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Capitulo 1

Introduccion a la Termodinamica.
Conceptos iniciales.
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1.1. Introduccion.

A la hora de abordar el estudio de una sustancia y su evolucion se puede plantear el problema desde varios puntos
de vista:

e En funcién de los dtomos y moléculas que la constituyen, de sus interacciones y de los limites impuestos por
la forma de la muestra y por el exterior. Este es el punto de vista que adoptan la Teoria Cinética y la Mecdnica
Estadistica, y proviene directamente de la Mecénica.

e En funcién de su comportamiento en el entorno de cada punto con un campo de presiones, densidades, veloci-
dades (Mecdnica de Fluidos).

e En funcién de las propiedades macroscépicas de la muestra que pueden determinarse por medidas practicas
sencillas. En realidad estas medidas tan sélo detectan valores promedio de las propiedades de las particulas.
Ejemplos de estas propiedades son la masa, el volumen, la densidad, el calor especifico, la constante dieléctrica,
los médulos de elasticidad, la tension superficial, la conductividad térmica, la presion, la temperatura, etc... Este
es el punto de vista que adopta la Termodindmica.

Podriamos definir la Termodindmica como una disciplina fenomenolégica, que estudia los fenomenos que ocurren en
los sistemas desde un punto de vista macroscopico en funcion de propiedades fisicas macroscopicas observables y
medibles. No realiza suposiciones (hipotesis) sobre la constitucion intima de la materia.

Tal como la conocemos hoy, la Termodindmica surge a principios del siglo XIX a partir de los estudios sobre la
produccidn de trabajo mecdnico a partir de fuentes de calor, con un interés central en las aplicaciones técnicas de las
madquinas térmicas.

La Termodindmica estd basada en un nimero reducido de postulados bésicos o axiomas a partir de los cuales
se deducen las leyes que gobiernan los fenémenos calorificos. Toda la validez de estos principios descansa en la
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Materia Energia Energia

Abierto Cerrado Aislado

Figura 1-1: Sistemas abiertos, cerrados y aislados, seglin permitan o no intercambios de energia y de materia.

experiencia, y no pueden demostrarse de forma matematica.

1.2. Sistemas termodinamicos.

Definiremos un sistema termodindmico como una porcion del espacio y su contenido, objeto de nuestro estudio,
separada del resto del Universo por una pared real o ficticia. Las dimensiones del sistema deben ser suficientemente
grandes como para que se puedan definir en él propiedades macroscopicas.

Ejemplos diversos de sistemas termodindmicos son la mezcla frigorifica de un refrigerador, un alambre tenso, el
cilindro de un automovil, etc...

Estos sistemas pueden estar separados del exterior de distintas formas, por lo que se denomina paredes, superficies
de separacién o limites. Dependiendo de las limitaciones impuestas por las paredes éstas se dividen en:

Respecto de: | Si | No
Cambio de volumen: Moévil Rigida“
Flujo de calor: Diatérmica | Adiabdtica
Flujo de materia: Permeable | Impermeable

“No confundir con el concepto de rigidez que se utiliza en la Teoria de la Elasticidad,
en la cual significa indeformable, pero no inmévil

y dependiendo del tipo de limites que tienen los sistemas termodindmicos éstos se clasifican en:
Cerrado Soélo se efectian transferencias de energia (calor y trabajo).

Abierto A través de sus paredes se realizan tanto transferencias de energia como de materia.
Aislado No se efectian transferencias ni de energia ni de materia con el exterior.

Segtin su homogeneidad se clasifican en:

Sistema homogéneo Las propiedades fisicas y quimicas del sistema son idénticas en cualquier punto del mismo. P.
€j, un gas.

Sistema heterogéneo Formado por subsistemas homogéneos de propiedades fisicas distintas entre si. Por ejemplo
una mezcla de hielo y agua. Cada una de las partes de un sistema heterogéneo con propiedades fisicas distintas
se denomina una fase.

Mientras no se diga lo contrario, trabajaremos con sistemas termodindmicamente simples, es decir:

e Sistemas macroscOpicamente homogéneos.
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e Isotrdpicos, sin cargas y quimicamente inertes.
e Suficientemente grandes como para que se puedan ignorar los efectos de superficie.
e No actian sobre ellos campos eléctricos, magnéticos o gravitatorios.

Cuando estos sistemas estdn en equilibrio, bastardn dos variables independientes para su especificaciéon completa.

1.3. Variables termodinamicas y funciones de estado.

1.3.1. Variables termodinamicas.

A lahora de describir un sistema hay distintas aproximaciones. En la Mecdnica el estado de un sistema viene descrito
por una serie de coordenadas espaciales y de velocidad, con las que se determinan sus energias cinética y potencial.

En Termodindmica, como ya se ha mencionado, el estado de un sistema se describe mediante los valores que poseen
ciertas propiedades macroscOpicas denominadas variables o coordenadas termodindmicas. Todas éstas se pueden
medir directamente y para su comprension no se exigen hipétesis especiales sobre la estructura de la materia. Ejemplo
de estas variables son la presion, el volumen, la temperatura, la composicién quimica, etc...

No todas las variables termodindmicas son independientes entre si y para describir un sistema s6lo es necesario cono-
cer los valores de un nimero reducido de ellas. Estas variables independientes se denominan variables o coordenadas
de estado, pudiendo expresarse las restantes variables en funcion de éstas.

Las leyes a que obedecen estas variables, asi como las relaciones que existen entre ellas se deducen de axiomas (los
principios de la Termodindmica) considerados como hechos experimentales.

Estas variables sélo tienen un significado macroscopico, aunque aparezcan de forma diferencial. Por ejemplo, en
Termodindmica, dV significa una pequefia variacion en el volumen, no el volumen de un elemento infinitesimal.

1.3.2. Funciones de estado.

Son aquéllas que pueden expresarse con la ayuda de las variables de estado, pero que no son faciles de medir y por
tanto no pueden ser consideradas como variables de estado. Ejemplos de funciones de estado son la energia interna, la
entalpia o la entropia.

Estas funciones de estado tienen un valor univocamente determinado para un determinado estado termodinamico. La
variacion experimentada por una funcion de estado durante un proceso es independiente del mismo y queda definida
conociendo el valor de la funcién de estado en los estados inicial y final.

2
/ dZ = Zo — 74 (1-1)
1

Matemadticamente hablando, se dice que es una diferencial exacta. Su integral no depende del proceso, solamente de
sus valores en los estados inicial y final.

Hay otras magnitudes como el calor y el trabajo que no tienen un valor asociado a un estado y cuyo valor en un
proceso depende no sélo de los estados inicial y final sino también del camino concreto que se ha seguido en el
proceso. Matematicamente se dice que son diferenciales inexactas, como 0Q) y W, es decir, el calor y el trabajo no
son funciones de estado.

Dediquemos un momento al convenio de signos que utilizaremos para el calor y el trabajo, que basaremos en el
sentido de intercambio de energia con el sistema. Diremos que el calor es positivo cuando es absorbido por el sistema
y negativo en caso contrario. En cuanto al trabajo, consideraremos positivo el trabajo realizado sobre el sistema 11/3°bre



4 Capitulo 1. Introduccion a la Termodindmica. Conceptos iniciales.

si éste aumenta la energia del sistema y negativo en caso contrario y nos referiremos a este trabajo sobre el sistema
cuando no especifiquemos nada mas.

En muchos libros, especialmente antiguos, se utiliza un convenio distinto para el trabajo por omisién, tomandose
éste como el trabajo realizado por el sistema WP°", que serfa positivo cuando lo realiza el sistema y negativo cuando se
realiza sobre el sistema. Este convenio tiene su origen histérico en los primeros tiempos de la Termodindmica, donde
lo importante era obtener un trabajo mecdnico de una maquina térmica y para evitar signos se tomaba ese trabajo
como positivo. El convenio que utilizamos aqui es el convenio que normalmente se utiliza en los libros modernos y
corresponde a que el trabajo por omisién (W/5° ) y su signo estén asociados a la variacién de energia que el trabajo
mecdnico produce en el sistema.

1.3.3. Variables y funciones de estado extensivas e intensivas.

Consideremos un subsistema del sistema homogéneo que estamos estudiando, separado del resto del mismo por
paredes finitas.

Se denominan variables extensivas o aditivas (normalmente las denominaremos con X) a aquéllas que dependen
de las dimensiones del subsistema (del nimero de particulas que contiene) y que se aproximan a cero cuando el
subsistema se reduce a un punto. Asi, el valor de las variables extensivas es proporcional a la fraccién del sistema
completo que corresponde al subsistema. Ejemplos de variables extensivas son la masa, el volumen, el nimero de
moles, la energia interna, la entalpia, la entropia.

Las variables especificas, son magnitudes extensivas por unidad de masa o volumen, como es el caso del calor
especifico o el volumen especifico. Estas variables especificas se suelen escribir en mintsculas.

Asimismo se definen las variables molares, o valores molares especificos, que son magnitudes extensivas por mol de
sustancia.

Se denominan variables intensivas (que denominaremos Y') a aquéllas que tienen el mismo valor para el sistema
completo que para una parte del sistema (y no son ni especificas ni molares). Estas variables describen las caracte-
risticas especificas de un sistema en un estado determinado. Ejemplos de variables intensivas son la temperatura, la
presion, etc...

El equilibrio entre dos sistemas se define por la igualdad de ciertas variables intensivas,

Mecédnico — igual p
Térmico — igualT
Eléctrico — igual V (potencial eléctrico)

Las variables especificas se comportan en algin aspecto como magnitudes intensivas, pero su igualdad no de el equili-
brio. Asi, en una mezcla de hielo y agua aislada del exterior y en equilibrio, la temperatura y la presién son las mismas
en ambas fases, pero no los volimenes especificos.

1.4. Estados de equilibrio y estados estacionarios.

Un sistema determinado puede alcanzar un estado en el cual las variables termodindmicas macroscépicas como la
temperatura y la presidn alcanzan un valor constante (independiente del tiempo). Se dice que en este momento se ha
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alcanzado un estado de' equilibrio termodindmico.

Un sistema aislado tiende espontdneamente hacia un estado de equilibrio termodindmico y una vez alcanzado éste
sus variables termodindmicas son independientes del tiempo (salvo que haya alguna accién exterior, frente a la que
el sistema reaccionaria tendiendo hacia un nuevo estado de equilibrio, en general distinto del anterior). El equilibrio
termodindmico lleva consigo:

Equilibrio térmico: La temperatura es la misma en todos los puntos del sistema.
Equilibrio mecéanico: La presion es la misma en todos los puntos del sistema.

Equilibrio quimico: Lacomposicion quimica es la misma en todos los puntos del sistema y por tanto la concentracién
de cada elemento es la misma en todos los puntos.

Tal como hemos definido el equilibrio es para un sistema homogéneo. Para un sistema heterogéneo (liquido + vapor,
agua + hielo) diremos que se encuentra en equilibrio cuando las variables termodindmicas sean uniformes y constantes
en cada una de las fases de que consta, aunque sean distintas de una fase a otra, e iguales dentro de cada una las
variables termodindmicas intensivas. Por ejemplo, viiq # Vvap, pero puede haber equilibrio si las temperaturas y las
presiones son iguales.

Realmente hay que hacer una aclaracién importante. Hasta el momento hemos hablado de los estados de equilibrio
simplemente como aquellos en los cuales las coordenadas del sistema termodindmico no varian con el tiempo. Sin
embargo, hay casos en los que esto se cumple y que, sin embargo, no son estados de equilibrio, como es el caso de un
liquido pasando por una tuberia, o el de un conductor por el que circula una corriente una vez que se ha estabilizado
su temperatura o cualquier proceso de flujo de calor en estado estacionario. Estos estados, denominados estacionarios
satisfacen la definicién de estado de equilibrio que habfamos dado, pero en realidad no lo son y no pueden tratarse
por la termodindmica cldsica, no cumpliéndose en ellos ecuacién de estado alguna, son los estados estacionarios. Para
excluirlos es necesario dar una definicion mas restrictiva de estado de equilibrio:

Un sistema estd en equilibrio cuando sus coordenadas termodindmicas permanecen constantes en el
tiempo y no hay interaccion con el exterior.

Cuando un sistema homogéneo se encuentra en un estado de equilibrio termodindmico, existe una relacién entre
las variables termodindmicas, que es la ecuacion de estado. Esta ecuacion de estado existe Unicamente en los estados
de equilibrio. La ecuacion de estado da cuenta de las peculiaridades en el comportamiento de un sistema respecto de
otros distintos. Se llega a ella bien experimentalmente o bien a través de modelos surgidos de la teoria molecular.

1.5. Procesos termodinamicos.

Se dice que un sistema experimenta un proceso o transformacion termodindmica cuando al modificar una ligadura
interna o externa alguna de las variables de estado se modifica con el tiempo. Los estados inicial y final del sistema se
consideran de equilibrio. Si, a lo largo de un proceso, p, V' o T' permanecen constantes, el proceso se denomina:

Isobaro, cuando p permanece constante.
Isostero o isocoro, cuando V' permanece constante.
Isotermo, cuando T’ permanece constante.

Adiabatico, cuando el proceso se realiza sin intercambio de calor () = 0. Esto puede producirse bien por un perfecto
aislamiento o bien porque la 7" del medio se hace variar para que en todo momento coincida con la del sistema.
Asi, podemos tener procesos adiabdticos con paredes no adiabdticas.

Se dice que un proceso es elemental o infinitesimal cuando las variables termodindmicas que intervienen experimentan

TComo se verd mas adelante, en realidad, habria que afiadir que el sistema se mantiene en ese estado sin intervencién externa para distinguir
un estado de equilibrio de un estado estacionario.
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variaciones muy pequefias frente al valor de la variable. En el limite, estas variaciones serfan infinitesimales.
Un ciclo es un proceso en el cual el estado final del sistema coincide con el estado inicial.

Las magnitudes como p, V' y T' son magnitudes que caracterizan un estado. Sus variaciones durante una evolucién
dependen sélo de los estados inicial y final, pero no de las caracteristicas concretas de la transformacion.

Las magnitudes como ) y W son magnitudes que caracterizan una transformacién y dependen de la forma en que
se realizo la transformacion. No tiene sentido hablar de Q y W de un estado, solo de Q y W de una transformacion.

1.6. Procesos cuasiestaticos. Procesos reversibles e irreversibles.

Se dice que un proceso es cuasiestdtico cuando los estados intermedios del mismo son todos de equilibrio. Para
estos estados de equilibrio:

e El sistema en evolucion puede definirse en cualquier momento por medio de variables macroscdpicas. En caso
contrario, algunas variables termodindmicas no estarian definidas en los estados intermedios.

e La ecuacién de estado sigue siendo valida en los estados intermedios de equilibrio. Si éstos no fueran estados
de equilibrio no podria siquiera hablarse de una ecuacion de estado, como consecuencia de lo anterior.

Si ademds es posible invertir exactamente el proceso cambiando infinitamente poco las condiciones externas (en el
sentido contrario) se dice que el proceso es reversible. Cuando los estados intermedios del sistema no son estados de
equilibrio el proceso es siempre irreversible.

En la préctica el que una transformacion sea cuasiestdtica implica que ésta sea infinitamente lenta y por tanto es
una situacién ideal y no real. La diferencia entre un proceso cuasiestitico y un proceso reversible viene dada por
la posibilidad de histéresis. Por ejemplo, un alambre podria idealmente ser traccionado de forma cuasiestitica por
encima de su limite eldstico, pero al disminuir la traccién se habria producido histéresis y quedaria una deformacién
permanente, siendo por tanto el proceso no reversible. Asi, un proceso reversible es un proceso cuasiestatico en el cual
no hay histéresis.

Algunas caracteristicas de un proceso reversible son las siguientes:
e Basta modificar infinitamente poco las condiciones del problema para que la evolucién cambie de sentido.
e Es infinitamente lento.
e El rendimiento de la transformacién es superior al cualquier otra que se realice de forma irreversible.
e En la prictica es irrealizable.

Hay que hacer notar que la irreversibilidad no implica que no sea posible alcanzar de nuevo el estado inicial, sino que
en un proceso de este tipo el mundo exterior al sistema experimenta cambios permanentes.

1.7. Representacion grafica de los procesos termodinamicos.

La funcién de estado de un sustancia simple es de la forma f(p, V, T') = 0. En un sistema de coordenadas pV'T" esto
corresponde a una superficie siendo cada estado de equilibrio un punto de la superficie, A(p,, Vi, Ta ). B(pg, Vi, I).
C(pc, Vi, Ti). Si consideramos un proceso reversible de A a B las etapas intermedias del proceso vienen representa-
das por puntos de la superficie y por tanto el proceso estd representado por una linea en la superficie. Si el proceso es
irreversible, no es posible representarlo mediante una linea en la superficie, ya que los estados intermedios no pueden
representarse por puntos de la superficie. De hecho en esos puntos intermedios, en general no estardn definidas ni la
presion p ni la temperatura 7.
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Vv

Figura 1-2: Ecuacién de estado de una sustancia simple en un diagrama pV'T'.

Por comodidad se suele trabajar con la proyeccién de esta superficie sobre distintos planos coordenados. Por ejem-
plo, en el diagrama de Clapeyron o diagrama pV’, cada estado de equilibrio estd representado por un punto en el plano,
que es la proyeccidn de la superficie completa en el plano pV'.

Ademais del diagrama de Clapeyron (pV') que acabamos de ver, otros diagramas tipicos son los siguientes:
e Diagrama pT, utilizado en cambios de fase y en general en diagramas de fase.
e Diagrama T'S o diagrama entrépico.
e Diagrama H S o diagrama de Mollier.

e Diagrama pV, p o diagrama de Amagat.
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Capitulo 2

Temperatura y su medida.
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2.1. Equilibrio térmico. El principio cero de la termodinamica.

El estado de equilibrio de un sistema depende de la proximidad de otros sistemas y de la naturaleza de la superficie
que los separa. Al poner en contacto un sistema con otros en distintos estados que estén separados de éste por paredes
méviles diatérmicas, experimentan una modificacion de sus respectivos estados hasta alcanzar un nuevo estado de
equilibrio. Si las paredes, en vez de ser méviles y diatérmicas, son rigidas y adiabdticas, los sistemas no modificardn su
estado. En general, un sistema fuera del equilibrio, sometido a condiciones exteriores constantes, alcanza finalmente
un estado de equilibrio. Este hecho se conoce como el Postulado de existencia del equilibrio termodindmico. En
particular, si tenemos dos sistemas, A y B, (Fig. 2—1) en contacto prolongado a través de una pared diatérmica (Se dice
que dos sistemas en contacto a través de una pared diatérmica estan en contacto térmico), sus variables termodindmicas
se modifican hasta que, cuando la evolucién se ha detenido, A y B alcanzan el equilibrio térmico mutuo.

Consideremos ahora el caso de tres sistemas, A, B y C, separados por una pared adiabdtica del exterior (Fig. 2—1).
Los sistemas A y B estdn separados entre si por una pared adiabatica, mientras que tanto los sistemas B y C como los
Ay C estan separados entre si por sendas paredes diatérmicas. La experiencia muestra que, si A y B estdn aislados
térmicamente entre si, y a su vez cada uno de ellos estd en equilibrio térmico por separado con un tercer cuerpo C,
ambos cuerpos, A y B estan en equilibrio térmico mutuo.

Asi, si en estas condiciones reemplazdramos la pared adiabdtica entre A y B por una pared diatérmica, sus estados
no cambiarian. Este hecho constituye el Principio cero de la Termodindmica.

1. Dos sistemas aislados A y B, puestos en contacto térmico prolongado, alcanzan el equilibrio térmico.

2. Si dos sistemas A y B estdn separadamente en equilibrio con un tercer sistema C, también estaran
en equilibrio térmico entre si (Propiedad transitiva).

(Cémo sabremos entonces si dos sistemas estdn en equilibrio térmico mutuo sin necesidad de ponerlos en contacto
térmico? Dicho con otras palabras, ;hay alguna propiedad cuyo valor sea comun a dos sistemas que se encuentran en
equilibrio térmico? Esta propiedad serd la temperatura, aunque atin no la hemos definido.

9
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Paredes diatérmicas

Figura 2-1: El principio cero de la termodindmica. Si dos cuerpos, A y B estdn por separado en equilibrio térmico con un tercer cuerpo
C, ambos estdn en equilibrio térmico entre si.

Asi, dos sistemas estardn en equilibrio térmico mutuo cuando puestos en contacto por separado con un tercer cuerpo
C (por ejemplo un termdémetro), las variables termodindmicas de este tercer cuerpo no cambian de estar en contacto
con uno de los cuerpos a estar en contacto con el otro cuerpo. En el caso particular de un termémetro de mercurio,
éste marcaria en su escala iguales valores de la propiedad caracteristica dependiente de la temperatura que estamos
observando, la altura de la columna de mercurio.

2.2. Concepto de temperatura.

El origen del concepto de temperatura se encuentra en la sensacion fisioldgica de frio o calor. Sin embargo, a partir
de esta sensacion es muy dificil medir temperaturas absolutas con precision, aunque si se puedan apreciar variaciones
de temperatura. Ademads, esta sensacion es a veces engafiosa, un bloque de metal parece mds frio que un bloque de
madera que se encuentra a la misma temperatura, al ser el metal un mejor conductor del calor. Asimismo, es una
sensacion subjetiva, el concepto de calor o frio no es el mismo para un esquimal que para un habitante del desierto.
No son estos los tinicos problemas al querer identificar el concepto de temperatura con esta sensacion fisioldgica, una
chispa que se encuentra a gran temperatura no quema la mano, mientras que un litro de agua a 100°C la escalda debido
a su mucho mayor capacidad calorifica.

Asi pues, jNecesitamos definir la temperatura de una forma “objetiva”!

No entraremos ahora en el verdadero concepto de temperatura, que surge a partir del estudio de la teoria molecular de
los gases relacionado con la energia cinética promedio de las moléculas en la forma ( Ey) = %kB T, y nos limitaremos a
una definicién més empirica de la misma. El principio cero permite hacer una definicién operacional de la temperatura
sin necesidad de hacer hip6tesis alguna sobre la estructura microscépica de la materia.

2.3. [Escalas termométricas.

