que
obtenemos un resultado y vamos repitiendo : tomar una micro-esfera y
colocarla en la misma posicién r(x,y,z) en el instante t. En dicho instante se
evidencia una valor &(t), que sera el valor de nuestra bola de loteria. Este valor
implica una reajuste de las derivadas de la ecuacion de Langevin. Tras una
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serie larga de experiencias se evidenciard la distribucion de probabilidad f().
Para ver la influencia de esta distribucion en las derivadas, podemos multiplicar
la ecuacion por f(es)dex e integrar

m|

donde x sale de la integral ya que en nuestras experiencias el punto de
observacion es siempre el mismo. Ademas es igualmente probable un valor &
0 -& con lo que la funcién de distribucién verifica f(e)= f(-&) y por tanto la
dltima integral es nula.

2

2 © 2 0 ©
ddti f(£,)de, =—6ﬂm£ % f(£,)de, +2m:[0 V£ (g,)de, +2x [o &, f(e,)de,

T d3x? < dx? “
j 7 [(e)de, =67 L 5 Fedde + 2m:|;vf f(g,)de,

Por otro lado, las operaciones diferenciales estan en el contexto de una de
nuestras experiencias concretas y la integral varia sobre el conjunto de estas
experiencias. Un valor determinado & influye en la dinamica de un caso
particular, pero no afecta a la probabilidad correspondiente. Esto hace que
podamos intercambiar las derivadas y las integrales

2 © 0 ©
mjtz[_ijz f (ex)dng :—enm;uxz f (ex)dng+ 2m L V2 (g,)de,

Para interpretar la relacion anterior, note el lector que el calculo de las
derivadas requiere considerar un entorno del punto x en el que se producen
pequefias variaciones, en este caso de las funciones x(t) y v (t). Si
consideramos el efecto de & como el de un choque, similar al caso del péndulo
balistico que vimos en la introduccion, entonces el impacto ocurre en un
intervalo de tiempo en que el cambio de posicion de la micro-esfera puede
considerarse despreciable. Los intervalos de espacio y tiempo que utilizaremos
en el andlisis de las derivadas son superiores al intervalo de tiempo y
desplazamiento en que ocurre &. En estas condiciones, resulta evidente que
existe una relacién causa-efecto entre x2(t) y vy(t) y & : valores elevados de &
suponen mayores desplazamientos de las micro-esferas. De esta forma
podemos interpretar el resultado en términos de promedios

d? N _ g d/., 2 2
() = smm S (x2)  2m{ )

esta ecuacion deriva del analisis estadistico de la ecuacion de Langevin en un
punto determinado, pero es evidente que sirve para cualquier otro punto.
Ademas podemos generalizar este resultado para las coordenadas v,z
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Si introducimos el promedio de energia cinética y hacemos u(t)=d<r®>/dt
tenemos

du 4<Ec> -t/ m
m—=-6 t) +4(E t)=—"""L4+Ce""; r1=—r
dt mRut) < °>:>u() 6mp+ ’ 678

donde C es un valor constante. En las condiciones normales de observacion
del movimiento browniano 1=10® segundos, por lo que para t >> T tenemos

d /. XE, o NE,
U(t)=m<r>z6§”ﬁ>:<r>z6<7mzt

donde suponemos que para t=0 la particula esta en r=0. Si suponemos que el
sistema estd4 cercano al equilibrio termodinamico, entonces el principio de
equiparticion nos dice que la energia cinética promedio de una molécula se
reparte por igual entre todos sus grados de libertad o formas de movimiento
posibles, a razén de KkT/2 por grado de libertad (k es la constante de
Boltzmann). Podemos aplicar esto mismo al caso de la micro-esfera en
equilibrio termodinamico con el agua y asignar 3 grados de libertad
correspondientes a las tres formas de movimiento sobre los ejes Xx,y,z

<Ec>=3@ij:><r2>= NRT t ;k=RIN,

ATTR

Segun este resultado, si colocamos un grupo
de micro-esferas agrupadas, con el tiempo
acabaran separandose unas de otras en un
proceso que similar a la difusién de la sal en
el agua.

La férmula final refleja una relacion directa
entre observaciones del desplazamiento
cuadratico promedio de una micro-esfera y
una caracteristica esencialmente atomica
como es el numero de Avogadro Na. Esta
férmula se puede utilizar para calcular Na a
partir de las observaciones del movimiento o
al revés, conocido Na se puede calcular el
desplazamiento cuadratico promedio. La figura adjunta representa el aspecto
del trayecto aleatorio de una particula browniana.

llustraciéon de la Ley de Ohm

Podemos ilustrar la ley de Ohm
utiizando una analogia con
sistemas de la mecanica clasica.
Imaginemos un plano inclinado
como el de los problemas de
mecanica. Si una particula cae
por el plano sabemos que lo
hace de forma acelerada. Para
una corriente de particulas,
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despreciando la interaccion entre particulas de la corriente, el movimiento sera
también acelerado; lo cual puede suponer una variacion en la intensidad I=pv a
medida que la corriente baja por el plano. En correspondencia con la Ley de
Ohm, la densidad p debe ser constante de modo que la carga de la corriente
eléctrica compense en cada punto del cable conductor la carga
correspondiente de la red atbmica y no aparezcan efectos capacitivos internos
al conductor. Una forma de conseguir esta densidad p constante sin considerar
interacciones internas a la corriente es suponer un proceso de choque entre las
particulas de la corriente y particulas de la red atémica fija. Es como si hubiese
obstaculos rigidamente unidos al plano y distribuidos en su superficie y las
particulas de corriente chocan aleatoriamente con ellas. De este modo existe
una densidad promedio <p> y una velocidad promedio <v> del conjunto de las
particulas que forman la corriente, produciendo una intensidad | constante
proporcional a la diferencia de potencial AV .

Sin embargo esta aproximacion solo es valida para trozos de conductor
relativamente pequefos. Para el caso de lineas de transmision, que son series
de cables eléctricos conectados que pueden alcanzar varios miles de
kilometros, la aproximacién expuesta ya no es valida y es necesario incluir un
comportamiento capacitivo en la fisica del problema; como se puede ver en[5].



Enrique Cantera del Rio 102 Introduccidn a la Termodinamica

REFERENCIAS

[1]Espacio,tiempo,materia y vacio . En esta misma web por este mismo autor.

[2]Cinematica y dinamica del sélido rigido. (id.)

[3]Introduccion a la mecanica de fluidos. (id.)

[4]Teorema de la funcion implicita:
http://en.wikipedia.org/wiki/Implicit_function_theorem

[5]Sobre la ecuacion de ondas. (id.)
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