Como consecuencia de diversos fenomenos fisicos, las variaciones de temperatura de un sistema van acompafiadas
de variaciones de magnitudes macroscépicas observables. A cada uno de esos fenémenos fisicos se le denomina feno-
meno termométrico y a la magnitud macroscépica que varia como consecuencia de ese fenémeno fisico y del cambio
de temperatura se le llama variable termométrica (Véanse algunos ejemplos de termdmetros y variables termométri-
cas en la tabla 2—1). Por ejemplo, un termdmetro de mercurio utiliza el fendémeno de la dilatacién de un cuerpo con la
temperatura, pero la variable que se mide es la altura de la columna de mercurio. Establecer una escala de tempera-
turas consiste en adoptar un fenémeno termométrico y una serie de reglas segiin las cuales se puede asignar un valor
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Tabla 2-1: Distintos termémetros y variable termométrica que se mide en cada uno de ellos

Termémetro Variable termométrica
Columna de mercurio o alcohol longitud
Termémetro de gas a volumen constante  presion
Termémetro de gas a presion constante volumen
Termémetro de resistencia resistencia eléctrica
Termistor conductividad
Par termoeléctrico fuerza electromotriz
A
. liquido
2
Q
= =
E %
2,
458 | — — — |
‘ vapor
\
0,01 T (°C)

Figura 2-2: Punto triple del agua. La coexistencia de liquido, sélido y vapor tiene lugar solamente en estas condiciones de p =
4,58mm Hg y T' = 273,16 K. Las escalas que se utilizan en la figura son completamente arbitrarias.

distinto 7" de la temperatura a cada valor « de la variable termométrica. Esta asignacion se hace a través de una funcién
termométrica T'(x), siendo la forma de la funcién quien determina la escala termométrica.

El acuerdo internacional es escoger como punto fijo estdndar la temperatura de equilibrio del agua, el hielo y su
vapor, que se da Unicamente a una presion p = 4,58 torr (mm Hg) y una temperatura determinada. A este punto se le
denomina punto triple del agua y se le asocia una temperatura 7}, = 273,16 K. La unidad de medida de temperatura
es el grado Kelvin (al que se denomina simplemente Kelvin), de forma que 1K se define como la fraccién 1/273,16
de la temperatura del punto triple del agua. La temperatura del punto triple del agua se escoge de esta forma para que
una variacion de la temperatura en un grado Kelvin sea la misma que una variacién de la temperatura en un grado
Celsius, grado que correspondia a la escala anterior.

Para trabajar con mas comodidad es deseable escoger fenémenos fisicos para los cuales se pueda utilizar una funcién
termométrica lineal T'(z) = ax + b. De esta forma, para tener definida la funcién termométrica es necesario definir
solamente la temperatura asociada a dos estados reproducibles de un sistema patrén y con la linealidad la interpolacién
es mds sencilla.

Asi, para otros puntos quedaria:
T(x) = 273,16 — 2-1)

3
para el caso en que la temperatura se toma como cero al hacerse cero la variable termométrica. En caso contrario
habria una constante mas en la ecuacion anterior.

Sin embargo, no todas las variables termométricas tienen el mismo comportamiento con la temperatura. Si tomamos
un comportamiento lineal para un termémetro de gas a volumen constante el comportamiento no es en general lineal
para otros fendmenos termométricos (p.€j., para un termistor seria exponencial), y viceversa. Asi, como cada propiedad
varfa con la temperatura de una forma distinta, es necesario escoger un termometro patron y referir a la temperatura
obtenida con ese termdmetro patrén todas las temperaturas obtenidas con cualquier otro termémetro. Al escoger un
unico punto fijo estamos escogiendo implicitamente un segundo punto fijo en el que la variable termométrica se
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Tubo capilar Abierto a la atmédsfera

Gas

Figura 2-3: El termémetro de gas a volumen constante. Para que el volumen del gas se mantenga constante a distintas temperaturas, o
con distintas cantidades de gas, se desplaza verticalmente la columna b hasta que el mercurio en la columna a alcanza la altura prefijada
sefialada por A. La presion se mide a través de la diferencia de altura entre las dos columnas como pgh, a la que hay que sumar la
presion atmosférica..

haga cero a temperatura cero, por lo que si no se afiade otra condicién, solamente pueden utilizarse como referencia
fendmenos en los que esto ocurre, como el que se presenta a continuacion.

2.3.1. El termémetro de gas a volumen constante. La escala de los gases ideales.
Funcionamiento del termometro.

El termémetro patrén que se utiliza es el termometro de gas a volumen constante. Este estd basado en el hecho
de que las propiedades de los gases son muy parecidas a bajas presiones, aunque su naturaleza sea distinta. Por esta
razon se escoge como patrén este termometro operando de forma que el resultado obtenido sea independiente del gas
elegido, es decir, de la forma mds parecida posible a como se comportaria un hipotético gas ideal. El gas utilizado
habitualmente es el helio. Su principal ventaja es que permanece gaseoso a temperaturas muy bajas y que requiere
menos correcciones que cualquier otro gas.

La forma de trabajo de este termdmetro es la siguiente (Fig. 2-3). El volumen del gas se mantiene constante ajus-
tando el mercurio de forma que la parte superior de la columna a esté siempre en un mismo punto del capilar. La
presion se mide observando la diferencia de altura h entre las dos columnas a y b. De esta forma, si llamamos p3
(0 ppt) a la presiéon medida a la temperatura del punto triple del agua y p a la presién medida a otra temperatura, la
funcién termométrica lineal 7' = ap queda

T = 273,162 (2-2)
p3

donde la constante de ajuste a queda como a = 273,16/p3, y donde la segunda constante se hace cero al haberse
tomado como segundo punto de referencia temperatura cero a presion cero, es decir en el cero absoluto.

La escala de los gases ideales.

La experiencia muestra que el cociente p/ps depende del tipo de gas utilizado y de la cantidad del mismo presente
en el tubo. Esto es debido a que ni siquiera a las mds bajas presiones que pueden conseguirse en este termdémetro los
gases se comportan completamente como gases ideales. Sin embargo, cuando el experimento se repite cada vez con
menos gas, el valor limite del cociente p/ps se hace cada vez mds independiente del tipo de gas utilizado y se aproxima
sucesivamente a lo que corresponderia a un gas ideal. Este limite es el que se utiliza en la funcién termométrica del
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Peb A Gas A
Dp3

Gas B

1,36605 | _—— Gas ideal
———— Gas C

b3

Figura 2—4: Comportamiento del cociente p_, /ps entre la presion p_, medida por el termémetro en el punto de ebullicién del agua
y la presién p3 medida a la temperatura del punto triple para distintas concentraciones de cada gas (y por tanto distintas presiones
en el punto triple) y para distintos gases. La linea horizontal corresponderfa a un gas ideal, ya que en ese caso el cociente p,, /p3 es
constante e igual a Tey, /T3 al ser el volumen constante.

termOmetro de gas a volumen constante, quedando:
T = 273,16 lim < (2-3)
p3—0 p3

Una vez escogido este fenémeno como patrén para la medida de temperaturas ya tenemos definida la temperatura de
una forma clara e inequivoca, y referiremos cualquier medida realizada con otro termémetro a la temperatura que se
medirfa con un termémetro de gas a a volumen constante.

Si el gas fuera ideal, la recta serfa horizontal y p/ps serfa constante frente a ps. Asi, el limite del cociente coincide
con el cociente, quedando directamente para un gas ideal:

P

T = 273,16 (2-4)
ps3

donde T es la temperatura absoluta del gas ideal (medida en K). Imponiendo 7" = 0 para p = 0 se tiene el segundo
punto fijo que exige la determinacién de una escala lineal.

Anélogamente, se podria definir la temperatura con los gases ideales en la forma:

(pV)
(pV)B

T = 273,16 (2-5)

o para gases diluidos:
lim (pV)

p—0

lim (pV)3
p—0

T = 273,16 (2-6)

La célula del punto triple.

En la figura 2-5 se muestra una célula de punto triple. Su funcionamiento es el siguiente: se introduce agua muy
pura en el interior de la célula, y una vez eliminado todo el aire se cierra el recinto. En la cavidad interior se coloca
una mezcla frigorifica y una vez congelada parte del agua se sustituye la mezcla por el depdsito de un termémetro.
Mientras coexistan las tres fases, el sistema estd en el punto triple.

2.3.2. La escala Celsius de temperaturas

Antes de utilizar el punto triple del agua como tnico punto fijo (1952), se utilizaban dos puntos fijos, el del hielo
fundente (punto del hielo) y el del agua en ebullicién (punto del vapor), ambos a la presién atmosférica normal de
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Vapor

Agua

Hielo

Termdémetro

Figura 2-5: Célula del punto triple. Una vez extraido el aire de la celda y enfriada el agua, mientras coexistan en ella hielo, agua
liquida y vapor, el sistema estard en el punto triple.

latm, a los que se asignaban temperaturas de 0°C y 100°C respectivamente. El nombre de la escala se debe al
astrénomo sueco Andres Celsius (1701-1744).

La escala Celsius esta relacionada con la anterior en la forma:
T(°C) =T(K) — 273,15 2-7)

Si se utiliza cualquier otra magnitud termométrica con un comportamiento lineal y referencias en los puntos del hielo
y del vapor, la funcién termométrica serd 1" = ax + b. Imponiendo las condiciones en los puntos fijos 7y = 0°C para

20y T100 = 100°C para x19g, las constantes quedan a = 100/ (z100 — @) ¥y b = —axo, quedando la temperatura en
la escala Celsius en funcion de esa magnitud termométrica:
100
TCC)= ——(x—x (2-8)
C) 100 — 0 ( 0)

Cuando se utiliza la escala de los gases ideales, pero con los dos puntos fijos de la escala Celsius, las temperaturas en
la escala de los gases ideales se definen mediante un termémetro de gas a volumen constante a través de las relaciones:

T .

b — lim (p—b> , Tty — Trus = 100 (2-9)
Tfus pfus_>0 pfus

donde p,,, es la presién medida en el punto de ebullicién del agua, py, . la presién medida en su punto de congelacion

y T la temperatura Celsius. Operando, se obtiene para la temperatura del punto de fusién del hielo:

Ths = 100 (2-10)

Ik
pfulsn—1>0 (pr) —1
pfus

El mejor valor experimental de p,; /pg,. que se obtiene por extrapolacion para el punto de ebullicién del agua es de
1,3661. Asi, quedan unas temperaturas de fusién y vaporizacién de 273,15 K y 373,15 K respectivamente, medidas en
la escala de los gases ideales.

2.3.3. Las escalas Fahrenheit y Rankine de temperaturas

La escala Fahrenheit se debe al cientifico aleman Daniel Gabriel Fahrenheit (1686 Polonia - 1736 Holanda). Fahren-
heit no utilizé el punto de congelacién del agua como punto fijo de su escala, sino que asignd el valor de cero grados
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Tabla 2-2: Puntos fijos bésicos en la Escala Internacional de Temperatura ITS-90.

Puntos fijos T (K)
Punto triple (PT) del agua 273,16
PT del Hidr6geno (equilibrio®) 13,8033
PT del Ne6n 24,5561
PT del Oxigeno 54,3584
PT del Argén 83,8058
PT del Mercurio 234,3156
PF del Galio 302,9146
PF del Indio 429,7485
PF del Estafio 505,078
PF del Zinc 692,677
PF del Aluminio 933,473
PF de la Plata 1234,93
PF del Oro 1337,33
PF del Cobre 1357,77

“Se entiende por Hidrégeno en equilibrio Hidrégeno con fracciones
molares en equilibrio de O-Hz y p-Ha.

a la temperatura de una mezcla de hielo, sal y agua (que era la temperatura mas baja que podia obtener en su labo-
ratorio’) y el valor de 90 grados a la temperatura del cuerpo humano. Este tiltimo valor fue corregido posteriormente
(en 1717) por el mismo Fahrenheit a 96 grados, quedando la escala dividida en grados entre los dos valores. Segtin
Fahrenheit, esto daba una temperatura de ebullicién del agua de 212°F, lo que con esas temperaturas de referencia era
varios grados mayor que lo que debiera ser.

Sin embargo, a la muerte de Fahrenheit, esto se corrigié y de hecho se tomaron como puntos fijos los puntos de
congelacion y ebullicion del agua en condiciones normales, con los valores dados por Fahrenheit. Asi, en la escala
Fahrenheit, el punto de congelacion del agua corresponde a 32°F mientras que el punto de ebullicién normal del
agua corresponde a 212°F. La temperatura normal del cuerpo humano es asi de 98,6°F en vez de los 96°F que habia
asignado Fahrenheit.

Para convertir las temperaturas de grados Fahrenheit a Celsius se utiliza la expresion:

T(°C) = g [T(°F) — 32] (2-11)
El fisico e ingeniero escocés William John Macquorn Rankine utiliz6 en 1859 la escala Fahrenheit como base para
su escala absoluta de temperaturas, conocida como escala Rankine, que se obtiene afiadiendo 459,67 grados a las
temperaturas Fahrenheit. La escala Rankine es una escala absoluta en la que no hay temperaturas negativas. El cero
absoluto en la escala Rankine, 0°R, es la temperatura a la que la energia molecular se hace minima y corresponde
segtn lo visto a —459,67°F. El grado Rankine es del mismo tamafio que el grado Fahrenheit.

2.3.4. La escala internacional practica de temperaturas.

En la practica trabajar directamente con termémetros de helio a volumen constante para calibrar termémetros es
sumamente engorroso, por lo que se utiliza la escala internacional practica de temperaturas. Esta es una escala adoptada
por el Comité Internacional de Pesas y Medidas para facilitar la calibracién de termémetros cientificos e industriales.

Esta escala, que ha ido sufriendo distintas actualizaciones®, estd basada en una serie de puntos fijos muy reproduci-
bles, cuyas temperaturas se han determinado con un termémetro de He a volumen constante. Dependiendo del intervalo
de temperaturas en que ha de usarse el termdémetro, para su calibracién deben usarse los termdémetros establecidos.

TParece que a Fahrenheit no le apetecia trabajar con niimeros negativos para las frias temperaturas escandinavas.
fLa més reciente, la ITS-90, se muestra en la tabla 2-2, aunque la ITS-68 estd también muy extendida
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Figura 2-6: Termometro de resistencia. Método de los cables compensadores.

e Entre 0,65 Ky 5,0K la escala se define por medio de las relaciones entre la presion de vapor y la temperatura
para >He y “He.

e Entre 3,0 K y el punto triple del neén (24,556 K), la escala ITS90 (Typ) se define en términos de un termdémetro
de gas a volumen constante que utiliza helio como sustancia termométrica.

e Entre el punto triple del hidrégeno en equilibrio (13,8033 K) y el punto de fusion de la plata (1234,93 K) se
define por medio de termdémetros de resistencia de platino.

e Por encima del punto de fusion de la plata, 1a Ty se define por medio de la ley de Planck, utilizdndose pirémetros
de radiacion.

2.4. Medida de la temperatura

2.4.1. Termoémetros de resistencia

Los termdémetros de resistencia utilizan como propiedad termométrica la resistencia eléctrica de un hilo metélico,
que crece con la temperatura con una ley del tipo:

R = Ro(1 +aT +bT?) (2-12)

donde R es la resistencia del metal para una temperatural” = 0°C 'y tanto a como b son constantes que se determinan
en el intervalo 0 — 630°C midiendo las resistencias en el punto triple del agua, en el punto de ebullicién del agua y en
el punto de solidificacién del zinc. Para temperaturas menores de 0°C es conveniente utilizar una ecuacién de tercer
grado.

Para evitar las correcciones debidas a la resistencia propia de los conductores que conectan el termdmetro de resis-
tencia con el resto del circuito tradicionalmente se utilizaba el mérodo de los cables compensadores. En éste, que
se esquematiza en la figura 2—6, se mide la resistencia manteniendo en el termdémetro una corriente de intensidad
constante mediante un potenciémetro.§ Asi, midiendo la diferencia de potencial AV;y, en bornes del termdmetro de

SEn realidad, éste era el esquema cldsico. En la actualidad se utiliza directamente una fuente regulada en intensidad, de intensidad bien conocida,
midiéndose como antes la diferencia de potencial en bornes de la resistencia.
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mV

1% T. T% T, T%

Figura 2-7: Pares termoeléctricos. Los hilos del termopar se colocan con las soldaduras en la referencia fria a 7t y en el lugar donde
queremos medir la temperatura 7.

resistencia se tiene una intensidad I = AV4y, /Rym. La misma intensidad se obtiene midiendo la diferencia de poten-
cial AV}, en bornes de la resistencia de precisién conocida R,p,, pero ahora en la forma I = AV, /R,,. Combinando
ambas ecuaciones se tiene que la resistencia medida por el termdémetro es

AVim

Rtm = Rrp AV,
rp

(2-13)

En la préctica se utiliza una fuente de intensidad constante y bien conocida en vez del sistema cldsico.

2.4.2. Pares termoeléctricos

Los pares termoeléctricos, conocidos también como termopares, constan de dos conductores metdlicos A y B de
distinta naturaleza, unidos por los extremos, cuyas soldaduras se mantienen a temperaturas distintas 7t y T (tempe-
raturas fria y caliente, o mejor, temperaturas de referencia y de medida) como se muestra en la figura 2—7. En estas
condiciones, aparece entre sus extremos una fuerza electromotriz termoeléctrica (Efecto Seebeck) que puede medirse
cortando uno de los conductores y conectando un milivoltimetro.

Esta fuerza electromotriz inducida depende de la naturaleza de los conductores y de la diferencia de temperatura
entre ambas soldaduras. En la préctica se acostumbra a mantener la soldadura fria en un vaso con hielo fundente y
la caliente en el sistema cuya temperatura se quiere medir. Por esto es habitual que las tablas de termopares estén
calibradas en grados Celsius, con referencia de temperatura cero en el punto de fusion del hielo.

Esta fuerza electromotriz no se modifica si se intercala un tercer conductor D en el circuito siempre que las solda-
duras DA y BD estén a la misma temperatura, en la forma que se muestra en la figura 2-7. En realidad esto es lo que
ocurre cuando se conecta el termopar a un par de cables de cobre, que no afecta a la medida si las dos uniones con el
cobre estdn a la misma temperatura.

La fuerza electromotriz de un termopar puede representarse en la forma:
E=a+bT+cT?4+dT3 + ... (2-14)

donde T es la diferencia de temperatura entre las soldaduras de medida y de referencia. Cuando se tiene el caso
habitual de que la soldadura de referencia estd a 0°C esta temperatura da directamente la temperatura en la soldadura
de medida en grados centigrados.

Normalmente, cuando no se quiere aplicar la funcion a rangos excesivamente grandes, la forma cuadrética es sufi-
ciente. Las constantes a, b y ¢ son distintas para cada termopar y dependen fundamentalmente de su composicion
exacta y muy ligeramente de su historia. Sus valores se determinan (calibrado del termopar) a partir de un nimero
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Figura 2-8: Variacion de la fuerza electromotriz inducida en un termopar con la temperatura. En la figura se muestra como ejemplo el
caso de un termopar cobre-hierro.

suficiente de puntos fijos (tantos como constantes independientes tiene la ecuacioén) escogidos cubriendo el rango de
uso del termopar. Por ejemplo, para el termopar Pt/Pt-Rh (platino/platino-rodio) se utilizan los puntos de solidificacién
del antimonio, la plata y el oro. Dependiendo del rango de temperaturas en el que se quiere trabajar y de la sensibilidad
requerida, se utiliza uno u otro termopar, como se muestra en la tabla 2-3. Los termopares mds utilizados son de los

Tabla 2-3: Algunos de los tipos de termopares mds habituales con su composicion y rangos de uso

Platino 30 % Rodio (+) €
B TS 600...1700°C
N Cromel (NiCr) (+) —40...800°C
Constantan (-)
] Hierro (+) —40...750°C
Constantan (-)
Cromel (NiCr) (+) _ °
K Alumel (ND) O 40...1200°C
d Platino 13‘% Rodio (+) 0...1600°C
Platino (-)
L Platino 10‘% Rodio (+) 0...1600°C
Platino (-)
" Cobre (+) —200...350°C
Constantan (-)

tipos "K" y "J". Aunque los de tipo "S" y "R" son adecuados para temperaturas elevadas, (fusién metal, vidrio, etc...)
se utilizan menos ya que su coste es muy alto al contener platino.

Los termopares del tipo "E" pueden utilizarse en vacio o en atmdsferas inertes. Los termopares de tipo "T" tienen
una alta resistencia a la corrosion, por lo que se usan en ambientes himedos para temperaturas bajas o medias.

Cuando el termopar esta instalado lejos del instrumento, es necesario utilizar para su conexién un cable denominado
de compensacién. Este es un cable con propiedades eléctricas similares a las del termopar. Su conexién entre el
termopar y el instrumento debe ser perfecta, evitando cuidadosamente las uniones entre distintos metales y hacer
pasar el cable por zonas de alta temperatura. En caso contrario pueden aparecer errores en la medida de la fuerza
electromotriz.

Analicemos ahora como es la variacion de la fuerza electromotriz con la temperatura. Una variacion tipica se
presenta en la figura 2—8 para un termopar cobre-hierro. Se denomina temperatura neutra Ty a la temperatura a
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la que la f.e.m. del termopar alcanza su valor maximo E,s1x. Se denomina temperatura de inversion T;,, a la tempe-
ratura a la que la f.e.m. cambia de signo. Por ejemplo, para el termopar cobre-hierro de la figura, la temperatura neutra
es Tyt = 275°C y la temperatura de inversion 73,, = 550°C.

Las ventajas de los termopares son fundamentalmente su pequefia capacidad calorifica, el hecho de que no necesiten
fuente de alimentacion y el que puedan servir de forma sencilla como instrumentos diferenciales.
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3.1.1. El fenomeno de la dilatacion.

Salvo en algunos casos mds bien excepcionales, los sélidos aumentan de volumen al ser calentados. Cuando esta
variacién de volumen no es excesivamente grande, tiene lugar de una forma aproximadamente lineal. Existen algunas
excepciones a esta norma, como algunos cauchos y ciertos plasticos especiales, que se encogen al ser calentados, o los
materiales no lineales que presentan un comportamiento mas complejo que el lineal ante una variacién de temperatura.
Este fendmeno es muy frecuente en nuestro entorno, pero como la dilatacién es relativamente pequefia, para observarla

con comodidad es necesario amplificarlo.

A
4 & & 06 & & &

Figura 3-1: Observacién de la dilatacion de una lamina calentada. Para observar el fendmeno es necesario amplificarlo, ya que la
variacion de las dimensiones de la lamina son pequenas.

21
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Al calentar la ldmina metdlica AB, cuyo extremo A estd fijo y el B se apoya sobre la guia de la aguja, ésta se
desplaza en el cuadrante. Un valor tipico de esta dilatacion es de 0,6 mm para una ldmina de hierro de 0,5m al ser
calentada desde 0°C hasta 100°C.

A C B

CI

Figura 3-2: Dilatacién de un hilo conductor. Aunque la variacién de la longitud del hilo por dilatacion es pequefia, cuando éste es
largo, se puede observar la flecha producida al aumentar su longitud.

Otro ejemplo de dilatacién térmica se tiene cuando se hace pasar una corriente de alta intensidad por el hilo meta-
lico AB que originalmente estd horizontal. Por efecto Joule, la corriente eleva progresivamente la temperatura del
conductor, curvdndose éste y quedando en la posicién estable C’ cuando el calor desprendido por segundo equilibra el
calentamiento producido por la corriente. En este caso se ve facilmente como se ha alargado el hilo, ya que la flecha
que aparece es relativamente grande. Cuando se disminuye la corriente, el hilo se enfria, y al suprimirla, vuelve a su
posicion inicial.

Otro ejemplo de la aparicién de fendmenos de dilatacién térmica lo tenemos en una ldmina de vidrio que puede
romperse cuando se calienta sin precauciones o, cuando después de calentada sin romperse, se enfria bruscamente
introduciéndola en agua fria. Esto es debido a que el vidrio, que es un mal conductor del calor, sufre dilataciones
o contracciones internas irregulares, produciéndose tensiones entre distintas partes del vidrio que se han dilatado o
contraido de forma distinta, que llegan a romperla. Un tubo de cuarzo se rompe con mds dificultad, ya que el volumen
del cuarzo varfa mucho menos con la temperatura que el del vidrio normal.

3.1.2. Coeficientes de dilatacion lineal y de superficie.

Nos interesa caracterizar el comportamiento de un material frente a la dilatacion térmica, de una forma que sea
independiente de las dimensiones del material. Para ello se define el coeficiente de dilatacion lineal promedio en la

forma: e
— g
— 3-1
l AT lO ( )
donde [( es la longitud del material a la temperatura inicial y / su longitud a la temperatura final, mientras que AT
es la variacion de temperatura producida. Este coeficiente representa la variacion relativa de longitud que se produce

cuando la temperatura cambia en una unidad. Despejando la nueva longitud / de esta expresion, se obtiene:

[

=11 +a@AT) (3-2)

Para la barra de hierro de 50 cm que ponfamos como ejemplo en la pagina 22, que aumenta su longitud en 0,6 mm al

producirse un aumento de temperatura de 100°C tendrfamos &,=155 - 2> = 12 - 1075 grados 1.

La definicion anterior tiene sentido cuando el coeficiente de dilatacién lineal apenas depende de la temperatura en
el rango de temperaturas considerado. Cuando éste depende de la temperatura, es necesario utilizar un coeficiente de
dilatacion lineal a una temperatura 7, definido en la forma:

Cldl

N =TT (3-3)
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Tabla 3-1: Coeficientes de dilatacion lineal o; para diversos materiales. Todos ellos se dan en unidades de °C~ 1

Material Coeficiente  Material Coeficiente
Aluminio 24-107% Vidrionormal 8 —9-107°
Hierro 12-107%  Vidrio pyrex 4-1076
Platino 9.10=%  Cuarzo fundido 0,59 - 10~¢
Cobre 17-107%  Celuloide 110-107°
Niquel 13-107%  Porcelana 3-107¢
Bronce 19-107%  Aldimina 6,2-1076
Acero 13 —16-10"° Diamante 0,9-107°¢
Oro 14-107°¢
Plata 18-107¢
Tungsteno 4,3-1076
Plomo 29.107°
Zinc 25.107¢

En la tabla 3—1 se presentan una serie de coeficientes de dilatacién para diversos materiales. Si definimos la magnitud
€térmica COMO la deformacion unitaria térmica:

_ -1y Al
€térmica — —3  — T
- lo lo
se cumple la relacion:
€térmica = alAT y l= ZO(l + gtérmica) (3_4)

De forma andloga, es posible definir unos coeficientes de dilatacion de superficie en la forma:

1dS _ 1 AS
% =Gar ¥ %= 5AT G-
cumpliéndose:
S =5(1+a,AT) (3-6)

Si consideramos una cara de un sélido de lados a y b, su superficie serd S = a b. Para pequeifias variaciones de las
dimensiones, tendremos:

A A Ab
InS=Ina+1Inb = —S = —a+— =€, + €
S a b
Si el sélido es isdtropo, se tiene que €, = €p, quedando:
AS
ESAT = ? = 2e = QElAT = ES = 2@[ (3—7)

relacién entre los coeficientes de dilatacion lineal y de supertficie.

Los coeficientes de dilatacion varfan con la temperatura. En las proximidades de las temperaturas ordinarias, se
puede representar esta variacion en una primera aproximacion en forma lineal

ap=a+ bl (3-8)

donde a y b dependen del material y, para un mejor ajuste, del rango de temperaturas considerado, aunque ya de forma
més débil. Por ejemplo, para el hierro, a = 12 -10=° grados=! y b = 5 - 1079 grados~2 con T medida en grados
centigrados, con lo que para que se produzca una variacién de 10~° en el coeficiente de dilatacion lineal del hierro, es
necesaria una variacién de temperatura de 200 grados.

Para las aleaciones, el coeficiente de dilatacién depende de la composicién de la misma. Esto permite “fabricar”
materiales a medida para aplicaciones en las que es necesario tener unos determinados coeficientes de dilatacion. Esta
variacién no necesariamente es una variacion suave entre los valores correspondientes a los dos componentes de la
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Figura 3-3: Coeficientes de dilatacién de un acero al niquel. En este caso, la variacion del coeficiente de dilatacion, lejos de ser
sencilla, presenta unas caracteristicas muy especiales, en particular, para una concentracién determinada (36 % de Ni), este coeficiente
de dilatacién alcanza un valor especialmente bajo, del orden de 10~% °C—1,

aleacion. En particular, para los aceros al niquel, esta variacién es muy notable, como se observa en la figura 3-3.
En especial, para un proporciéon de un 36 % de niquel, el coeficiente de dilatacién lineal presenta un minimo muy
marcado con un valor del orden de 10~° grados—!. Esta proporcién corresponde a un material denominado INVAR
que se utiliza entre otras cosas en instrumentacion optica de alta precision. Cuando la proporcion de niquel es de un
46 %, se tiene un coeficiente de dilatacion lineal idéntico al del platino, llaméndose a este material platinita.

Algunos comportamientos diferentes son los que presenta el caucho estirado, que se encoge al calentar (coeficiente
de dilatacion térmica negativo), o los cuerpos anisétropos, como la madera o el hormigén, cuyas propiedades dependen
de la orientacién.

3.1.3. Anomalias y residuos de dilatacion.

No siempre el proceso de dilatacién tiene lugar de una forma tan sencilla como se ha visto hasta ahora. Volvamos
a considerar el caso de la catenaria conductora de corriente, pero ahora estudiaremos que ocurre cuando el hilo es
de acero en vez de, por ejemplo, ser de la aleacion de niquel-cromo utilizada habitualmente en calefactores (Ilamada
nicrom).

Cs

Gy (¢ c’ Ca
(a) (b)

Figura 3-4: Calentamiento (a) y enfriamiento (b) de un hilo de acero por el que circula una corriente eléctrica. El paso por distintas
transiciones de fase del material puede dar lugar a comportamientos anémalos.
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Al calentar el hilo de ACB a AC;B, éste toma un color rojo oscuro, manteniéndose un rato en esta situacion.
Después, sube hasta AC,B, manteniéndose ahf un rato, y finalmente pasa a AC'B, donde ya se mantiene, como se
muestra en la figura 3-4 (a). ;Cual es la causa de esto? Esta no es ni mas ni menos que el paso por una transicién de
fase del acero a 700°C. Asi, al pasar de AC;B a AC2B, la cementita (FesC, carburo de hierro) se descompone con

absorcion de calor, enfridndose el hilo y, por tanto encogiéndose. El calentamiento posterior es el que lleva al hilo
hasta AC'B.

Este efecto se observa también al enfriar el hilo, donde de nuevo hay tres etapas que se muestran en la figura 3—4
(b). Primeramente, el hilo sube de AC’B a AC3B, donde tiene un color rojo oscuro y se mantiene un rato. Después,
el hilo baja de AC3B a AC,B, donde se vuelve incandescente (a éste fenémeno se le llama recalescencia), y al final,
recupera definitivamente la situacién original ABC. En el paso de AC3sB a AC4B, el material ha desprendido calor, al
pasar por la transicién de fase, produciéndose la recalescencia.

Otro problema que surge para un estudio preciso de las dilataciones en sélidos es que hay un cierto retardo (histére-
sis) en la recuperacion por parte del s6lido de sus dimensiones originales, aunque ya se haya alcanzado la temperatura
original.

3.2. Dilatacién de volumen en sélidos, liquidos y gases.

Tanto para sélidos como para liquidos y gases, se define el coeficiente de dilatacion ciibica® promedio en la forma:

1 AV
W T ATV, (3-9)

De esta expresion, se puede escribir el nuevo volumen en la forma:
V=W0l+a,AT) (3-10)

y definir una deformacion unitaria de volumendeformacion unitaria térmica!de volumen de origen térmico, o dilata-
cién cubica unitaria térmica, en la forma:

AV
Htérmica = 70 =y, AT = V= VO(l + etérmica) (3_] ])

Cuando el coeficiente de dilatacién de volumen depende de la temperatura, es necesario utilizar el coeficiente de
dilatacién de volumen a una temperatura determinada. En este caso, la definicién anterior debe aplicarse a una varia-
cién infinitesimal de la temperatura, quedando el coeficiente de dilatacion ciibica en la forma:

1dv
T (3-12)
Vv dr
Esta definicién depende de como se realice el proceso. Si éste tiene lugar a presion constante, el coeficiente de dilata-
cion cubica que se obtiene es el coeficiente a presion constante que se verd mdas adelante.

3.2.1. Solidos

Para un sélido isétropo, es decir, para un sélido que tiene las mismas propiedades en todas las direcciones, la
dilatacién tiene lugar con mantenimiento de la forma. Consideremos el siguiente sistema y observemos cual es su
comportamiento experimental: una esfera de cobre que a temperatura ambiente pasa ajustada, pero libremente por
un anillo de cobre. Si la esfera se calienta sola, no pasa a través del anillo, que se mantiene a la temperatura inicial,
pero si se calientan ambos a la par, la esfera pasa a través del anillo como hacia antes de calentar. Asi, llegamos a la
conclusion de que un sélido hueco se dilata de la misma manera que un sélido lleno del mismo volumen y de la misma

Evidentemente, no tiene sentido alguno hablar de dilatacién lineal o de superficie ni en liquidos ni en gases.
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naturaleza. Esto puede parecer chocante con el método utilizado habitualmente en los talleres para aflojar piezas que se
han encajado, que es calentar. Sin embargo, no hay contradiccién alguna, ya que es la pieza exterior la que se calienta
en primer lugar y por tanto se dilata antes que la pieza interior.

Para obtener la relacién entre la dilatacion cubica y la lineal para un sélido, consideraremos un elemento prismatico
de lados a, by c. Su volumen es V' = abc y tras tomar logaritmos neperianos e incrementos se tiene:

AV A Ab A
InV=ha+Inb+Inc = — = —a+_+_c
\% a b c
Cada uno de los cocientes es la deformacion unitaria en cada una de las direcciones, y AV/V la deformacién volumé-
trica, por lo que queda:
AV
0=— =¢€4+ €+ € (3-13)
V
Si el s6lido es isétropo se tiene que €, = €, = €. = €, por lo que se obtiene la relacién entre los coeficientes de
dilatacién de volumen y lineal para un material is6tropo:

AV
- = 3¢ =a, AT =30 AT = o, =3 (3-14)

3.2.2. Liquidos y gases

En los liquidos y gases solamente tienen sentido las definiciones que afectan al volumen, y debe tenerse un especial
cuidado con la dilatacion del recipiente que lo contiene.

D

A

<l

Figura 3-5: Dilataciéon de un matraz de vidrio. El efecto del calentamiento del vidrio en primer lugar puede dar lugar a una inicial
bajada del nivel de liquido en el tubo.

Por ejemplo, al introducir en agua caliente un matraz B lleno de liquido y cerrado por un agujero por donde va un
tubo fino de vidrio, se observa una disminucién inicial del nivel del liquido, seguida de una subida posterior y de una
estabilizacion final por encima del nivel inicial.

La contraccion aparente inicial es debida a la dilatacion del matraz, que es lo primero que se calienta, antes que el
liquido. La dilatacién posterior del liquido, que en magnitud es mayor que la del matraz, hace que el liquido alcance
finalmente un nivel mayor que el inicial, pasando éste de A a D.
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Tabla 3-2: Coeficientes de dilatacién de volumen «,, de diversos liquidos ©ech.

Etanol 1,10-10~3 Metanol 1,22 1073
Benceno 1,24-10~° Eter 1,63-1073
Glicerina 0,53-10~% Mercurio 0,182.1073
Aceite de oliva 0,72-10~% Parafina 0,9-1073

Agua (10 — 20°C) 0,15-10"2 Agua (80 — 100°C) 0,7-1073

3.2.3. Efecto de la dilatacion en las medidas

Como consecuencia de esto, debe tenerse en cuenta que, cuando se quiere medir con precisidn la presién con un
manémetro de mercurio (Figura 3-5) a una temperatura muy distinta de la temperatura ambiente, es necesario tener
en cuenta la dilatacién del mercurio, aunque ésta sea débil, ya que la densidad ya no es la densidad a la temperatura
de referencia. En cualquiera de los casos, la presién vendria dada por

p = pgh = poghg

donde el subindice 0 se aplica a la densidad a una temperatura de referencia y a la altura que marcaria el barémetro a
esa misma temperatura. La relacion entre las densidades viene dada por

_m _ m _ o
Vo Wl +a,AT) 1+a,AT

p

y por tanto, si la dilatacion del vidrio es despreciable comparada con la del mercurio, la altura hy que la columna de
mercurio tendria a 0°C seria, en funcion de la altura i de la columna de mercurio a la otra temperatura:

h

hy= ———
" 1+a,AT

(3-15)

donde «,, es el coeficiente de dilatacion ciibica del mercurio.

Una cosa anéloga habria que hacer con una regla metélica cuando se mide la longitud de un elemento con una regla
que se encuentra a una temperatura distinta de la temperatura de calibracién. En este caso, la relacién entre la longitud

'l
I “marca
T
Tmcdida } ? :? : éll
! J
T 1
|
Ldilatada I
|
| |
Elemento F !
|
|
|
I’real
Tcalibracién % ? ? 411 ‘
N
LO

Figura 3-6: Efecto de la temperatura de la regla en la medida de la longitud de un elemento.

real [,co1 ¥ la que marca la regla dilatada l,,),,c, viene dada por:
lreal = lmarca(l + OélAT) (3-16)

donde ¢ es el coeficiente de dilatacién lineal del material de que estd hecha la regla. Esto es asi ya que lo que marca
la regla dilatada es en realidad la longitud que tendria si no estuviera dilatada. Los valores tipicos del coeficiente de
dilatacién de volumen son, para los s6lidos de unos 10~° grados~* mientras que para los liquidos suelen ser mayores,
como se puede ver en la tabla 3-2.
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3.3. Relaciones entre las derivadas parciales.

La ecuacién de estado, f(z,y,2) = 0 es una funcién implicita de tres variables, de las cuales solamente dos son
independientes. Una variacién infinitesimal de cada una de estas variables puede expresarse en funcién de las otras
dos en la forma:

ox ox
_ _ (% %
y=f(z,2) = dy= (ax)zdx—l—(az)zdz (3—-17b)
0z 0z
z=fla,y) = dz= (g)ydx + (8_y>mdy (3-17¢)

Llevando la expresion para dy a la ecuacioén 3—17a, se tiene:
ox dy ox Jy ox
1—| = — de = || — — — d
(). ] [(3). (). (3) ) =
Esta relacion debe cumplirse cualesquiera que sean los valores de dz y dz y por lo tanto, sus coeficientes deben ser

cero. Asi, se tiene: .
Oz y ox oy -

11— =— — | = — | === —1

(ay>z<ax>z v (ay> [(a)] 19

conocida como la regla inversa.

Del segundo término de la igualdad, se tiene:

(). (a2).* (3),~¢

Multiplicando todo por (%) se obtiene:
X
y
da\ (dy\ (92 , (0= (02 _,
8yz<9218:ry 8zy8zy

Como el segundo sumando es uno por la regla de los inversos, queda finalmente:

O Jy 0z\
(3_y)z ($>l (%)y == (3-19)

que se conoce como regla ciclica, de reciprocidad o del —1.

Si en concreto, tenemos un sistema definido por unas variables termodindmicas p, V, T', relacionadas por la ecuacién
de estado f(p,V,T) = 0, se tiene:

), (@) o0), = @), &) -y o
ov ), \op)r, or), \ov), ap )y \OT /)y -

op\ (VY (OT\ _
(@), (o), (5), = -2

Obsérvese que entre las seis derivadas parciales hay cuatro relaciones y que, por tanto, s6lo dos de las derivadas son
independientes.

y también:
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Otra relacién importante es la siguiente. Partimos de la expresion:

ox ox
() e () 0

y dividimos por la diferencial de un cuarta variable w relacionada con las otras dos:
dr  (Ox\ dy n or\ dz
dw — \ Oy L dw 0z g dw

Escogiendo el camino de derivacién de modo que la variable z permanezca constante, se tiene:
ow\ _(or) (O
ow ), ~ \oy L \ow/,

0
que, pasando (8—y) al otro miembro, queda:
(09)

oz or Ow
<a—y>z = (%)Z (a—yl (=22

conocida como regla de la cadena.

3.4. Coeficientes de dilatacion, compresibilidad y piezotérmico. Ecuacion de estado en forma
diferencial.

Consideremos ahora un sistema determinado por las variables p, V' y T, con la correspondiente ecuacién de estado
f(p,V,T) = 0. Podemos expresar la diferencia de volumen entre dos estados de equilibrio infinitamente préximos en

la forma: BT BT
dV = | — d — dT
V=) (ar),

Dividiendo ambos miembros por V' queda:

d 1 1
_V _ — a_v dp + — a_v dT
\%4 V\Op /) v\aorT )
Los coeficientes de dp y dT' tienen un interés especial. Asi, se definen éstos en la siguiente manera:

__1/jov -1 _
K = V<ap>T [Pa—!] (3-23)

es el coeficiente de compresibilidad isotermo. Representa la disminucion relativa del volumen de un cuerpo cuando
se aumenta en una unidad la presién sobre el mismo en un proceso a temperatura constante. Sus unidades son en el
sistema internacional de [Pa]~!.

_ L (v -1
%—V<m)p K] (3-24)

es el coeficiente de dilatacion ciibica a presion constante. Representa el aumento relativo del volumen de un cuerpo al
aumentar en una unidad su temperatura a presion constante y se mide en K=!. Por analogia se define:

= -1 -
6—p(m)V K] (3-25)

coeficiente piezotérmico a volumen constante. Representa la variacion relativa de la presién de un cuerpo cuando se
aumenta en la unidad su temperatura a volumen constante.
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Si recordamos la expresion de la regla ciclica en funcién de las variables p, V' y T' que daba la ecuacién 3-21 y
multiplicamos adecuadamente por V/V y p/p, se tiene:

v(o\ 1 (oV orN 1.
ov),v\or) "\op),p ™

que, recordando las definiciones de los coeficientes, queda como:

1 11
—— ., —— = —1 = ., = DK 3-26

T v = DPKp (3-26)
relacién que permite determinar 5 una vez conocidas ¢, y x que son mds ficiles de medir experimentalmente.

Si escribimos dV/V en funcién de los coeficientes recién definidos, se tiene:

v 1 [oV % v dv  dv
P o (D) apr= (L) dr=apdT —wdp= 2 = L =T 3-27
v V(ap)T p+V(8T)p B S 7 (3=27)

En funcién de la densidad, el volumen especifico es v = V//m = 1/p. Teniendo esto en cuenta, se tiene que:

av  dv dv, 1-1 dp
—_— = — = — = ——dp:—— ya que pU=1
\% v Up, v p? p

y por tanto la ecuacién anterior se puede escribir en funcién de la densidad en la forma:
d
L — kdp — a, dT (3-28)

p

Estas ecuaciones permiten calcular las variaciones de volumen especifico o de densidad que tienen lugar cuando una
sustancia experimenta variaciones infinitesimales de py 7.

3.5. Ecuacion de estado de sélidos y liquidos.

Integrando la ecuacién 3-27, se obtiene:

Vo dV T> P2
/ i / o, dl’ — / kdp
Vi T P1
Si en el intervalo considerado «,, y k son aproximadamente constantes, se tiene:

V: V: (o] —11)—K(p2—p1
n2=a, (T —T)—klpr—p1) = == Elov@T)—rlp2—p)]
Vi Vi

Continuemos con mds aproximaciones. Si [a,, (T2 — T1) — k(p2 — p1)] < 1, o lo que es lo mismo, se cumple que
InVa/Vi < 10V, ~ Vi, se puede desarrollar en serie la exponencial (€ ~ 14 x4 22/2!423/3!+. . .), quedando,
en primera aproximacion:

— ~1+a,(Ty — T1) — k(p2 — p1) (3-29)

que es una aproximacién razonable para sdlidos y liquidos. En éstos, el volumen cambia muy poco por efecto de
presion o temperatura, es decir, Vo ~ V7.
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3.6. Otros sistemas simples usuales en termodinamica.

3.6.1. Hilo tenso.

En el caso del hilo tenso, el proceso tiene lugar usualmente a una presién constante, la presion atmosférica. Las varia-
bles termodindmicas necesarias para una descripcion completa del sistema ya no son presion, volumen y temperatura,
sino las siguientes:

F Tension del hilo, que en el sistema internacional de unidades se mide en N (y que es una fuerza, no
confundir con la tensién que aparece en elasticidad).

L Longitud del hilo, que se mide en m.

T Temperatura del hilo, que se mide en grados.

Cuando el hilo estd sometido a tension, en el rango lineal se cumple la Ley de Hooke:
F =cte(L — Lg) (3-30)
donde Ly es la longitud del hilo en reposo.

Si un hilo experimenta una variacién infinitesimal desde un estado de equilibrio a otro muy préximo, la variacién

de su longitud es:
oL oL
dL = | — | dT — | d
(o7),m+ (),

que, tomando valores por unidad de longitud queda como:

dL 1 (OL 1 /0L dF 1
T <8_T>de+Z (ﬁ)ﬁ?“ldﬂs—fzdf (=30
~—_——
1/E

donde ¢ es el coeficiente de dilatacion lineal a tension constante y

L (0F
=2,

es el modulo de Young isotermo. Experimentalmente, se ve que el mddulo de Young isotermo depende muy poco de
JF y varia principalmente con 7. Para un pequefio intervalo de temperaturas, se considera constante. Partiendo de la
regla ciclica para un sistema pV'I" se obtiene la siguiente relacion:

oOF OF oL OF
(a—T>L . (a—L)T <a—T>f = 5= <a—T)L (=33
—_——
SE/L La,

3.6.2. Tension superficial.

El estudio de las Idminas superficiales es una rama importante de la fisicoquimica. Ejemplos de 1dminas superficiales
son los siguientes:

e La superficie superior de un liquido en equilibrio con su vapor.

e Una burbuja, o una ldmina de jabén, tensa en un bastidor de alambre, formada por dos ldminas superficiales con
una pequefia cantidad de liquido entre las mismas.

e Una capa delgada de aceite en la superficie del agua.

Una ldmina superficial es como una membrana tensa, y la parte de la ldmina situada a un lado de una recta imaginaria
tira de ésta con una fuerza igual y opuesta a la que se ejerce sobre dicha recta por la 1dmina del otro lado. A la fuerza
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Figura 3-7: Tension superficial en una lamina. A través de una linea como la de trazos que se muestra en la figura actiia una fuerza de
tension superficial entre el material a ambos lados de dicha linea, de magnitud o por unidad de longitud.

que actia perpendicularmente sobre esta recta por unidad de longitud se le llama fension superficial. El sistema se
describe termodindmicamente en funcidn de las variables:

o Tension superficial, que se mide en N/m.
S Area de la superficie, que se mide en m?.
T Temperatura en la escala de los gases ideales, que se mide en K.

No aparecen ni la presién p ni el volumen V, porque en general, p es constante y apenas hay variaciones de volumen.
La ecuacion de estado es del tipo 0 = ¢(.5,T") y una pequefia variacion de superficie se puede expresar como:

oS oS
dS=|—-—) d — | dT
(), (),
que, por unidad de superficie queda:

ds 1 /908 1 /08 1 /08 ds
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4.1. Trabajo.

4.1.1. Concepto de trabajo mecanico.

Se dice que una fuerza F realiza un trabajo mecdnico sobre un cuerpo cuando el punto de aplicacién de ésta
experimenta un desplazamiento bajo la accion de dicha fuerza. La cantidad de trabajo es igual al producto de la
fuerza que realiza el trabajo por la componente paralela a la fuerza del desplazamiento producido por la misma. En
un desplazamiento infinitesimal di” realizado bajo la accién de dicha fuerza, el trabajo realizado por la fuerza sobre el

cuerpo es

SW = Fdr,

siendo el trabajo total realizado sobre el cuerpo en un desplazamiento finito

W:/ﬁﬁ
33
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El trabajo es asf la energia transferida al cuerpo por la accién de dicha fuerza. Obsérvese que para que haya un
trabajo es necesario que haya una fuerza, que haya un desplazamiento producido por dicha fuerza y por tanto que éste
tenga componente no nula en la direccion paralela a la fuerza que produce dicho desplazamiento.

4.1.2. El trabajo mecanico en Termodinamica.

Como se ha visto en los capitulos preliminares, cuando un sistema termodindmico se encuentra en equilibrio meca-
nico, térmico y quimico y ademads el sistema no esta interaccionando con el exterior, el sistema estd en el equilibrio
termodindmico.

Una vez alcanzado el equilibrio termodindmico, y siempre que el mundo exterior permanezca invariable, no tendrd
lugar ningtin movimiento y no se realizard ningun trabajo.

Al modificarse el sistema de fuerzas exteriores de forma que haya una fuerza finita externa no equilibrada, se rompe
el equilibrio mecénico,

e Las fuerzas en el interior no son uniformes, produciéndose turbulencias, ondas, etc... El sistema en su conjunto
puede incluso experimentar algin tipo de movimiento acelerado.

e Como consecuencia de las turbulencias y aceleraciones puede aparecer una distribucién no uniforme de tempe-
raturas y presiones y un gradiente de temperaturas entre el sistema y el exterior.

e Los rapidos cambios de presion y temperatura pueden incluso ocasionar reacciones quimicas finitas.
e En suma, se tienen estados que no son estados de equilibrio.

e Si cesa la modificacién del sistema de fuerzas exteriores, pasado un tiempo el sistema alcanza un nuevo estado
de equilibrio con estas nuevas condiciones exteriores.

Si en este proceso los limites del sistema termodindmico se desplazan bajo la accion de la fuerza externa, se realiza
un trabajo mecdnico.

Ast, el trabajo es la energia transferida entre el medio que le rodea y un sistema cuando sobre el sistema se ejerce
una fuerza y se produce un desplazamiento bajo la accién de dicha fuerza.

Al igual que en Mecdnica, para que haya un trabajo es necesario que haya una fuerza actuando sobre el sistema, que
haya un desplazamiento del sistema a causa de la accion de dicha fuerza y que éste tenga componente no nula en la
direccién de la fuerza.

Si la fuerza se ejerce entre el medio externo y el sistema termodindmico como conjunto, el trabajo se denomina
trabajo externo (por ejemplo, cuando un gas se expande en los cilindros de un automdvil). Si por el contrario las
fuerzas actdan entre distintas partes de un mismo sistema se tiene el frabajo interno (por ejemplo, interacciones
moleculares).

Desde un punto de vista termodindmico no se considera el trabajo interno, tratindose sélo el trabajo que supone
interaccién entre un sistema y el medio exterior. Asi, a menos que haya indicacién en contra, cada vez que hablemos
de trabajo, nos referiremos a trabajo externo.

4.1.3. El trabajo cuasiestatico en Termodinamica.

Si imaginamos una situacion ideal en la que las fuerzas cambian tan ligeramente que la fuerza no equilibrada es en
todo momento infinitesimal, las variables termodindmicas del sistema tienen tiempo de adaptarse en cada instante a
la nueva situacion. Como ya hemos visto, en este caso se tienen procesos cuasiestdticos, que tienen lugar a través de
una sucesion de estados de equilibrio en cada uno de los cuales es vdlida la ecuacion de estado y estdn definidas las
variables termodindmicas.
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En un proceso cuasiestético genérico, en general el trabajo infinitesimal es de la forma

oW =YdX (4-3)
y el trabajo en el proceso cuasiestatico finito completo
X2
W = YdX (4-4)
X4

donde X es una magnitud extensiva (desplazamiento generalizado) e Y una magnitud intensiva (fuerza generalizada).
Si intervienen simultdneamente varios procesos cuasiestaticos se tiene, para el trabajo total

SW =Y1dXy + Yad Xy + -+ = > Y;dX; (4-5)
J

Como también hemos visto, un proceso cuasiesttico puede representarse en un diagrama (diagrama indicador),
el cual muestra como varian sus pardmetros cuando el sistema pasa de un estado inicial a un estado final, aunque el
proceso sea cuasiestitico pero no sea reversible. Asi un hilo podria ser estirado de forma cuasiestatica mas alld de
la zona lineal entrando en la regién de comportamiento plastico. Al representar el proceso en el diagrama indicador
puede verse como el proceso no se retraza por el mismo camino. El rozamiento es la causa de la histéresis en procesos
de este tipo.

4.1.4. Convenio de signos del trabajo.

En un proceso termodindmico podemos analizar la energia intercambiada a consecuencia de una accién mecdnica
entre el sistema termodindmico y el exterior desde dos puntos de vista,

e Desde el sistema: El intercambio es positivo cuando aumenta la energia del sistema. Observamos el trabajo
realizado por el exterior sobre el sistema, W5°P™, que es positivo si aumenta la energfa del sistema. Este punto
de vista es mds habitual en Fisica y Quimica, especialmente en los libros modernos.

e Desde el exterior: Cuando el sistema transfiere parte de su energia al exterior el intercambio es positivo. desde
este punto de vista observamos el trabajo realizado por el sistema sobre el exterior, WP°", que es positivo si
disminuye la energia del sistema. Este punto de vista es mds habitual en ingenieria.

El denominado convenio de signos del trabajo se reduce a especificar a cudl de los dos (1W5°P* o WP°T) nos referimos
cuando no lo explicitamos, cumpliéndose que TW5°P*® = —J¥P°* No es necesario hablar de convenio alguno si
explicitamos claramente a cudl nos referimos.

n este texto, si no especificamos a cual de los dos nos referimos, estamos implicitamente refiriéndonos al trabajo
En este texti fi 1 de los d f t licit te refiriénd 1 trab
Wsebre realizado sobre el sistema' por el exterior, con los signos siguientes:

e El trabajo W*°Pr realizado sobre el sistema es positivo siempre que como consecuencia de la interaccién
mecdnica la energia del sistema aumente, es decir si se realiza un trabajo mecdnico neto sobre el sistema. En
estas condiciones el trabajo WP°" realizado por el sistema es igual al anterior, pero de signo negativo.

e El trabajo TW3°P™® realizado sobre el sistema es negativo siempre que como consecuencia de la interaccién
mecénica la energia del sistema disminuya, es decir, cuando es el sistema el que realiza un trabajo mecanico
neto sobre el exterior. En estas condiciones el trabajo WP°" realizado por el sistema es igual al anterior, pero de
signo positivo.

TEste no es el tinico criterio para el trabajo que se considera por omisién, cuando no se ha declarado explicitamente como realizado por o sobre
el sistema. De hecho el contrario también es ampliamente utilizado. La razén de estos distintos criterios estriba en el interés de quien lo utiliza. Por
ejemplo en ingenieria, donde lo que interesa es obtener un trabajo mecdnico de una méaquina, se toma como trabajo por omision el trabajo (WWP°T)
producido por la maquina (el sistema), que es positivo cuando lo realiza el sistema, aunque este trabajo se realice a costa de una disminucién en la
energfa interna del sistema. Por el contrario en Fisica y en Quimica es mds habitual el criterio que utilizaremos aqui, segtin el cual se trabajo por
omisién es el realizado sobre el sistema (W/3°P*®), de forma que éste es positivo si aumenta la energfa interna del sistema (se realiza un trabajo
neto sobre el sistema) y negativo si disminuye la energia interna del sistema (y por tanto es el sistema el que realiza un trabajo neto a costa de su
energia).
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Figura 4-1: Gas a presién p encerrado en un cilindro provisto de un pistén mévil de seccién .S. En un estado de equilibrio la fuerza
interna que ejerce el gas sobre el émbolo serd pSiiy.

4.1.5. Trabajo por presion hidrostatica.

Se denomina sistema hidrostdtico a un sistema de masa constante que ejerce sobre su entorno una presion hidros-
titica uniforme (la misma en todos los puntos de su superficie), como por ejemplo ocurre con el gas encerrado en un
cilindro provisto de un pistén sin rozamiento.

Cuando el sistema hidrostitico se encuentra en un estado de equilibrio, su presién p y su temperatura 7' son unifor-
mes y estdn definidas en todo el sistema. En un proceso cuasiestdtico en un sistema hidrostético, la presién p y la
temperatura T del sistema en cada instante son uniformes y estan definidas en todo el sistema, al tener lugar el proceso
a lo largo de una sucesion de estados de equilibrio.

Consideremos el sistema de la figura 4—1. Si se produce un desplazamiento dz del piston como consecuencia de la
aplicacion de la fuerza externa Fey perpendicular al piston, el trabajo mecanico realizado por la fuerza externa sobre
el sistema es

SW™oPTe — B dif = — | Foy| dat
que para un proceso cuasiestatico elemental (con ﬁext = — _;nt) queda como
gWsebre — _ )ﬁim . T W1 [= —6WP1] (4-6)
Para un proceso cuasiestatico finito se tiene
Vo
6Wsobre — —pdV _ Wsobre — _/ pdV [: _Wpor] (4_7)
Vi

Este resultado puede extenderse a procesos cuasiestaticos en cualquier sistema hidrostatico pV'T'.

Caso de un solido: Para un sélido la variacién de volumen que se produce es pequeiia frente al volumen original.
En una etapa infinitesimal de esta variacion de volumen se tiene (véase la seccién 3.4),

aVv oV

dV === dp+ (=) dT=—kVd vdr
(), o+ (or), o= -ovinses

que da, para el trabajo realizado sobre el sistema en un proceso finito

D2 P2 T2
Wsobre — /5Wsobre _ ,/ pdV = / pHVdp — / b, VdT.
D p

1 1 Ty
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Si el proceso es isobaro se tiene, considerando que AV < V' y por tanto V' =~ cte, y suponiendo que «,, no depende
apreciablemente de la temperatura en el intervalo de integracion, que

weebre = —pVa (To —TY) (4-8)

mientras que si el proceso es isotermo, considerando que « no depende apreciablemente de la presién p en el intervalo
de integracién y tomando V' ~ cte en el mismo, queda

2 (2

p

1
Weobre = v/ 5| = §,<;V(p§ —p?) (4-9)

1

Caso general: En el caso general, con una ecuacion de estado p = p(V, T'), se tiene
2
wige =~ [ pvT)av
4

y para realizar la integral es necesario especificar previamente el camino T'(V'), es decir, cémo es la transformacién

"2

.2
Wighre = / p(V, T)dV = — / p(V, T(V))dv (4-10)
1 1

4.1.6. Representacion grafica del trabajo hidrostatico en un diagrama pV'.

En un diagrama pV el valor absoluto del trabajo en un proceso reversible elemental en el que a una presién p se
produce un cambio de volumen dV es el drea infinitesimal de base dV encerrada bajo la linea que describe el proceso
en el diagrama (véase la figura 4-2), al que hay que anadir el signo correspondiente para obtener el valor ya conocido

SWESPre = —pdyv, (4-6)

mientras que el valor absoluto del trabajo total es el drea total encerrada bajo la linea que escribe el proceso entre los
estados inicial y final.

2
Jysobre _ _ / pdV 4-7)
1

En el caso de un ciclo reversible se puede descomponer el proceso en dos partes, una etapa de compresion y una
etapa de expansion. Asi se ve facilmente (Fig. 4-3) que el valor absoluto del trabajo en un iclo reversible es el drea
comprendida dentro del ciclo en un diagrama pV'. El signo del trabajo realizado sobre el sistema en un ciclo depende
de si el trabajo predominante es el de compresién o el de expansién. Cuando el ciclo se recorre en sentido horario,
predomina el trabajo de expansion, por lo que el trabajo neto realizado sobre el sistema en el ciclo recorrido en el
sentido horario es negativo. Por el contrario, si el ciclo se recorre en sentido antihorario el trabajo predominante es el
de compresioén, por lo que el trabajo neto realizado sobre el sistema en un ciclo recorrido en sentido antihorario es
positivo.

Esto se puede extender a un ciclo complejo como el de la figura 4—4, donde el trabajo neto se obtiene descom-
poniendo el ciclo complejo en una serie de ciclos simples obteniéndose el trabajo con su signo para cada ciclo, y
sumdndose todos (con sus signos) después.

4.1.7. Calculo del trabajo para un sistema de ecuacion de estado pV = nRT (gas ideal).
Procesos cuasiestaticos tipicos.

Proceso a volumen constante (isocoro o isostérico): En este caso el volumen V' es constante, por lo que dV =0y
por tanto,

f
Wweobre = — / pdV =0 [= —WPer] (4-11)
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Figura 4-2: El valor absoluto del trabajo en un proceso reversible es el drea encerrada bajo la linea que describe el proceso en el
diagrama pV. De acuerdo con el criterio de signos que utilizamos (véase la pagina 35), el trabajo W5°Pre realizado sobre el sistema es
negativo en la expansion, ya que la energfa del sistema disminuye, y positivo en la compresion ya que la energia del sistema aumenta.

p p p

i - E—
\

Wtotal Wsobre <0

expansion

Wsobre >0

compresion

Vv V Vv

Figura 4-3: Un ciclo se puede descomponer en dos partes, la de compresion y la de expansion. El valor absoluto del trabajo resultante
sobre el sistema es el drea del ciclo, siendo el trabajo realizado TW3°P™® sobre el sistema positivo si predomina el trabajo de compresién
(sentido antihorario) y negativo si predomina el trabajo de expansion (sentido horario).
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Figura 4—4: El trabajo neto en un ciclo complejo se obtiene descomponiendo el ciclo total en una serie de ciclos simples y sumando
los trabajos en cada ciclo con sus signos correspondientes. Obsérvese que en realidad CD corresponde a dos ciclos parcialmente
superpuestos recorridos en el mismo sentido, por lo que el trabajo de ambos se suma con el mismo signo, al igual que ocurre cuando
un ciclo se recorre mds de una vez.
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Proceso a presion constante (isobaro): En este caso se tiene

f f
p— / s ol / dV = —p(V; = Vi) = =nR(T; = T)) (= — WP (4-12)

Proceso a temperatura constante (isotermo): En este caso tenemos

f f f
RT dv
pysebre [ _ppper] — _ / pdV = — / M av = —nRT | &2 (Tcte)
i oV 0V (4-13)

= —nRTIn E = —nRTIn bi
Vi 2

Procesos no cuasiestaticos.

En general no es posible calcular el trabajo en procesos no cuasiestaticos. Sin embargo en algtin caso muy especial
se puede expresar este trabajo de forma aproximada en funcién tnicamente de los estados de equilibrio inicial y final,
como en el caso que a continuacion se presenta.

Expansion monoterma irreversible de un sistema de ecuacion de estado pV = nRT (gas ideal) contra una
presion exterior constante. Consideremos un gas ideal en equilibrio a una presion p, y a una temperatura 7', que
ocupa un volumen V; en un cilindro con un pistén que se mantiene fijo inicialmente, mientras que la presion al otro
lado del cilindro es una presién p, distinta de la anterior. Al quitar el bloqueo del pistén, el gas ideal se expande

p1, V1, T [ po, T pa, Vo, T 2 Doy T

Figura 4-5: Expansion monoterma contra una presion exterior p, constante.

bruscamente contra la presion exterior constante! p, hasta que alcanza un volumen V5. Si las temperaturas inicial y
final del proceso son iguales (proceso monotermo) el trabajo de expansién® realizado sobre el sistema por la fuerza
asociada a esa presion exterior constante es

2
' RT RT
Wsobre:_pQ/ dV:—pQ(VQ—Vl):—an +p2n — —nRT (1_&)
1 P2 Py Dy
quedando
A —
wsobre — ppp 2P o pp P2 — P1 [= —WPer (4-14)

D Py
donde Ap = p, — p; es la variacién de presion experimentada por el gas en el proceso.

Obsérvese que el desarrollo que se presenta es valido para un proceso no cuasiestatico en las condiciones dadas, ya
que la ecuacién de estado y las variables termodindamicas del sistema se han utilizado inicamente en los estados inicial
y final del sistema, que son estados de equilibrio, pero no en los estados intermedios del proceso, que no son estados
de equilibrio.

Si en vez de realizar el proceso en una tnica etapa éste se realizara en un ndmero infinito de etapas tendriamos el
trabajo correspondiente al proceso isotermo reversible (4—13),

d,
sweobre — R ypsebre — gy P2 [= —WPoT]
p Po
TEn realidad habré pequefas diferencias de presién en las cercanias del pistén por el exterior, pero las suponemos despreciables frente a la
presion exterior p..
¥Nétese que al ser T(K) > 0,p,,, > 0y py —p; < 0, este trabajo de expansién Wsobre es un trabajo negativo como era de esperar.
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Figura 4-6: Trabajo sobre una ldmina superficial. El valor absoluto del trabajo realizado sobre la lamina superficial es al area corres-
pondiente bajo la curva que desctibe el proceso en el diagrama o — S.

que es el trabajo maximo. El trabajo minimo corresponderia a una expansion frente al vacio (no hay fuerza) como
ocurre en el experimento de Joule' que se verd en la seccién 5.3.

Si el proceso se realizara en un nimero finito de etapas, el valor del trabajo estaria comprendido entre el del proceso
reversible (trabajo mdximo) y el trabajo minimo que tendria lugar cuando el proceso se hace en una tnica etapa.

4.1.8. Trabajo por tension superficial y traccion.
Tension superficial.

Consideremos una doble ldmina superficial de un cierto liquido, extendida sobre un armazén de alambre con un lado
mévil, como se muestra en la figura 4—6. Para un desplazamiento infinitesimal dx el trabajo realizado sobre la ldmina
superficial es

—

6Wsobre — ﬁextdF: _-FintdF: |Ent| dx = 20 Ldx

pero como 2Ldx = dSiotal (cOn Siotar €l drea total de las dos caras de la lamina) se tiene

f
SW*P™ = 5dSotai [==0WP] = b= / 7dSiotal [= -WP]  (4-15)

En esta expresion el signo es consistente con lo visto en la seccidn 4.1.1 para que en un proceso en el que se produce
un aumento de superficie, que lleva aparejado un aumento de la energia de la l1dmina superficial, el trabajo realizado
sobre la ldmina sea positivo.

Si representamos graficamente un proceso cuasiestético de este sistema en un diagrama o — S, el area comprendida
bajo la curva que describe el proceso nos dara el valor absoluto del trabajo realizado en el proceso.

Hilo tenso.

Consideremos ahora un hilo metédlico como el que se muestra en la figura 4-7. Este hilo metélico tiene una longitud
L y estd sometido a una fuerza de traccién F_,. En el equilibrio esta fuerza estd compensada por la fuerza tensora
interna del hilo F. Si el valor de F,, se varia ligeramente y de forma muy lenta, siempre dentro del dominio eldstico,
puede considerarse que el proceso es reversible. En estas condiciones, la variacion de la longitud del hilo es dL y el

trabajo puede representarse como

SWEebre — B di = —Floodi = | F|dL = FdL [= —0WPT) (4-16)

TEn éste se produce una expansién frente a una presién nula hasta un volumen finito, de forma en general no monoterma (aunque si lo sea para
gases ideales). Como consecuencia de ser finito el volumen final, el trabajo serfa nulo. En el caso de expansion frente a una presion nula hasta un
volumen infinito, como ocurre arriba, el trabajo no serfa nulo.
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Figura 4-7: Trabajo por traccién en un hilo o varilla tensos. El valor absoluto del trabajo es el drea debajo de la linea que describe el
proceso.

donde de nuevo el signo es coherente con lo visto en la seccion 4.1.1 para que en un proceso en el que se produce
aumento de longitud, lo que lleva aparejado un aumento de la energfa del hilo, el trabajo realizado sobre el hilo sea
positivo.

Para una variacidn finita de la longitud del hilo, el trabajo serd

Ly
Jysobre — FdL [= —WP (4-17)
L;

Cuando se representa el proceso en un diagrama JF — L, el valor absoluto del trabajo es el area debajo de la linea que
describe el proceso.

4.2. El primer principio de la Termodinamica.

4.2.1. Introduccion al concepto de calor.

Consideremos los procesos que se presentan en la figura 4-8. Estos procesos son procesos no cuasiestaticos que
tienen lugar en un sistema que consiste en agua contenida en un recipiente diatérmico que se encuentra en un recinto
aislado. En el proceso que se representa en la parte (a) de la figura se produce una modificacion del estado del sistema
agua como consecuencia directa de la caida de un peso, mientras que en el proceso representado en la parte (b) la
modificacion del estado del agua se produce como consecuencia del contacto de ésta (a través de una pared diatérmica)
con un cuerpo a diferente temperatura, el gas ardiendo del mechero Bunsen. En el primer caso hay una causa mecdanica
clara del cambio de estado del agua, hay un trabajo mecdnico que se realiza sobre la rueda de paletas que acaba
produciendo cambios en el agua. Sin embargo, en el segundo caso, el agua cambia de estado termodindmico, hay una
modificacion del estado del sistema termodindmico, pero no es posible asociar el agente que realiza el cambio con
algo que actie por medios mecanicos.

Asi, el calor se podria definir como aquello que se transmite entre un sistema y un medio exterior en virtud inica-
mente de su diferencia de temperaturas. Esta es una definicién 1til a la que a veces se denomina definicion calo-
rimétrica del calor, pero que no es demasiado practica. En primer lugar, esta definicién no aclara nada acerca de
la naturaleza del calor. En segundo lugar, aunque puede haber intercambio de calor cuando hay una diferencia de
temperaturas, en algunos casos también tiene lugar entre cuerpos a la misma temperatura. Por ejemplo, las transicio-
nes de fase tienen lugar con intercambio de calor entre distintas partes del sistema a la misma temperatura. Ademas,
en un proceso cuasiestdtico en un sistema separado del exterior por una pared diatérmica, el sistema y el exterior
deben encontrarse a la misma temperatura, en caso contrario el proceso seria no cuasiestatico (en realidad se supone
que las variaciones de las variables termodindmicas son siempre infinitesimales, de forma que el sistema se adapta
instantdneamente a d7"). Esto resulta ain mds chocante en un proceso isotermo.

El trabajo ya era algo bien conocido en Mecdnica. Sin embargo, en cuanto al calor no ocurria asi, a pesar de la
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Figura 4-8: Modificacion del estado de un sistema por medios mecédnicos y no mecanicos. En el primer caso se observa un proceso
mecdnico como origen ultimo del cambio de estado, pero en el segundo no.

familiaridad de muchas experiencias en las que interviene, como cuando dos cuerpos a distinta temperatura se ponen
en contacto térmico. A lo largo de la historia ha habido numerosos intentos de entender la naturaleza fisica del calor.
En épocas recientes, en cuanto a la naturaleza del calor, coexistieron durante mucho tiempo dos teorfas rivales:

o Teoria del calorico. Segun la teorfa del caldrico, para explicar los fendmenos asociados al calor se postulaba la
existencia en cada cuerpo de una sustancia fluida denominada caldrico. Se consideraba que este caldrico podia
ser de dos tipos,

o Caldrico latente: Es el que se suponia almacenado en los materiales combustibles que, al arder, liberarian
caldrico latente. También apareceria en los cambios de fase.

o Caldrico sensible: Es el que da lugar a variaciones de temperatura asociadas a su flujo entre unos cuerpos y
otros. Un cuerpo a elevada temperatura contendria mucha concentracién de caldrico sensible mientras que
un cuerpo que se encontrara a baja temperatura contendria poco caldrico sensible. Al poner en contacto
un cuerpo a alta temperatura con un cuerpo a baja temperatura el cuerpo caliente (rico en caldrico) cede
caldrico al cuerpo frio (pobre en caldrico) hasta que se alcanza una temperatura intermedia.

El caldrico seria asi una sustancia con naturaleza fisica que se encontraria siempre presente en las sustancias y
su cantidad total (sumando los dos tipos) se conservaria al poner en contacto cuerpos.

o Teoria del movimiento molecular: Segun la teoria del movimiento molecular, el concepto de temperatura estaria
asociado a las vibraciones y rotaciones rapidas de las moléculas que constituyen la materia y al movimiento
de las mismas. Asf, el calor estaria asociado a la transmisién de energia entre las mismas que tendria lugar por
choques o acoplamientos entre las moléculas que vibran. Durante el choque o acoplamiento se transfiere de unas
moléculas a otras parte de su energia mecénica de vibracion o desplazamiento.

El modelo del calérico fue claramente cuestionado a partir de que, en 1798, Benjamin Thomson (Conde de Rumford),
mientras trabajaba en la perforacion de cafiones en el arsenal de Munich, observé como las virutas producidas en la
perforacion alcanzaban altas temperaturas. Estas temperaturas eran mucho mayores que las temperaturas originales
de cafiones y brocas y éstos a su vez se calentaban sin que hubiera ningin cuerpo inicialmente a alta temperatura
que pudiera comunicarles caldrico, lo que no podia ser explicado por la teoria del calérico. Ademds, el agua de
refrigeracion hervia como consecuencia de este proceso de forma aparentemente sin limite en tanto que proseguia la
perforacion, con lo que el caldrico, que debia ser un fluido finito, parecia no acabarse nunca. Thomson atribuy6 la
generacion de calor al rozamiento y no a la presencia de un fluido caldrico finito.

Otros experimentos mostraron fendmenos incompatibles con la teorfa del calérico, como el estudiado por Davy
en 1799. Davy estudi6 la conversion del trabajo en calor cuando se frotan entre si dos trozos de hielo. Al frotar los
dos trozos de hielo observé que era posible fundirlos sin aporte alguno de calor, demostrando por otro camino la no
conservacion del caldrico que aqui también parecia crearse por friccion.
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Figura 4-9: Experimento de Joule. Equivalencia entre trabajo y calor

Fue Joule quien en 1840 puso las bases de la teorfa molecular y arrincond definitivamente el modelo del calérico, al
comprobar la equivalencia entre calor y trabajo como dos formas distintas de transferencia de energia. Para ello realizé
toda una serie de cuidadosos experimentos, dos de los cuales se muestran en las figuras 4-9a y 4-9b. Analizando
cuidadosamente ambos experimentos, observéd que en lo que respecta al liquido como sistema, éste puede alcanzar el
mismo estado de equilibrio final tanto a través del proceso (a) como del proceso (b), por ambos caminos puede pasar
de la temperatura inicial 7; a la temperatura final 7.

De este modo se comprueba que calor y trabajo no son en el fondo mas que la misma cosa, energia, que puede
intercambiarse de distintas formas. Midiendo con precision cudnto trabajo en (a) y cudnto calor en (b) eran necesarios
para que se produjera el paso de T} a T}, obtuvo el equivalente mecdnico del calor:

1cal = 4,1858 ] (4-18)

Entender el calor como una forma de intercambio de energia también permite explicar el que en una maquina térmica
(véanse los capitulos 6 y 10) en un ciclo aparentemente “desaparezca” el calor y aparezca una energia mecénica, que
es otro comportamiento que tampoco puede explicarse en base al caldrico.

4.2.2. Trabajo adiabatico. Energia interna.

Como hemos visto, incluso cuando un sistema estd completamente rodeado por una envoltura adiabdtica es posible
acoplarlo al exterior de forma que sobre el mismo pueda realizarse un trabajo. Es un hecho experimental que se
puede hacer evolucionar un sistema desde un estado inicial dado a otro mediante la realizacidn de Unicamente trabajo
adiabdtico (el resto corresponderia a un proceso a volumen constante en el que no se realizaria trabajo). La experiencia
indica que el trabajo adiabdtico realizado al pasar de un mismo estado inicial a un mismo estado final es el mismo,
independientemente de cual ha sido la forma concreta del trabajo adiabatico realizado. La generalizacién de este
resultado es:

El trabajo total es el mismo en todos los procesos adiabdticos que corresponden a los mismos estados de
equilibrio inicial y final de un sistema

es decir:
Wig?™e = f(2, 1) (4-19)

donde f es una funcién del sistema que depende sélo del estado inicial del mismo, definido por una serie de variables
independientes x;, y de su estado final, definido por la serie de variables independientes x5. El signo se escoge de
forma arbitraria con la condicién de que se satisfaga el convenio de signos del trabajo.
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Figura 4-10: Trabajo adiabatico. Es posible modificar el estado del sistema de la figura, compuesto del agua del recipiente, las paletas,
los discos y la resistencia eléctrica, sin comunicar calor del exterior, sino tnicamente realizando un trabajo.

Si el sistema evoluciona de forma adiabdtica del estado inicial 1 a un estado intermedio A, se efectuard un trabajo
adiabatico dado por

b
(Wad " )1a = f(@a, 1)
y si luego evoluciona también de forma adiabatica desde ese estado A al estado final 2, el trabajo adiabdtico sera:

(W2ad™)az = f(g,24)

El trabajo adiabdtico total serd la suma de los dos. Si tenemos en cuenta que debe cumplirse que f(xy,z,) =
—f(x 5, ;) esta suma queda en la forma

(Wag™ )12 = flag, @) = flan, 7)) + flzg,20) = flon,21) — fl2a,72)

Este trabajo no debe depender de cual sea el punto A siempre que el camino sea adiabdtico, por 1o que su forma debe
ser del tipo

(Wad" 2 = f@y,21) = flawa, 01) = f(xa,22) = f(21) = flza) = —[f(2) — f(a1)]
Si denominamos U(x) a — f(z), o de forma mds sencilla, simplemente U esta expresién queda:
(Wad™ 12 = U = U, (4-20)

Esta expresion define una propiedad del sistema representada por U, cuya diferencia entre los estados inicial y final
es igual al trabajo adiabético W:gbre realizado sobre el sistema. A esta funcién U se le denomina energia interna o

funcién del trabajo adiabdtico. Para un proceso infinitesimal en el sistema, se tiene
AW = dU = —dWEY" (4-21)

Esto nos indica que dW;ﬁbre es una diferencial exacta en el sentido de que el trabajo es el mismo para todos los
procesos adiabdticos que conectan los mismos estados inicial y final de un sistema.

La energfa interna es una magnitud extensiva, que depende de la cantidad de materia del sistema. Si el sistema estd
formado por dos o mds subsistemas distintos, la energia interna total es la suma de las energias internas de los sistemas
componentes, es decir, la energia interna es ademds una magnitud aditiva.

El significado profundo de la energia interna viene dado por la teorfa cinética y la mecdnica estadistica. Estas
interpretan la energfa interna en funcién de las energias cinética y potencial de las particulas que constituyen el sistema.
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4.2.3. Formulacion matematica del primer principio.

Acabamos de ver el caso de procesos en los que el sistema termodindmico evoluciona desde un estado inicial a un
estado final mediante la realizacién de tinicamente trabajo adiabatico. En principio es posible (aunque dificil) llevar a
cabo un experimento para medir la variacion de la energia interna de un sistema durante un proceso adiabdatico entre
esos estados inicial y final. Sin embargo, éstos no son los procesos que se llevan a cabo habitualmente en el laboratorio
(por ejemplo, el calentamiento mediante un mechero Bunsen no es un proceso adiabatico).

Imaginemos dos experimentos distintos llevados a cabo con el mismo sistema termodindmico, entre dos estados
que se conectan a través de un proceso adiabatico (y quizds uno a V' constante). En uno de ellos medimos el trabajo
adiabdtico necesario para que el sistema evolucione desde el estado inicial al estado final. Este trabajo adiabético sera
simplemente W;gbre = U; — U;. En el otro experimento hacemos que el sistema experimente el mismo cambio de
estado, es decir que pase desde el mismo estado inicial de antes al mismo estado final, pero forma que haya un trabajo
no adiabdtico. En este segundo caso, el trabajo no serd igual a U; — U,.

El calor serfa la diferencia entre el trabajo adiabético y el no adiabatico, lo que lleva al Primer Principio de la
Termodindmica
Q — W;(ci)bre _ Wsobre = AU — Wsobre = AU = Q + Wsobre (4_22)

La variacion de energia interna del sistema se produce por la suma de los intercambios de energia de origen mecanico
(el trabajo mecdnico) y de origen no mecénico (el calor).
En forma diferencial, este primer principio se escribe como
dU = 6Q + W™ = 6Q — SWPr (4-23)
para un proceso elemental.

De esta forma el calor @) es una medida del grado en el que el cambio de estado es no es adiabdtico y el Primer
Principio no es més que el principio de conservacion de la energia si se tiene en cuenta el calor.

Para un sistema aislado (de paredes rigidas y adiabdticas), por ser las paredes rigidas el trabajo total realizado entre
el sistema y el exterior serd cero, es decir

Wiotal = 0= WP, (4-24)

3

y por tener paredes adiabaticas, el calor total intercambiado ha de ser también cero,

Qtotal =0=»_Q, =0. (4-25)

Obviamente, la variacién neta de energia interna en dicho sistema AUjota) = Qtotal + Wtsc?tb;le debe ser también cero.

4.2.4. Calor y trabajo como formas de intercambio de energia.

Asi, hemos definido el calor como una forma de intercambio de energia completamente equivalente, en su efecto
sobre la energia total de un sistema, a la energia suministrada mediante la realizacioén de un trabajo mecénico.

La distincién entre calor y trabajo no siempre es facil, y a veces no es inmediato decidir si una contribucién deter-
minada a la energia interna en un proceso es calor o trabajo. Una posible distincion seria la siguiente:

e Si el intercambio de energia se produce a través de una accién macroscépicamente ordenada, el intercambio de
energia tiene lugar en forma de trabajo mecénico.

e Si el intercambio de energia tiene lugar a través de una accién que no es macroscOpicamente ordenada, el
intercambio de energia tiene lugar en forma de calor.
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Figura 4-11: Comparacion entre la situacion de intercambio energético en un sistema y la situacion en un embalse.

Aungue la distincién entre ambos casos a veces no esté clara, no nos preocuparemos, ya que segtin el Primer Principio,
ambas son formas de energia. Esto es en cierta forma andlogo a un embalse en el que entra agua tanto por las lluvias
como desde el cauce superior, mientras que el agua sale tanto por evaporacién como por el cauce inferior. Cuando el
agua estd en el embalse no es posible distinguir si procede de lluvias o del cauce superior, contribuyendo todos estos
efectos al nivel de agua en el embalse (véase la figura 4—11).

Una puntualizacién final que no debe olvidarse. La variacién de energfa interna AU estd definida si conocemos los
estados inicial y final, ya que es una funcién de estado. El Primer Principio nos da AU como suma de las contribuciones
TWsebre y (), y por tanto esta suma también estd definida conociendo los estados inicial y final, pero en ningiin caso
Qo T/7sobre egian definidas individualmente conociendo los estados inicial y final, ambos tienen sentido tinicamente
como energias en transito. Para obtener su valor deberemos conocer, ademas de cudles son los estados inicial y final,
la forma concreta en que se ha producido la evolucién desde el estado inicial al estado final.

4.2.5. Entalpia.

Consideremos un proceso que tiene lugar en un sistema hidrostético a una presion p constante (isobaro). Para este
proceso, el trabajo asociado a un cambio de volumen V, — V] es

WP = —p(Vy — V).
El primer principio de la Termodindmica (o ecuacidn de balance energético) nos da, entonces,
U,—U, = Qp —p(Vo = V).
De aqui despejamos el calor intercambiado en este proceso a presion constante, que queda
Q, =Uy = Uy +p(Vo = V) = (Uy +pV) = (U, —pVy) = H, — H,

donde se ha definido la entalpia
H=U+pV [J]. (4-26)

Como tanto U como p y V son propiedades del estado del sistema la entalpia también es una funcién de estado. Por
tanto, la entalpia tiene un valor asociado a cada estado del sistema y la variacion de la entalpia en un proceso entre dos
estados de equilibrio viene dada por la diferencia entre el valor de la entalpia en esos dos estados.

TPor ejemplo consideremos que circula una corriente por una resistencia eléctrica en un recipiente que contiene agua, como consecuencia de
lo cual ésta se calienta. Si consideramos la resistencia eléctrica como parte del sistema, al circular la corriente estd produciéndose una entrada
ordenada de electrones a través de los cables de la resistencia a ésta, por lo que tenemos un trabajo. Sin embargo, si no consideramos la resistencia
como parte del sistema el intercambio de energia se produce de forma desordenada entre la resistencia caliente y el agua en virtud de una diferencia
de temperaturas, y por lo tanto tendriamos un calor.
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La entalpia es importante en Quimica, donde los procesos tienen a menudo lugar a presién constante (la atmosférica),
de forma que AH es simplemente el calor de reaccion a presion constante, (), = AH.

La entalpia es también importante en los cambios de fase que asimismo tienen lugar a presién constante, en los que
AH = H, — H; es el calor total intercambiado en el cambio de fase o calor de transformacion. A menudo se utiliza
el calor de transformacion por unidad de masa,

L=hy— 1y (4-27)

donde h = H/m es la entalpia especifica [J/kg]. También se utilizan la entalpia molar h,, = H/n [J/mol] y el calor
molar de transformacion.

Por reminiscencias de la época del caldrico a veces se utiliza la expresion calor latente asociada al calor de trans-
formacion en un cambio de fase. Sin embargo, dependiendo del autor, a veces se utiliza para el calor total de transfor-
macion, a veces para el calor especifico de transformacién y a veces para el calor molar de transformacién. Siempre
que se vea esta denominacion deben verificarse las unidades en las que se expresa para saber con seguridad cual es la
magnitud concreta a la que se refiere y evitar confusiones.

Si diferenciamos la expresion H = U + pV se tiene

dH = dU + pdV +Vdp = 6Q + Vdp = dH (4-28)
———
0Q

de forma que la variacién de entalpia puede escribirse como

P2
Hy,—H =Q —|—/ Vdp. (4-29)

Py

4.3. Calorimetria.

La calorimetria estudia la medida de los intercambios de calor entre los distintos cuerpos y los cambios de tempera-
tura que se producen en los mismos como consecuencia de dichos intercambios.

4.3.1. Unidades calorificas.

Las partes bésicas de la calorimetria se desarrollaron a mediados del siglo XIX, en la época de la teoria del calorico
para entender el concepto de calor. Por ello se utiliz6 tradicionalmente una unidad especial denominada caloria (cal)
que se definié como

Una caloria es la energia térmica necesaria para elevar en 1°C la temperatura de un gramo de agua
desde 14,5°C hasta 15,5°C a la presién normal.

Como ya hemos visto, el calor no es ningtin ente nuevo y lo que tiene lugar cuando se ponen en contacto térmico dos
cuerpos a distintas temperaturas no es mas que una transferencia de energia desde el cuerpo caliente al cuerpo frio, en
virtud de dicha diferencia de temperaturas.

Puesto que el calor es una forma de energia, debe medirse en unidades de energia, esto es, julios (J) en el sistema
MKS o internacional, y ergios (erg) en el sistema CGS o cegesimal. Por tanto, la caloria es también una unidad de
energia que, a partir de los experimentos de Joule (pdgina 43) estd relacionada con el julio por el “equivalente mecédnico
del calor”

lcal = 4,186 ] (4-18)
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4.3.2. Capacidad calorifica. Calores especificos y molares

Consideramos un sistema homogéneo (sélido, liquido o gas) al que se comunica una cierta cantidad de calor Q).
Como consecuencia de ello, y en ausencia de cambios de fase, la temperatura se modifica de T} a T5,. Se define la
capacidad calorifica media como

I
que representa el calor promedio necesario para cambiar la temperatura del sistema en un grado. Por definicion, la
capacidad calorifica de un kilogramo de agua a 15°C es de 1000 cal = 4186 J/K = 4,186 kJ /K.

C:

(4-30)

En general, la capacidad calorifica depende de la temperatura. Tomando un proceso infinitesimal en el entorno de
la temperatura de interés, cuando tanto () como T, — T se hacen cada vez menores, este cociente tiende hacia la
capacidad calorifica real a la temperatura dada, que es la magnitud que hay que utilizar si C' = C(T),

0Q
c(T)=—. 4-31
Este cociente no implica una derivada, ya que @ no es una propiedad del sistema, y por tanto, @ # f(7'), sino que es

simplemente un cociente entre dos cosas pequefias en un proceso elemental.

La capacidad calorifica es una magnitud extensiva que puede ser positiva, negativa, nula e incluso infinita, depen-
diendo de cdmo es el proceso y su valor esta definido s6lo para un proceso determinado, por lo que varia de un proceso

a otro. Asi,
0Q
= | — 4-32
e (7). (4-32)

es la capacidad calorifica a una condicién x dada, donde = es una restriccion o ligadura que se impone al sistema, y
que puede ser por ejemplo, la descripcion de un proceso.

Los procesos principales en los que se define la capacidad calorifica son los procesos a presion y a volumen cons-
tante. Asi, se tiene

6Q
= _— 4_
C, < dT)p (4-33)
que es la capacidad calorifica a presion constante, funcién de p y 7'. Para este proceso isobaro,
oH
0Q =dH = =0H->C,=|—= 4-34
Q Qp P ( oT )p (4-34)

La capacidad calorifica a volumen constante, que es funcién de V' y T' viene dada por

0Q
C, = (ﬁ) (4-35)
\4
y para el proceso isocoro se cumple ademds
ou
0Q=dU=Q,6 =dU—=C, = T (4-36)
\2

Si se divide por la masa del cuerpo se tienen los calores especificos,

_1(ey . 1@y _1/(6Q
-2yt ()

y si se divide la capacidad calorifica por el nimero de moles se tienen los calores molares,

_ L@y _ e _1(Q
C"Pn<dT>p’ C"vn(dT)V’ C"w‘n<dT)w (5=55)
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4.3. Calorimetria.

Las unidades calorimétricas de estas magnitudes son las siguientes'

Magnitud MKS (S.I.) U. Practicas

C JK! calK™!
c JK 'kg™? calK g1t

JK 'mol™! | calK 'mol™!

Cn

Cuando la temperatura de un sistema varia de T} a T5, la cantidad de calor intercambiada por el sistema se puede

expresar en cualquiera de las formas siguientes

T Ts Ty Ty
Q= Q= adl'=m cdT = n/ ¢, dT (4-39)
Th T1 Ty s

donde n es el nimero de moles del sistema. Evidentemente, C' = mc = nc,, mientras que c,, = cM, donde M es la

masa molecular.
Si en el intervalo 7} — T, C' no depende de la temperatura, se tiene

Q= C(Tl — T2) = mC(Tl -T;) = ”Cn(Tl -T5) (4-40)

y si varia es necesario integrar. Si la variacion es sencilla, por ejemplo de la forma
C = Cy+ C,T + C,T?
se tiene, para el calor intercambiado

T27T2 T37T3
Q:CO(T27T1)+01%+CQ%...

El calor especifico promedio vendria dado por

_ n
Q,;/ B
m

c= — =
T, -1, Jp, m(Ty —T})
y el calor molar promedio por
C 1 T2
(el L [T @
n  T,-T, |, n(Ty —T))

4.3.3. Capacidad calorifica de una transformacion elemental.

Como el calor intercambiado depende del proceso concreto realizado, la capacidad calorifica §@) /dT también depen-

derd del proceso.

Sea AC un proceso reversible elemental experimentado por un sistema homogéneo (véase la fig. 4-12), en el que se
produce una variacién de volumen dV' y una variacién de presion dp.

Consideremos otro proceso elemental que conecta los mismos estados inicial y final pero pasando por un punto
intermedio B de forma que en una primera etapa AB el proceso es isobdrico, con una variacion de temperatura d7;, y
en la segunda etapa BC el proceso es isocoro, con una variacion de temperatura d75,

AB — pcte dTy, dV
BC — Vcte dTs, dp

TN6tese que estas magnitudes estdn definidas por unidad de cambio de temperatura. Como el paso de un grado Celsius es también 1K, es
equivalente escribir J/K o J/°C. Esto no serfa cierto si utilizdramos grados Fahrenheit, en los que el “ancho” de grado es distinto.
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Presion p

Volumen V'

Figura 4-12: Calor especifico de una transformacion elemental genérica.

Aplicando el primer principio al proceso AB, se tiene
dUxp = Qap + WRE'™ = C,dTy —padV
y aplicandolo al proceso BC se tiene
dUpc = Qpe + WEe™ = C, dT,
por lo que el balance energético para el proceso ABC da
dUppc = dUpp + dUgc = C,dTy + C, dT5 — padV (4-41)

Si consideramos el proceso real AC, pero aproximando el area ABC por un tridngulo, se tendria
1
dUpc = Qac + WAE™ ~ CdT — (ppdV — 5dpdV) = C(dT, + dTy) = padV (4-42)

donde C' = (6Q/dT),,,oces0 ac = f(V) es la capacidad calorifica a lo largo del proceso AC, cuyo valor queremos
determinar, y donde hemos despreciado el diferencial de segundo orden %dpdV.

Como U es una funcién de estado, dU, o = dU s ¢ Y, POr tanto, se tiene

quedando
(C, —C)dT, = —(C, — C)dT,
g c,-C
dT: =
i, . —C =
1 v

recordando la definicion (3-24)

e (L R a1
v ——— ~ V1,
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y la (3-23)
1/ 0p 1 dp
- (=X) = t = ——
B, » <8T)V (aV cte) » T,
se tiene
dT, = LdV en AB (ap cte) (4-44)
Va,
1
dT, = po en BC (aV cte) (4-45)

\%2

que junto a la ecuacion (3-26), a,, = pf3,, Kk, nos da

@7 Oi”_cf Vd_p

=— = 4-46
ar, ~ C,—-Cc _"av (-40)
de donde se puede despejar C' como
c, +C c, +C
C=—+Y—77~2=—""F (4-47)
I SRR TR.
-1 KV =2
drT;, av

en funcién de la pendiente dp/dV de la curva en el diagrama pV' y de las capacidades calorificas a presién y volumen
constante C,, y C' .

4.3.4. Transformaciones politrépicas. Indice de politropia.

De la ecuacién anterior (4-47) se tiene
dp -1C,-C

v wVC, -C (“=48)

Si conocemos c6mo es la capacidad calorifica en el proceso, C = f(V), esta expresién es una ecuacién diferencial
que permite obtener cémo es el proceso p = f(V') en un diagrama pV. Por tanto es posible definir un proceso o
transformacion a través de la ecuacién C' = f(V') (de forma similar a cémo se define en Mecénica el movimiento a
través de las aceleraciones). También es posible utilizar el denominado indice de politropia,

(4-49)

Se dice que una transformacion es politrépica cuando el indice de politropia permanece constante durante la trans-
formacién. De esta forma se puede escribir, en funcién del indice de politropia,

n,(C, ~C)=C,~C =  Cl-ny)=-n,C, +C,

y la capacidad calorifica (o el calor especifico sustituyendo C, por ¢,) queda

—n,C, +C. C,/C, -
c= T _c <7p/ v ”P>CV (7 ”p> (4-50)

1—np 1—np 1—np

dondey =C,/C, =c,/c, = Cn, /cn,, es el coeficiente adiabtico o indice adiabdtico. La pendiente del proceso en
un diagrama pV” queda, en funcion del indice de politropia n;,, como

dp ny,
— = - 4-51
av &V (4-51)
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Figura 4-13: Representacién grafica del calor molar ¢,, = f (np) de una transformacion politrépica en funcion del indice de politropia
para un sistema con los valores de c,, y c,, que se muestran en la figura. En este ejemplo esos valores coinciden, en unidades de R,
P

con los de un gas ideal monoatémico Cny, = 3R/2y Cn, = 5R/2 (véase el capitulo 5).

Si se representa grificamente la ecuacion (4-50) en funcién de n,,, se observa que C = f (np) es una hipérbola
equildtera, con las asintotas que se ven en la figura 4—13.

Obsérvese que la capacidad calorifica es negativa para valores del indice de politropia de la transformacién compren-
didos entre 1y ~v. En este proceso, el sistema cede calor aunque su temperatura aumenta, o absorbe calor mientras que
su temperatura disminuye. Por ejemplo esto ocurre con el calor especifico del agua a lo largo de la linea de saturacion.

4.3.5. Foco térmico

Se denomina foco térmico a un recinto capaz de intercambiar calor con el sistema en consideracion sin que su
temperatura varie apreciablemente.

El foco térmico mds simple seria el formado por un cuerpo de capacidad calorifica muy superior a la del sistema (en
el limite ideal infinita). Asi, al intercambiar calor con el sistema, la temperatura de éste no varia apreciablemente.

Una mezcla en equilibrio de dos fases de un tnico componente es otro ejemplo de foco térmico. Por ejemplo,
mientras queda agua y hielo en equilibrio a presion constante, la temperatura del sistema no varfa.

Un bafio termostatizado también actiia como un foco térmico en el que se compensan las variaciones de temperatura
mediante sistemas de regulacion.

Rigurosamente un foco térmico seria un sistema de capacidad calorifica infinita.

El hecho de que la temperatura de un foco térmico no cambie cuando se produce flujo de calor no implica que las
demds variables termodindmicas del mismo no cambien en el proceso.
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Figura 4-14: Calorimetro de mezclas. Consiste en un recinto cerrado de paredes adiabdticas. La suma de calores intercambiados en el
interior del calorimetro (y con el mismo) debe ser cero.

4.3.6. Medida del calor. Calorimetros.

Un calorimetro es un instrumento destinado a medir la cantidad de calor intercambiada por los cuerpos. Esta cantidad
de calor puede por ejemplo utilizarse para obtener el calor especifico de una sustancia o para obtener la composicién
de aleaciones. Hay distintos tipos de calorimetros, aunque los mdas habituales son el de mezclas y el eléctrico.

El calorimetro de mezclas consiste en un recipiente de paredes adiabdticas que normalmente contiene una cantidad
conocida de agua (cuyo calor especifico se supone independiente de la temperatura en el intervalo de medida e igual a
1 cal/g®C), un agitador y un termémetro sumergido en ella que mide su temperatura.

Cuando se busca el calor especifico de una sustancia, se toma una masa conocida de la misma y se calienta a
una temperatura también conocida. Una vez estd a esa temperatura se introduce dentro del calorimetro, agitdndose
ligeramente el agua para que la temperatura se homogeneice, obteniéndose la nueva temperatura en el termémetro. En
estas condiciones, todo el proceso se realiza a presion constante y uniforme (y por tanto en equilibrio mecédnico) y no
hay trabajo apreciable ni entre las distintas partes del sistema ni con el exterior.

En este proceso, en el que se parte de un estado inicial hipotético en el que cada sistema estd inicialmente en
equilibrio y aislado de los demads y se llega a un estado de equilibrio final en el que todo el conjunto estd en contacto
térmico y en equilibrio termodindmico, el calor neto intercambiado en el sistema completo debe ser 0,

Quotal =0=»_Q; =0 (4-52)

que es la base del denominado método de las mezclas.

En esta ecuacion hay que tener en cuenta tanto el calor intercambiado durante el calentamiento o enfriamiento del
contenido del calorimetro (utilizando las correspondientes capacidades calorificas) como el calor intercambiado en los
cambios de fase (por ejemplo, fusién de hielo) que pueden producirse en dicho contenido (utilizando los calores de
transformacion correspondientes, o diferencias de entalpia al ser el proceso a presién constante).

Asimismo es necesario tener en cuenta la propia capacidad calorifica del calorimetro. A menudo ésta se da mediante
el equivalente en agua del calorimetro, masa de agua que tendria el mismo comportamiento térmico que el calorimetro
(es decir, la misma capacidad calorifica que el calorimetro).

Cuando se obtiene el calor especifico de una sustancia mediante un calorimetro de mezclas en realidad sélo se
obtiene un valor aproximado del valor promedio de dicho calor especifico en el intervalo de temperatura de medida,
en general proximo a la temperatura ambiente. Ademads, es poco util para intervalos de temperaturas muy alejados de
la temperatura ambiente. Aunque normalmente se utiliza agua como sustancia calorimétrica, es posible utilizar otras
sustancias con las correcciones correspondientes.
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El calorimetro de reaccion se utiliza en Quimica para medir energias de reaccién, por ejemplo, durante una combus-
tién. El sistema en el que se va a producir la reaccién se coloca dentro de un envase de acero (al que se denomina
bomba) que se coloca dentro de un calorimetro tradicional y la reaccién se provoca por ejemplo mediante una chispa
eléctrica. Asi, el proceso dentro del envase tiene lugar a volumen constante.

En el calorimetro eléctrico se pone el sistema a analizar en contacto térmico con una resistencia eléctrica y se aisla
del exterior. Al hacer pasar una corriente eléctrica conocida I por esta resistencia I? se realiza un trabajo eléctrico dado
por la ley de Joule

W = I*R. (4-53)

Si la capacidad calorifica de la resistencia eléctrica es lo suficientemente pequeia, el calor serd absorbido practica-
mente en su totalidad por el sistema a analizar, obteniéndose a partir del mismo y de la variacién de temperatura del
sistema la informacién buscada. Si la capacidad calorifica de la resistencia eléctrica no es despreciable, parte del calor
se utilizard en calentar la resistencia y habra que tenerlo en cuenta en la ecuacién de balance energético.

En préctica, este calorimetro eléctrico es el mds utilizado para medir capacidades calorificas ya que puede utilizarse
en un rango de temperaturas mayor y permite obtener las medidas con mayor precision, no s6lo un valor medio en un
determinado intervalo de temperaturas.

La calorimetria diferencial de barrido es una técnica de calorimetrfa dindmica que permite analizar el calor inter-
cambiado por una sustancia cuando se hace variar su temperatura a una velocidad constante en un determinado inter-
valo de temperaturas. Para ello se utilizan dos muestras en paralelo, una de ellas con una capacidad calorifica muy
bien definida en el intervalo de temperaturas de medida y la otra la muestra cuya capacidad calorifica se quiere medir.
Durante la variacién programada de temperatura en ambas muestras, el sistema ajusta en cada instante el flujo térmico
hacia ambas muestras, la de referencia y la de medida, para mantener en todo momento ambas a la temperatura
deseada, registrando las diferencias en el flujo térmico requerido. Asi, puede medirse el calor de transformacién inter-
cambiado durante una transicién de fase.

Una variante de la calorimetria diferencial de barrido es el denominado andlisis térmico diferencial en el que se
mantiene igual el flujo térmico a ambas muestras y se mide la diferencia de temperaturas.
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5.1. El concepto de gas ideal.

El modelo mas sencillo de gas es el gas ideal. Un gas ideal seria un hipotético gas cuyas moléculas fueran estricta-
mente puntuales (y por tanto no ocuparan espacio alguno) y no interaccionaran en absoluto entre si. Aunque este es un
modelo muy simplificado y en rigor ningiin gas es ideal, en determinadas condiciones el comportamiento de los gases
puede considerarse en una aproximacion razonable como ideal. Estas condiciones son esencialmente que el gas sea un
gas diluido (a baja presién) y a alta temperatura.

(Por qué esta aproximacion de gas ideal es razonable para este caso? Vedmoslo més en detalle. En un gas diluido, al
ser muy baja la concentracién puede despreciarse en una buena aproximacién el volumen ocupado por las particulas
del gas frente al volumen total del mismo. Asimismo si hay pocas particulas estas estdn en general muy alejadas entre
si. Como las fuerzas de interaccién intermolecular son fuerzas que dependen mucho de la distancia, apenas actuaran
de forma apreciable en este caso de gas diluido. Cuando la temperatura es alta la mayor parte de la energfa interna del
gas proviene del término de energia cinética de las particulas, que aumenta con la temperatura, lo que hace que a altas
temperaturas el término de energia potencial sea despreciable frente al de energia cinética y podamos considerar que
no hay interaccién entre las particulas.

55
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Figura 5-1: Leyes de Boyle y Gay-Lussac para los gases diluidos en procesos a temperatura, presién o volumen constantes. No se
muestra la region de baja temperatura en las leyes de Gay-Lussac ya que para bajas temperaturas la aproximacién de gas ideal no
funciona bien.

5.2. Ecuacion de estado de un gas ideal.

En el caso de un sistema hidrostatico p, V, T', la ecuacion de estado que relaciona las variables termodindmicas tiene
la forma f(p, V,m,T) = 0. Si definimos la magnitud volumen molar v,, = V/n, podemos escribir la ecuacién de
estado en la forma f(p,v,,, T) = 0. En el caso de los gases ideales, la ecuacion de estado no varia de un gas a otro y
tiene la forma pV = nRT, donde n es el nimero de moles del gas. Aunque esta ecuacién de estado puede obtenerse
de forma rigurosa a través de la feoria cinética, también puede obtenerse de forma semiempirica a partir de las leyes
de Boyle y de Gay-Lussac que cumplen experimentalmente los gases de baja densidad o gases diluidos, es decir los
gases a bajas presiones y altas temperaturas.

La ley de Boyle establece que a temperatura constante el volumen de un gas de baja densidad es inversamente
proporcional a la presion del mismo. Para el volumen molar,

1 1
v, = G a T constante = <—av") = ——021 = = K=—-— (—avn) == (5-D
T P p Ut \NOp Jp P

donde C es una constante para cada temperatura y « el coeficiente de compresibilidad isotermo (3—-23). Las isotermas
correspondientes son hipérbolas equilateras en el diagrama p — V.

La ley de Gay-Lussac establece que para un gas a baja densidad, en un proceso a presién constante el volumen del
mismo es proporcional a la temperatura. Para el volumen molar,

ov v 1 [ov 1
v, = CyT apconstante = ( T )p C, 7 = a, o ( a7 )p T (5-2)

donde C, es una constante para cada presion y «, el coeficiente de dilatacion de volumen a p constante (3—-24).

Existe también una segunda Ley de Gay-Lussac que establece que para un gas de baja densidad en un proceso a
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Figura 5-2: Ecuacién de estado de un gas ideal representada mediante una superficie pV'I". Sobre la superficie se muestran algunos
procesos cuasiestdticos a presion, volumen y temperatura constante. Sobre las proyecciones p7'y pV' se muestran los procesos cuasies-
taticos a V' y T constante respectivamente. La zona que se muestra con linea de trazos corresponderia a una regién a baja temperatura

donde la aproximacion del gas ideal no es adecuada.

volumen constante, la presién es proporcional a la temperatura
0
p= 03T a volumen constante = <_p = 03 = %
1%

donde C’; es una constante para cada volumen.

La ecuacion de estado v,, = v,, (7T, p) para un mol de gas ideal queda en la forma:

dv, = <%) T + <%> dp = dv, = UT"dT— Un g
p T

orT dp P
—
v, /T —v,/p

de donde podemos seguir operando:

o4l dp
v, T p

n

Inv, =InT —Inp + cte

obteniéndose de este modo la ecuacion de estado de los gases ideales para un mol de gas:

pv,, = RT

(5-3)

(5-4)

(5-5)

donde R es una constante de integracion a la que se denomina constante de los gases. Como en condiciones normales
de presién y temperatura (1 atm = 1,013 - 105 Pay 0°C = 273,15 K) un mol de un gas ideal ocuparia un volumen de
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Figura 5-3: Determinacion experimental de la constante de los gases R para gases reales. Mientras que el cociente pv,, /T permanece
constante en funcion de la presion para un gas ideal, cambia para los gases reales. En la figura se muestra este cambio para un gas a
distintas temperaturas.

22,4 litros, la constante de los gases tiene un valor

1,013-10% x 22,4-103 J atm 1 cal

r= 273 =830k = V082 5K = 2ol K

Para un volumen V' cualquiera de gas ideal (V' = nv,,), la ecuacion de estado del mismo queda como:
pV =nRT (5-6)

donde n = N/N, es el nimero de moles del gas que es igual al cociente entre el nimero total de moléculas N y el
niimero de Avogadro N, = 6,023 x 1023 moléculas/mol, que da el niimero de moléculas contenidas en un mol. Esta
expresion corresponde a una superficie en un diagrama p, V,T" como se muestra en la figura 5-2, donde los estados
sobre la superficie representan los posibles estados de equilibrio del sistema. Por simplicidad se suele trabajar con
proyecciones sobre los planos pV o p7' como también se muestra en la figura.

Reescribiendo la ecuacion de estado de los gases ideales, ésta queda en la forma:

N R
pV: N_RT = pV:NN_T:NkBT (5—7)

A A

donde k, = 8,31/6,023 x 10?3 = 1,38 x 10~23 J/K es la constante de Boltzmann.

La determinacién experimental de R para los gases reales se hace representando graficamente el cociente puv,, /T
frente a la presion del gas para un mol del mismo (véase la figura 5-3), y repitiendo las medidas sucesivamente para
temperaturas cada vez mds altas. Como en el limite en el que la presion tiende a cero (o la temperatura se hace muy
alta) todos los gases se comportarian como gases ideales, los resultados obtenidos para las distintas temperaturas se
extrapolan graficamente al estado de presion nula. Para obtener un mejor resultado se repetirian los resultados con
distintos gases.

5.3. Experimento de Joule. Ecuacion de Joule.

Joule observo que la energia interna de los gases diluidos permanece aproximadamente constante si no se modifica
la temperatura. Para ello dispuso el siguiente experimento.
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Figura 5-4: Experimento de Joule. Se expande un gas de forma adiabdtica contra una presion practicamente nula, duplicandose el
volumen del mismo. En estas condiciones, para un gas suficientemente diluido (que se comporta como un gas ideal) no se observa
cambio en la temperatura del conjunto.

Dos vasijas, A y B, sumergidas en un bafio térmico de agua, estdn conectadas mediante una valvula de paso, C. El
recipiente A se encuentra lleno del gas a estudiar y en el recipiente B se ha hecho el vacio. Joule midi6 la temperatura
inicial del agua y posteriormente abri6 la llave de paso, permitiendo que el gas se expandiera libremente desde el
recipiente A, hasta igualarse las presiones en los dos recipientes. Para homogeneizar la temperatura del bafio térmico,
agit6 el agua y midi6 de nuevo la temperatura, observando que no habia cambiado y que por tanto, no habfa habido
intercambio de calor con el agua en este proceso de expansion libre.

El gas se ha expandido libremente contra el vacio (frente a una presién 0) hasta un volumen finito' y por consiguiente
el trabajo de expansién W°Pr realizado sobre el gas es nulo. Por tanto, ya que la temperatura del bafio no ha variado
@ = 0y se tiene a partir del primer principio que U; = U,, la energia interna del gas permanece constante. Como
tanto la presién como el volumen especifico del gas han variado, y s6lo la temperatura ha permanecido constante, la
energia interna del gas depende s6lo de su temperatura 7'. Asi, para un gas ideal o de forma aproximada para un gas
diluido, se cumple que su energia interna es funcién exclusivamente de su temperatura

ou ou

Lo mismo ocurre con la entalpia, que para un gas ideales H = U + pV = U(T') + nRT, de forma que la entalpia
de un gas ideal también es funcidn exclusivamente de la temperatura

oH oOH

Asf, para un gas ideal las derivadas parciales de U y H respecto de 1" se convierten en una derivada total ya que la
unica dependencia que aparece es en 7.

La Ley de Joule es una consecuencia inmediata de la no existencia de fuerzas intermoleculares en los gases ideales.
Como éstas son nulas, no se requiere fuerza alguna para separar las moléculas, y por tanto, una dilatacién o compresién
a temperatura constante no altera el valor de su energia interna, ya que la tnica contribucidn a ésta es, en un gas ideal,
de la energia cinética F,_ de las moléculas, que depende tinicamente de la temperatura.

En realidad hay que matizar un poco lo anterior. Joule realizé su experimento original expandiendo aire a tempera-
tura ambiente desde una presion inicial de unas 22 atm contra una presiéon muy pequefia. Aunque en estas condiciones

TVéase la discusion al respecto en la seccién 4.1.7.
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el aire se comporta de forma aproximada como un gas ideal, no lo hace completamente. En realidad, el calorime-
tro utilizado por Joule en el experimento original tenfa una capacidad calorifica relativamente grande, lo que dificulté
apreciar diferencias de temperatura. Sin embargo, cuando las medidas se realizan de forma que pueda obtenerse la sufi-
ciente precision, se observa que hay una pequeiia diferencia entre las temperaturas inicial y final del gas que resulta en
un cambio mucho menor de la temperatura del liquido en el proceso, diferencia que se hace tanto més pequefia cuanto
mds diluido es el gas, es decir, cuanto mds se comporta éste como un gas ideal.

5.4. Capacidades calorificas de un gas ideal.

5.4.1. La ecuacion energética de un gas ideal.

Recordando la definicién de capacidad calorifica a volumen constante se tiene que, para un gas ideal,

0Q au dUu
\'2 \'2
mientras que para la capacidad calorifica a presion constante se tiene
0Q dH dH
alser U =U(T)y H = H(T) funciones inicamente de la temperatura y por tanto,
T2
U2 — U1 — / OvdT (5—113)
Tl
T2
Hy — Hy = / C,dT (5-11b)
Tl

La ecuacién (5-11a) se conoce como la ecuacion energética del gas ideal. Conocida la ecuacién energética y la
ecuacion de estado quedan completamente determinadas las propiedades del gas ideal.

Para un gas ideal o gas perfecto, las capacidades calorificas a presién o volumen constante no dependen del estado
(ni en particular de la temperatura) y se tiene:

Uy-U,=C, (T, - Ty) (5-12a)
Hy— H, =C, (T, - Ty) (5-12b)
Este es un resultado muy importante, ya que muestra que para los gases ideales, la variacién de energia interna o
entalpia, al depender tinicamente de las temperaturas de los estados inicial y final serd la misma para cualquier proceso

(véase la figura 5-5) entre cualquier estado a la temperatura del estado inicial y cualquier estado a la temperatura del
estado final o en general entre cualesquiera estados entre los que la diferencia de temperatura es la misma.

Los gases ideales o perfectos satisfacen las tres condiciones que se esquematizan en la tabla 5—1. Los gases cuyo
comportamiento mas se aproxima al de un gas ideal son los gases monoatémicos a baja presion.

5.4.2. Las ecuaciones calorimétricas para un gas ideal.

Si tenemos en cuenta el primer principio de la Termodindmica (4-23) y la ecuacién (5—10a), el calor intercambiado
en un proceso reversible elemental en un gas ideal es

6Q = dU — W™ = qU + §WP" = C dT +pdV. (5-13a)
N——
aUu
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Figura 5-5: La variacién de energia interna o entalpfa en un gas ideal depende tinicamente de la variacién de temperatura entre los
estados inicial y final. Por tanto, serd la misma para cualquier proceso entre cualquier estado a la temperatura del estado inicial y
cualquier estado a la temperatura del estado final.

Tabla 5-1: Diferencias entre gases ideales, semiperfectos y reales

Gas ideal Gas semiperfecto Gas real
pV =nRT pV =nRT no pV =nRT
U=U(T) U=U(T) noU = U(T)
c, cte c, =ay + BT+ T2 c, =c,(p,T)
cp cte =y + BT +7T% ¢, =c,(V,T)

Este calor también puede expresarse a partir de la ecuacion (4-28) que representa el primer principio en funcién de la
entalpia y de la ecuacién (5-10b)
0Q =dH —Vdp = C,dT' —Vdp (5-13b)

~——
dH

permitiendo ambas calcular el calor intercambiado en un proceso cuasiestatico elemental de un gas ideal.

5.4.3. Relacién de Mayer.

Como hemos visto, la entalpia se define en la forma H = U + pV (4-26), que para un gas ideal se convierte en
H =U+pV =U +nRT.Como para un gas ideal U es funcion exclusivamente de la temperatura, H lo serd también
H = H(T), y para los gases ideales la capacidad calorifica quedard como

dd dU
relacion entre las capacidades calorificas a presién y volumen constantes. Esta relacioén se conoce como relacion de
Mayer y puede escribirse también en la forma
C,—C =nR (5-15)

p v
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0, en funcion de los calores molares:

Cpy = Cny, = R = 8,31J/molK = 0,082 atm1/mol K ~ 2 cal/mol K (5-16)

P n

5.4.4. Calores molares de un gas ideal.

A partir de un andlisis de teoria molecular! se obtiene que los calores molares a volumen y presién constante para
un gas ideal monoatémico son

3

Cn,, = §R (5-17a)
5

Cn, = §R (5-17b)

mientras que los correspondientes a un gas ideal diatémico son

5

Cn,, = §R (5-18a)
7

Cn, = §R (5-18b)

que como se ve, satisfacen la relaciéon de Mayer (5-16).

5.5. Gases semiperfectos y reales.

Se acostumbra a denominar gases semiperfectos a aquéllos que satisfacen la ecuacién pV = nRT y la ley de Joule
U = U(T), pero cuyos calores molares no son constantes, sino que varian con la temperatura segdn una ley cuadratica
de la forma:

n, =0y + BT +nT? (5-19a)
Cn, = Qg + BT + 7, T? (5-19b)
para los cuales, las variaciones de energia interna y entalpia tienen la forma:
1 B
~(Uy = Uy) = ay(T, = T3) + T3 = T7) + (15 — 1}) (5-20a)
L H, — H) = ag(Ty - T) + 212 — 1) + 275 - T 5-20b
5( 2 — Hy) = ap(Th — 1)"'?(2_ 1)"'?(2_ i) (5-20b)

Finalmente, un gas imperfecto o real es aquél que no cumple la ecuaciéon pV = nRT, ni la ley de Joule, y cuyos
calores especificos dependen no sélo de la temperatura, sino también de la otra variable (tabla 5—1). As{, para los gases
reales, en el experimento de Joule se produciria una variacién de temperatura como consecuencia de la expansion
libre.

5.6. Procesos termodinamicos simples en un gas ideal.

5.6.1. Transformaciones isocoras e isobaras para un gas ideal.

Cuando un sistema hidrostético y en particular un gas ideal experimentan una transformacién isocora (a V' cte),
el trabajo realizado sobre el mismo es 0 y por tanto, la variacién de energia interna es igual al intercambio de calor

T Para ello se utiliza el denominado principio de equiparticion de la energia en el que se considera que la energia cinética de una particula
tiene, en promedio, una contribucién k; T'/2 por cada grado de libertad. Cada molécula de un gas ideal monoatémico tiene tres grados de libertad,
por lo que su energia serd 3NkyT'/2 que da Cn,, = 3R/2y por tanto Cn, = 5R/2. Cada molécula de un gas ideal diatémico tiene 5 grados de

libertad, 3 de traslacién y dos de rotacion, por lo que su energfa serd 5Nk T'/2 y por tanto Cn,, = 5R/2y Cn, = TR/2.
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realizado por el sistema,
Wjobfe =0 = AU, =Q, (5-21)

Si la transformacion tiene lugar a presion constante, el trabajo realizado sobre el sistema viene dado por W;Obre =
—p(Vs — Vi) y se relaciona con el calor y la variacion de energia interna mediante el primer principio
AU = Q + WP 27

como en cualquier otro proceso.

5.6.2. Transformaciones isotermas para un gas ideal.

Cuando un gas ideal se expande de forma reversible e isoterma, el trabajo realizado sobre el mismo tiene la forma:

Vy Vy
Wsobre - _ pdV — ﬂdv = _nRT In E |:: —WPOF} (4—]3)
T Vi v V Yi ’

Como el proceso es isotermo y para un gas ideal la energia interna depende exclusivamente de la temperatura,
U =U(T), se tiene que AU = 0y por tanto:

V.
QT — —W;Obre +AU = _W;obre =nRT1n 72 [: W:or} (5-22)
1

La variacién de entalpia es:
AH=AU+A(PV)=0+AnRT)=0 (5-23)

al depender ésta, para un gas ideal, exclusivamente de la temperatura, al igual que la energia interna.
Si el gas se expande frente al vacio hasta un volumen finito (expansion libre) como ocurre en la experiencia de Joule,

aunque el proceso sea irreversible se tiene que W°P™ = 0y que AU = 0. Esto implica que Q = 0, y como no hay
cambio de temperatura, que AH = 0.

Si estamos ante el caso de un proceso monotermo e irreversible, contra una presién exterior constante p,,, 7 0,
pero inferior a la del gas en una cantidad finita, tenemos que

0 < [Wihre| < ‘—nRTln%

irr
1

con

Wi = —pese(Vy = Vi) = nRT £ (4-14)
1

Obsérvese que hemos hablado de proceso monotermo en el que las temperaturas de los estados de equilibrio inicial
y final son las mismas, y no de un proceso isotermo, ya que el proceso en si es irreversible con estados intermedios
que en general no serdn estados de equilibrio, en los que por tanto la temperatura puede no estar ni siquiera definida.

Como AU_ = 0, el calor serd Q= —W;i9P™ = poy(V, — V;) y la variacion de entalpfa:

AH = AU + A(pV) = AU + nRAT =0 (5-24)

5.6.3. Transformaciones adiabaticas para un gas ideal

En un proceso adiabdtico elemental no hay ningtn tipo de intercambio de calor, y por tanto, 6@ = 0. Asi, segiin el
primer principio y la ley de Joule se tiene:

SWEg™e = dWESP® = dU = ncy  dT (5-25)
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Integrando esta expresion, se tiene el trabajo W,jfjbre realizado sobre el sistema en un proceso adiabatico,
b -
Wb =Uy, — U, = /ncnv dr (5-26)
1
Como para un gas ideal los calores molares a presién y volumen constante son independientes de la temperatura se
tiene que
0b
W' = ney,, (To = TY). (5-27)
Podemos expresar el trabajo realizado sobre un gas ideal en funcién de los valores de los productos p; V; y p,V, en los
estados inicial y final. Sustituyendo los valores de T} y T que da la ecuacion de los gases ideales, este trabajo queda
_ Vs —piV)

sobre __ ncnv . | T2 B Tl
Wi = R (poVo —p Vi) = N1 *”R7_1

(5-28)

en funcién del denominado indice adiabdtico v = Cn, / Cny, -

Asi, vemos que en un proceso adiabético, como no se intercambia calor con el medio exterior, el trabajo debe
realizarse a costa de la energifa interna del sistema. Por este motivo, una expansién adiabdtica (con W3°bre < (
y WP > () va acompafiada de enfriamiento, mientras que una compresién (con WP > (0 y WP < 0) va
acompafiada de calentamiento.

Para un proceso elemental que sea al mismo tiempo reversible y adiabdtico se cample dU = §W°P*® = —pdV/,
donde p es la presion del sistema, bien definida ahora al tratarse de un proceso reversible. Si este proceso tiene lugar
en un gas ideal se tiene ademds que:

nRT

dU = ncy, dT = —pdV = ———dV (5-29)

que se puede escribir como:

dT R dV dT’ dVv
S —S=0 0 Sap-n5s

0 5-30
T oV T 630

teniendo en cuenta que, para los gases ideales se cumple R/ Cn,, = — 1. Como ademds para los gases ideales tanto
Cn,, €OMO 7y son constantes, se cumple
In7T+(y—1)InV = cte

de donde se obtiene:
TVt =cte o TWV) ' =TV ! (5-31)

Es posible obtener la ecuacién de las adiabaticas para un gas ideal en funcién de las variables p y V, sustituyendo
T = T(p,V) de la ecuacién de estado del gas ideal, quedando:

pV7¥=cte o p, Vi =p, V) (5-32)
A esta expresion se le denomina ecuacion de Laplace, y tiene la forma diferencial:

d dv

Asimismo, es posible expresar la ecuacion de las adiabdticas para un gas ideal en funcién de las variables p y T,
quedando:

R

i ekl
plITY =cte o TQ = (12) Cnp (5-34)

1 Py
con una forma diferencial de la forma: 7 o7
p

1—~v)— — =0 5-35
(1= o T (5-35)

Hay que recordar que estas expresiones son vilidas solamente para procesos reversibles, ya que para procesos irrever-
sibles, los puntos intermedios de la evolucién no tienen bien definidas las variables termodindmicas.
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Figura 5-6: Pendiente de las curvas adiabdticas e isotermas. La pendiente = Cn, / Cn,, de las adiabdticas es mayor para un gas ideal
monoatémico (y = 5/3) que para un gas ideal diatémico (y = 7/5).

5.6.4. Foérmula de Reech

Si recordamos la expresion de la Ley de Boyle (5—1) o la ecuacion de estado de los gases ideales (5-6), se tiene que
para un proceso a 1" constante se cumple pV = cte, quedando al diferenciar

. dp\ _ p
pdV +Vdp=0 = <8V>T_—V (5-36)

que nos da el valor de la pendiente de las isotermas en el diagrama p — V' de Clapeyron. Si tenemos ahora en cuenta
la ecuacion de Laplace para las adiabaticas, pV'7 = cte, y diferenciamos, se obtiene:

ApVIdV + Vdp =0

que, dividiendo por V=1 resulta:

dp p
dV 4+ Vdp =0 = =~ 5-37
ypdV + Vdp = ( 3V>ad Y ( )

que nos da la pendiente de las adiabdticas en el diagrama de Clapeyron. Vemos asi que, para el mismo estado repre-
sentado por p y V en el diagrama de Clapeyron, la pendiente de la curva correspondiente un proceso adiabatico que
pasa por ese estado durante la transformacién es « veces mds inclinada que la de la isoterma que pasa por el mismo
estado. Esto se expresa en la formula de Reech:

Op __(9p
@) =), -

5.6.5. Transformaciones politréopicas en un gas ideal.

En esta seccién veremos que las transformaciones que acabamos de analizar son casos particulares de un tipo més
genérico de transformaciones, las transformaciones politrépicas (véase la seccién 4.3.4).
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Figura 5-7: Transformaciones politrépicas para un gas ideal.

De la definicién (3-23) del coeficiente de compresibilidad isotermo y de la ecuacién de estado de los gases ideales
pV = nRT se obtuvo que, para los gases ideales, el coeficiente de compresibilidad isoterma es k = 1/p (5-1).
Sustituyendo este valor en la ecuacién (4-51) se obtiene que la pendiente de la linea que describe el proceso politrépico
en un diagrama pV queda como

d_p Y
v KV v
que se puede reescribir como

n .
P PV
Para una transformacion politropica, n,, es constante, por lo que la expresion anterior se puede integrar de forma
sencilla,
Inp=-—n,InV + cte = Inp+n,InV = cte =InpV"»

que queda como

pV™ = cte (5-39)
Esta es la ecuacion de las transformaciones politrépicas para un gas ideal, y se le denomina ecuacion generalizada de
Poisson. Para determinados valores del indice de politropia se tiene

n, =0 = p=cte — isobara
n, =1 = pV = cte — isoterma
n, =7 = pV7 = cte — adiabética
n, = oo = V =cte — isocora

—00 < Mnp <oo = Transformacion politrépica en general
que corresponden con algunas de las transformaciones que acabamos de analizar para gases ideales.

De la expresion Inp + n, In V' = cte se tiene que, para los gases ideales, una transformacion serd politrépica si al
representar graficamente In p frente a In V' se obtiene una recta.

Como se ve en la representacion grafica de la ecuacion (5-39), en un diagrama pV” (véase la figura 5-7) las lineas
que describen las transformaciones politrépicas para un gas ideal que pasan por un estado de equilibrio A forman una
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familia de hipérbolas que giran alrededor del punto A. Nétese que a toda politrépica que pasa por A y estd en la zona
sombreada (con vy > n,, > 1) le corresponde una capacidad calorifica C' < 0. Fuera de allf, la capacidad calorifica (y
el calor especifico) es positiva.

5.7. Mezclas de gases ideales.

Consideremos ahora una mezcla de gases ideales inertes que ocupa un volumen V' y se encuentra en un estado de
equilibrio termodindmico a una temperatura 7' y a una presion p. Esta mezcla de gases ideales se comportard asimismo
como un gas ideal y veremos alguna de las peculiaridades que presenta su comportamiento.

5.7.1. Ley de Dalton.

Si en la mezcla se tienen n; moles de cada uno de los gases ideales que la componen, de forma que n, = >, n; es
el nimero total de moles de la mezcla, la ecuacion de estado de dicha mezcla como un gas ideal es pV = n,RT y se
cumple

pV =nRT = n,RT = n,RT + nyRT + ... (5-40)
quedando la presion en la forma:
nyRT  n,RT
p=— Tt =t =) p (5-41)

al no haber reacciones quimicas entre los gases que componen la mezcla. A las presiones p,, p,, etc... se les denomina
presiones parciales, enunciandose la Ley de Dalton en la forma:

En una mezcla de gases ideales inertes la presion total es la suma de las presiones parciales que cada
uno de los gases ejerceria si estuviera solo ocupando todo el volumen de la mezcla.

Para el gas i-ésimo p;V = n,; R1 mientras que para la mezcla pV = n, RT. Asi,

bi _ 1y n;

p ng o Dy a

Ly

(5-42)

donde z; es la fraccion molar del gas i-ésimo, que evidentemente cumple

;zi :;Ziznz =

5.7.2. Energia interna y entalpia de una mezcla de gases ideales.

Obtengamos ahora los valores de la energia interna y la entalpfa de la mezcla de gases ideales en equilibrio a presién
p 'y temperatura T que estamos analizando. Para ello supongamos que inicialmente los gases ideales inertes de los que
se compone la mezcla se encuentran en recintos separados, cada uno de ellos en equilibrio a la misma temperatura 7'
y presion p de la mezcla y por tanto, en equilibrio entre s aunque inicialmente no estén en contacto. En esta mezcla se
tienen n; moles del gas 1, n, moles del gas 2, ..., etc. y sus energias internas molares respectivas son Uy 5 U

> Upyseeee

Mientras los tabiques de separacion estdn en pie, la energia interna total serd la suma de las energfas internas de cada
uno de los gases ideales que componen la mezcla, > n,u,, . Si eliminamos los tabiques de separacién y permitimos
que los gases ideales inertes se difundan, al estar éstos origi}lalmente en equilibrio térmico y mecénico (se encuentran
a la misma presion y temperatura) y no haber reacciones quimicas (estamos tratando con gases inertes), no habra
intercambio de energia ni calorifica (calor) ni mecénica (trabajo).
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Por tanto, de acuerdo con el primer principio de la Termodindmica, su energia interna total no habra variado y la
energfa interna de la mezcla es la misma que en el caso hipotético de antes de la mezcla, al ser U una funcién aditiva,
igual a la suma de las energias internas iniciales de los gases:

U= Z U, = Z Ny, (5-43)
y, al ser la entalpia también una funcidn aditiva, su valor serd
H=U+pV=> n;(u, +RT)=> H;=> nh, (5-44)
donde hni es la entalpfa molar del gas i-ésimo en las condiciones de presidn y temperatura de la mezcla.

La mezcla de gases ideales que estamos analizando puede contener componentes monoatdémicas y poliatdmicas en
distintas proporciones y como ya sabemos, €stas tienen propiedades térmicas distintas. Sin embargo, podemos definir
para la mezcla las capacidades calorificas y calores molares promedio de forma que se cumple

_ du dU, > ngdu,

C’V =ntp, = I ZdT = E CV'L = a7 _t = =niCn,, + n2tn,, + ...
_ dH dH n;dh

C’p = nEnp = dT Z E o = Lj"l = NyCn,, + ngcnp2 + ...

y, por lo tanto los calores molares promedio quedan en la forma

E”v = T1Cny, + L2Cny, t+- = Zwicnvi
(5-45)
Cn, = Z1Cnyp, + L2Cny, o= incnm

siendo z; la fraccion molar del gas i-ésimo. Asi, podemos trabajar con la mezcla de gases ideales como si fuera un
unico gas ideal con las propiedades térmicas promedio que acabamos de definir.
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6.1. Limitaciones del primer principio.

El primer principio de la Termodinamica se limita a negar la posibilidad de que se lleven a cabo procesos en los
que no se cumpla la ley de conservacion de la energia, pero no impone ninguna condicién acerca del sentido en que
éstos se pueden realizar. Sin embargo, la experiencia nos muestra que los procesos tienen lugar de forma natural en un
sentido y no en el contrario, aunque en ambos se conserve la energia. Consideremos los siguientes ejemplos:

e En un recinto cerrado se ponen en contacto térmico un cuerpo caliente y un cuerpo frio. El paso de calor desde
el cuerpo frio al cuerpo caliente seria posible sin contradecir el primer principio de la Termodindmica. Este

69
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Foco caliente a T}

Q|

Migquina W|=1Q:] — Q.
L
térmica

|Qs|

Foco frio a T},

Figura 6-1: Mdquina térmica que opera de forma ciclica entre dos focos térmicos a temperaturas T y T5. En un ciclo absorbe un
calor |Q1| del foco caliente, cede un calor |Q2| al foco frio y realiza un trabajo mecénico igual a la diferencia |W| = |Q1| — |Q2|
entre ambos. En general las mdquinas térmicas pueden operar entre més focos.

solamente exigirfa que la energia absorbida por el cuerpo caliente fuera igual a la energia cedida por el cuerpo
frio. Sin embargo, es evidente que al ponerlos contacto térmico esto nunca ocurre, el calor pasa espontdneamente
del cuerpo caliente al cuerpo frio y las temperaturas se igualan, pero no al contrario.

e En el experimento de Joule, el gas se expande libremente frente al vacio hasta alcanzar un estado final de equi-
librio en el que las presiones en los dos recintos se igualan, pero la probabilidad de que de forma espontdnea el
proceso se invierta es nula, aunque este proceso inverso no contradeciria el primer principio de la Termodiné-
mica.

e Es posible aumentar la energia interna de un liquido realizando un trabajo mecanico sobre el mismo, por ejemplo
por friccién mediante un agitador. Sin embargo, si la energia interna de un liquido disminuye, es imposible
convertir totalmente esta energia interna en trabajo (por ejemplo una rotacién del agitador) sin hacer cambios
en el exterior. Aunque este proceso inverso es compatible con el primer principio de la Termodindmica, en la
practica no se puede hacer.

e En general, todo sistema aislado tiende hacia un estado de equilibrio termodindmico, pero no se observa el
proceso inverso, un sistema aislado no abandona el equilibrio de forma espontanea.

6.2. Enunciados del segundo principio y su equivalencia.

Hay dos enunciados distintos del segundo principio de la Termodindmica, ambos basados en la experiencia. El
primero fue formulado por Lord Kelvin (William Thomson) y fue posteriormente modificado por Max Planck. El
segundo fue formulado por Rudolf J. Clausius. En su definicién y/o al comprobar su equivalencia se utiliza el concepto
de maquina térmica, dispositivo que opera de forma ciclica y que intercambia calor con cuerpos a distinta temperatura
produciendo un trabajo. En la figura 6-1 se muestra de forma esquemdtica una maquina térmica que opera entre dos
tnicos focos térmicos.

Enunciado de Kelvin-Planck: Es imposible construir una mdquina tal que, operando en un ciclo, no produzca otro
efecto que la extraccion de calor a partir de un tinico cuerpo a temperatura uniforme y la realizacion de una cantidad
equivalente de trabajo (figura 6-2).

Esto implica que, para que se pueda realizar un trabajo, es necesario que se ceda algo de calor a un cuerpo a menor
temperatura. Si esto no fuera asi, seria posible por ejemplo, mover un barco extrayendo energia en forma de calor del
mar y convirtiéndola completamente en trabajo (a costa de enfriar ligeramente el mar). Asi pues, para que se produzca
trabajo en un ciclo de una maquina térmica debe haber intercambio de calor con cuerpos a distintas temperaturas.
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Figura 6-2: Enunciado de Kelvin-Planck del segundo principio de la Termodindmica. El proceso (a) estd prohibido por el enunciado
de Kelvin-Planck del Segundo Principio de la Termodindmica, ya que consistiria en un proceso ciclico en el que se absorberia calor de
un tnico cuerpo a temperatura uniforme y se convertirfa integramente en trabajo mecénico. Sin embargo los procesos descritos en (b)
no estan prohibidos por el enunciado. En el primero de ellos se absorbe calor de un cuerpo caliente y se cede calor a un cuerpo frio,
realizdndose un trabajo mecdnico igual a la diferencia entre ambos, en la forma en que trabajan las maquinas térmicas. En el segundo
proceso se convierte integramente trabajo en calor. El tercer proceso no es ciclico, por lo que en €l si es posible en determinadas
circunstancias convertir integramente calor en trabajo, pero nunca de forma ciclica.

En esta definiciéon hay dos palabras clave. La primera palabra clave es ciclo, se vuelve al estado inicial, lo que
implica que la sustancia activa, el sistema que trabaja, no cambia. Es posible conseguir transformacion en trabajo del
calor absorbido de un tnico foco térmico, pero no en un ciclo. Por ejemplo, consideremos un proceso en el que se
calienta de forma cuasiestdtica e isoterma un gas ideal, expandiéndose éste desde un volumen V; a un volumen V;. El
trabajo efectuado sobre el gas ideal en estas condiciones es W*°P™ = —nRT In(V;/V;). Como el proceso es isotermo
AU = 0y tendriamos Q = —W$°P™ = J¥/P°T pero esto no es un ciclo y por tanto no hay ninguna violacién del
segundo principio ya que el sistema ha cambiado de estado.

La segunda palabra clave es iinico cuerpo. Si el calor Q) + @), se intercambia con dos cuerpos, la mdquina produciria
un trabajo WP = Q); + @Q),, pero esto no supone necesariamente una violacién del segundo principio, ya que por
ejemplo Q, podria ser cedido por la maquina al cuerpo 2 y el trabajo ser por tanto! |W| = |Q;| — | Q|-

El enunciado de Kelvin-Planck no prohibe que pueda convertirse completamente trabajo en calor, sino lo opuesto.
Asi, es posible realizar trabajo mecédnico sobre un sistema y convertirlo completamente en calor, como ocurre en el
rozamiento de dos discos.

Enunciado de Clausius: Es imposible construir un dispositivo tal que no se produzca otro efecto que la transferen-
cia de calor de un cuerpo frio a uno caliente (figura 6-3).

Es decir, para que se produzca un flujo de calor de un cuerpo frio a un cuerpo caliente siempre debe realizarse
un trabajo sobre el sistema. Si esto no fuera asi, seria posible calentar las casas enfriando el suelo, sin necesidad de
efectuar trabajo alguno, y por tanto sin ningtn coste.

Para realizar este proceso de paso de calor de un cuerpo fria a un cuerpo caliente es necesario utilizar un refrigerador,
es decir, una mdquina que extrae calor de un cuerpo frio y lo cede a un cuerpo caliente, cuando sobre ella se realiza un
trabajo.

TEn la mayor parte de este capitulo utilizaremos valores absolutos explicitos de calor intercambiado y trabajo. El signo explicito o el sentido
de la flecha dardn el sentido de la transferencia de energia.
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Foco caliente a T}

Q)

Dispositivo

‘ anti-Clausius
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Q|

Foco frio a T},

Figura 6-3: Enunciado de Clausius del segundo principio de la Termodindmica. No hay forma de hacer que el calor fluya de un cuerpo
frio a uno caliente sin realizar un trabajo mecénico sobre el sistema como se hace, por ejemplo, en los refrigeradores.

Equivalencia entre los enunciados de Kelvin-Planck y Clausius del segundo principio.

Para demostrar la equivalencia entre ambos enunciados demostraremos que para cada uno de ellos, si uno no se
cumpliera, automdticamente el otro tampoco se cumpliria.

A=B A«<B
A<=B  (siysélosi) ) y (3
noA «<noB noA = noB

Primero supondremos que es el enunciado de Kelvin-Planck el falso, y después que lo es el de Clausius.

Si el enunciado de Kelvin-Planck fuera falso. Entonces podriamos construir una una maquina térmica que extrajera
un calor |@,] de un cuerpo caliente y lo transformara por completo en trabajo |W| = |Q,| en un ciclo, a la que
denominamos médquina anti-Kelvin (MaK).

Hagamos que esta maquina accione un refrigerador y ajustemos los ciclos de forma que |1¥| sea precisamente el
trabajo que accione el refrigerador en un ciclo (véase la figura 6-4). Si el refrigerador extrae un calor |(Q),| de un foco
frio, el calor que cederd a su foco caliente serd |Q,| + |W| = |Qs| + |Q4]-

Si consideramos los dos sistemas como un todo, el conjunto actuaria como una maquina compuesta que absorbe un
calor |Q,] del foco frio y cede el mismo calor |@Q,] al foco caliente, mdquina que no seria posible segin el enunciado
de Clausius del segundo principio.

Si el enunciado de Clausius fuera falso. En este caso seria posible construir un refrigerador que extraiga un calor
|@Q,| de un cuerpo frio y lo ceda a un cuerpo caliente en un ciclo sin que se realice trabajo alguno sobre el refrigerador
(figura 6-5), ésta seria una mdquina anti-Clausius (MaC).

Imaginemos una médquina térmica que opera entre los mismos dos focos térmicos, ajustada de forma que en cada
ciclo suministra la misma cantidad |@,| de calor al foco frio, a costa de absorber un calor |Q,| del foco caliente. El
trabajo realizado por esta maquina en cada ciclo seria |W| = |Q,] — |Q5].

Si consideramos a ambos como una madquina compuesta, ésta absorberia en cada ciclo una cantidad de calor |Q;| —
|Q5| del foco caliente, que se convertirfa totalmente en trabajo [W| = |Q;] — |@5], 1o que no estd permitido segtin el
enunciado de Kelvin del segundo principio. Por tanto, ambos enunciados del segundo principio de la Termodindmica
son equivalentes.
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Foco caliente a T}

Q4]
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Q| + 1@,
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Qo
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Figura 6—4: Si el enunciado de Kelvin fuera falso podriamos construir una miquina que no cumpliera el enunciado de Clausius del
segundo principio de la Termodindmica. Para ello acoplariamos la médquina anti-Kelvin con un refrigerador accionado por el trabajo
realizado por ésta. La mdquina compuesta resultante no estarfa permitida por el enunciado de Clausius.

Foco caliente a T}

|Q2| ‘Ql ’
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—
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compuesta

Q1] = |@s

|W| = |Q1| - |Q2|
—

Foco frio a T},

Figura 6-5: Si el enunciado de Clausius fuera falso podrfamos construir una méaquina que no cumpliera el enunciado de Kelvin del
Segundo Principio. Para ello acoplariamos la maquina anti-Clausius con una maquina térmica que actda entre los mismos dos focos
térmicos con su ciclo ajustado de forma que cede al foco frio una cantidad de calor igual a la que de él extrae la maquina anti-Clausius.
La méquina compuesta resultante no serfa posible de acuerdo con el enunciado de Kelvin del segundo principio de la Termodindmica.

6.3. Conversion del calor en trabajo.

6.3.1.

El ciclo de Carnot.

73

Al principio del siglo XIX, cuando las mdquinas de vapor se hallaban todavia en sus primeras etapas de desarrollo,
existia un gran interés en cdmo conseguir aumentar su eficiencia. Un gigante en este campo fue un ingeniero francés,
Nicholas Léonard Sadi Carnot, quien publicé en 1824 un importantisimo articulo acerca de la obtencién de trabajo
mecdnico a a partir de fuentes de calor. Carnot ya conocia que era posible obtener un trabajo mecédnico disefiando una
madaquina que funcionara entre cuerpos a diferentes temperaturas (por ejemplo, la caldera y el aire circundante en el
caso de una maquina de vapor). Carnot también sabia que cuando se ponen en contacto térmico directo dos cuerpos a
distintas temperaturas a través de una pared diatérmica, se produce un flujo de calor desde el cuerpo caliente al cuerpo
frio hasta que se alcanza el equilibrio térmico, en un proceso irreversible en el que no se produce trabajo alguno.

Carnot de dio cuenta de que ya que toda evolucion hacia el equilibrio térmico podia ser utilizada para producir un
trabajo, cualquier evolucién hacia este equilibrio sin produccién de trabajo podia considerarse como una pérdida. De
este modo, una diferencia de temperaturas podia ser bien

e utilizada en producir un trabajo mecénico, o bien
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15}

Presion p (u.a.)

0 0,5 1 1,5 2 2,5 3 3,5 4

Volumen V' (u.a.)

Figura 6-6: Ciclo de Carnot para un gas ideal. El ciclo de Carnot es un ciclo compuesto de dos adiabdticas reversibles y dos isotermas
reversibles a las temperaturas de los focos térmicos. Para otros sistemas, el ciclo de Carnot tendrd un aspecto distinto.

e ser disipada como perdidas en un flujo espontdneo de calor.

Su conclusién fue que una méaquina térmica serfa mds eficiente cuando por una parte, los intercambios de calor se
realizaran siempre entre cuerpos a temperaturas muy proximas (idealmente a la misma), minimizédndose asi el flujo
irreversible de calor que no produce trabajo y cuando por la otra, los procesos sean lo menos irreversibles posible. Con
estas ideas en la cabeza, disefié una mdquina térmica ideal de gran importancia, la mdquina de Carnot, que funciona
segun el denominado ciclo de Carnot. En este ciclo, una sustancia de trabajo (por ejemplo un gas ideal) es un sistema
que sufre las transformaciones descritas en la figura de forma reversible y ciclica,

AB es una expansion isoterma reversible a la temperatura 7 del foco
caliente. En esta etapa, el sistema se expande de forma reversible e
isoterma (manteniéndolo en contacto térmico con un foco térmico) desde — A T
un volumen inicial V4 hasta un volumen final V. En este proceso, el 1o
sistema absorbe una cantidad de calor |@ | del foco caliente a la tempe-
ratura 7' del mismo.

BC es una expansion adiabdtica reversible. El sistema se separa del foco
térmico a temperatura 7}, se aisla adiabaticamente, y se expande de
forma también adiabdtica hasta que alcanza un volumen V¢ y una tempe- )
ratura T5,. Al ser un proceso adiabético, en este tramo no hay intercambio o
de calor.

SASASSSSSSISINT

-

CD es una compresion isoterma reversible a la temperatura 75, del foco frio.
En esta etapa se quita la pared adiabdtica, quedando una pared diatér-
mica, y se pone el sistema en contacto térmico con un foco térmico
a la temperatura T,,. En estas condiciones el sistema se comprime de
forma reversible e isoterma a la temperatura 7, del foco frio, cediendo el
sistema a éste una cantidad |Q),| de calor.
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DA es una compresion adiabdtica reversible de T, a T, entre los estados
D y E. El sistema se separa del foco frio, se aisla adiabaticamente y se !
comprime hasta el estado E a la temperatura 75,, que es el estado inicial N

|
|
|

A, cerrandose el ciclo.

E

Hay dos cosas importantes en esta maquina de Carnot, la primera es que trabaja entre dos tinicos focos térmicos y
por tanto todos los intercambios de calor se realizan a una de esas dos temperaturas, la segunda es que es reversible.
Si la sustancia de trabajo no fuera un gas ideal, el aspecto del ciclo de Carnot serfa distinto del que se presenta
en la figura 6-6, ya que ahora las ecuaciones de adiabaticas e isotermas dejarfan de ser pV7 = ctey pV = cte.
Como curiosidad final, comentaremos que Carnot concibi6 sus ideas antes de que se formulara la primera ley de la
Termodindmica, utilizando el concepto del calérico para el calor.

6.3.2. Rendimiento de una maquina térmica.

Como ya hemos visto una mdaquina térmica genérica que opera entre dos focos térmicos puede representarse
mediante el esquema de la figura 6-1. En general, el calor suministrado |Q),| y el calor cedido |@,| no estdn obte-
nidos necesariamente de s6lo dos focos térmicos. |[W| es el trabajo que realiza la mdquina y la flecha en ésta indica
que trabaja de forma ciclica.

Como una medida del trabajo que se produce en funcién del calor que se extrae del foco caliente, se define la
eficiencia o rendimiento de una maquina térmica como el cociente entre el trabajo realizado por la maquina y el calor
total absorbido del foco (o focos) caliente(s)

_ i
Q1

es decir, la fraccidn del calor absorbido del foco caliente que se convierte en trabajo en un ciclo. Aplicando la primera
ley de la Termodindmica a la sustancia de trabajo en la miquina:

mt

(6-1)

|Q1| - |Q2| = AU + |W|

Como en un ciclo, AU = 0, se tiene |W| = |Q,| — |Q5], quedando el rendimiento:
Q4 [

En un ciclo de Carnot esta claro cuando se produce absorcién de calor por el sistema y cuando se produce cesion ya
que hay intercambio de calor con dos tinicos focos térmicos a temperaturas T} y T,. Como ya hemos mencionado, en el
caso mas general este calor se intercambiard durante el ciclo de la maquina térmica con una serie de cuerpos a distintas
temperaturas. En estos ciclos més “sutiles” |, | es el conjunto de calores realmente absorbidos de los distintos cuerpos
en cada etapa infinitesimal y | Q] el de los calores realmente cedidos a los mismos. Nétese que algiin subproceso puede
incluir tanto contribuciones de absorcién como de cesién de calor, que hay que separar adecuadamente.

6.4. Teorema de Carnoty su corolario.

6.4.1. El teorema de Carnot.

Carnot opinaba que las médquinas térmicas eficientes debian trabajar de una forma que fuera lo mas préxima posible
al ciclo de Carnot. Mediante el enunciado de Clausius del segundo principio de la Termodindmica, demostraremos el
teorema de Carnot que establece que

Ninguna mdquina que trabaja entre los mismos dos focos térmicos puede ser mds eficiente que una
mdquina de Carnot que trabaje entre los mismos dos focos térmicos.
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Figura 6-7: Demostracién del teorema de Carnot. Como la maquina de Carnot C es una maquina reversible (y por tanto puede operarse
como mdquina térmica o como refrigerador), si hubiera una maquina térmica cuyo rendimiento fuera mayor que el de la maquina de
Carnot trabajando entre los mismos dos cuerpos, con uno de los dos sentidos de funcionamiento de la maquina de Carnot la miquina
compuesta no cumpliria el Segundo Principio de la Termodindmica.

Para ello, imaginemos que esa maquina térmica mds eficiente existe (figura 6-7), siendo n'(> 7,,) su rendimiento.
Esta maquina extraeria un calor |Q | del foco caliente y realizarfa un trabajo |W’'|, cediendo un calor |Q5| = |Q}| —
|W’] al foco frio.

Consideremos ahora una maquina de Carnot C de eficiencia 7, que trabaja entre los mismos dos focos térmicos
a temperaturas 7T (caliente) y T, (frfa), extrayendo un calor |Q,| del foco caliente y cediendo un calor |Q,| al foco
frio. Ajustamos las condiciones del ciclo de forma que la maquina de Carnot realice el mismo trabajo que la hipotética
madquina térmica mds eficiente. Para la maquina de Carnot el primer principio da, para un ciclo:

|Q2| = |Q1| - |W| (6-3)

Como hemos asumido que la maquina térmica hipotética tiene un rendimiento mayor que la maquina de Carnot, se

tiene que:
P L L :
= > =1, (con|W'|= W) (6-4)
Q1 1@ ¢

de forma que |Q| > |Q}|, la maquina de Carnot necesitaria absorber més calor para producir el mismo trabajo y por
tanto su rendimiento seria menor, como suponiamos al principio.

La miquina de Carnot es una maquina que funciona segun un ciclo reversible, y por tanto es posible hacerla operar
recorriendo este ciclo en sentido inverso, aprovechandose el trabajo producido por la maquina térmica mds eficiente
para accionar el refrigerador de Carnot (véase la figura 6-7(b)). Este refrigerador absorberia un calor |Q,| del foco frio
y cederfa un calor |Q,| al foco caliente. Podemos considerar el conjunto como una méquina compuesta que absorbe
un calor del foco frio

1 = 1@l — Q5 = (1Qul = IWD) = Q4] = W) = 1@1] ~ Q4] = @ >0, (6-5)

calor que es positivo al ser |Q,| > |Q}], es decir se trata de un calor neto absorbido del foco frio. De esta forma,
se cederfa la misma cantidad de calor |Q,| — |Q}] al foco caliente sin que se realizase trabajo alguno, lo que estd en
contra del enunciado de Clausius del segundo principio de la termodindmica. Por tanto, esta mdquina no puede existir
y no puede ocurrir que, para los mismos dos focos térmicos, 7’ > 7, quedando probado el teorema. Asi, para una
madquina real que opera entre los mismos dos focos térmicos que la maquina de Carnot:

n <1, (6-6)

Es decir, el rendimiento de una maquina de Carnot es el mdximo rendimiento que puede tener una maquina térmica
que trabaja entre dos focos térmicos a las temperaturas dadas. Este resultado es particularmente aplicable al caso de
una maquina térmica irreversible que trabaja entre los mismos dos focos térmicos que una maquina de Carnot, siendo
el rendimiento de la mdquina térmica irreversible siempre menor que el de la maquina de Carnot que opera entre los
mismos focos.
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Figura 6-8: Corolario al teorema de Carnot: todas las miquinas térmicas que operan segtin un ciclo de Carnot entre los mismos dos
focos térmicos tienen el mismo rendimiento.

6.4.2. Corolario al teorema de Carnot.

Una consecuencia inmediata del teorema de Carnot es el siguiente corolario al mismo:

Todas las mdquinas de Carnot que trabajan entre los mismos dos focos térmicos tienen el mismo rendi-
miento.

Para demostrar esto, imaginemos dos mdquinas de Carnot, C y C’, que trabajan entre los mismos dos focos térmi-
cos con los ciclos ajustados de forma que el trabajo producido por una es empleado por la otra que actia como un
refrigerador.

Estudiemos en primer lugar que ocurriria si C actiia como mdquina térmica '’y C' como refrigerador. Observando
el sistema en conjunto, al no haber trabajo se tiene que, para que el enunciado de Clausius se satisfaga, deberd de
cumplirse que el calor total neto intercambiado con el foco caliente sea positivo, es decir que haya absorcion neta de
calor del foco caliente, es decir que:

QY =@ - @1 =0

de donde se deduce que, para que el calor fluya del cuerpo caliente al cuerpo frio en la maquina compuesta, se debe
cumplir que:
W

Te =g, =y~

(6-7)

al ser |Qy| > |Qy-

Estudiemos ahora que ocurriria si C actiia como refrigerador y C' como mdquina térmica. En este caso, se tiene
que, para que el calor fluya del cuerpo caliente al cuerpo frio y el segundo principio de la Termodindmica se satisfaga,
al no haber trabajo debe de cumplirse que haya una absorcion neta de calor del cuerpo caliente y una cesidn neta de
calor al cuerpo frio, es decir, el calor total intercambiado con el cuerpo caliente sera:

Q" =1Q1 - >0

y por tanto
ol

Te =151 20 ="
R (O B T R

(6-8)

Asf, cuando esta maquina compuesta actda en un sentido, el rendimiento de la maquina C es mayor o igual que el
rendimiento de la mdquina C’, mientras que cuando actda en el sentido contrario, es el rendimiento de la mdquina C’
el que es mayor o igual que el rendimiento de la maquina C. La unica posibilidad de conjugar ambas condiciones es
que ambos sean iguales,

= (6-9)
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Es inmediato extender este resultado a cualquier mdquina térmica reversible que trabaje entre los mismos dos focos
térmicos, ya que si ésta s6lo puede intercambiar calor con estos dos focos a sus temperaturas, esta maquina s6lo puede
ser una maquina de Carnot.

6.5. La escala termodinamica de temperaturas.

Acabamos de ver que la eficiencia de una maquina de Carnot que opera entre dos focos es independiente de la
sustancia de trabajo y depende solamente de las temperaturas de los focos. Esto nos permite definir una escala de
temperaturas que es independiente del material utilizado en la medida, condicién importante a la hora de definir una
escala de temperaturas.

Aquli, utilizarfamos como variable termométrica el rendimiento de un ciclo de Carnot. Asi, definimos la temperatura
termodindmica T" de modo que las temperaturas 7} y 75 de los focos caliente y frio estdn, para un ciclo de Carnot,
relacionadas en la forma:

T, -1, 1
n, =——=1—— (6-10)
N T, T
que, comparando con la definicién anterior de rendimiento nos da, que para un ciclo de Carnot:
T
T, Qs

Estudiemos ahora un ciclo de Carnot para un gas ideal. Hasta que comprobemos que son equivalentes denominare-
mos 7, a la temperatura medida en la escala de los gases ideales que hemos utilizado hasta ahora, y T a la temperatura
termodindmica. Si el ciclo se recorre en el sentido correspondiente a una maquina térmica de Carnot, se tiene que en
el tramo isotermo a temperatura Tgl el calor intercambiado es:

Vs p
Q| = ’QABTgl ‘ = ‘WABTEI ] =nRT, In V. = nRT, In p—g

mientras que para el tramo isotermo a temperatura 7, el calor intercambiado es, en valor absoluto:

v
= ‘WCDTEQ ‘ =nRT, In V_C =nRT, In %
) D C

Q] = |Qcpn,,

donde aparece In(V/V}) en vez de In(V,/Vy) para que aparezca el médulo del trabajo. Asi, el cociente @, /@,
queda:
Q] _glﬂVB/VA — EIDVB/VA

= - (6-12)
|Qs] 1y, InVy,/Ve, Iy, InV./Vj,
Como tanto BC como DA son adiabaéticas para las que se cumple TgV'V*1 = cte, tenemos que:
=il =i =1 -1
BC — TgB == Tgc |74 — TglVg = Tg2 Va
—1 —1 —1 -1
DA — TgD Vi = TgA Vy = ng Vo = > Vi
Si dividimos entre si ambas ecuaciones, se tiene:
—1 —1 -1 =1l
Tgl V]; = &VO = (ﬁ)v = (&)7 = E = &
N —1 - -
Tgl VI;Y ng VI;Y VA VD VA VD
luego,
|Q1| _ Tgl In VB/VA _ Tgl (6_]3)

Qo T, mVe/Vpy T
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que a su vez debe ser igual al cociente T} /T, por la definicién de temperatura termodindmica. Esto implica que las
temperaturas medidas en ambas escalas deben ser proporcionales entre si, en la forma T, = aT'. Pero si imponemos
que la temperatura medida en ambas escalas sea la misma en el punto triple del agua, se tiene que no sélo deben ser
proporcionales, sino que ademds deben ser iguales (con a = 1). Asi,

T, =T, (6-14)

y las escalas de temperaturas termodindmica y de los gases ideales son idénticas. Por este motivo se utiliza como
referencia de temperaturas la temperatura medida en la escala de los gases ideales, aunque el termdmetro patrén sea
algo tan rebuscado como el termdmetro de gas a volumen constante.

Noétese que todo esto también se podria haber planteado al revés; partiendo del cdlculo anterior para un ciclo de
Carnot en un gas ideal se obtiene (6—13), que se sustituye en la ecuacion (6—2) obteniéndose (6—10). Asi, una vez que
se ve que el rendimiento de una maquina de Carnot puede expresarse de esa forma en funcion de las temperaturas de
los focos, se tiene una funcién termométrica alternativa (6—10) en funcion de la variable termométrica rendimiento de
un ciclo de Carnot.

6.6. Refrigeradores y bombas de calor.

6.6.1. Refrigerador. Eficiencia de un refrigerador.

Los refrigeradores o mdquinas frigorificas son maquinas térmicas en las que el sistema que evoluciona vuelve a su
estado inicial después de que se haya realizado un trabajo sobre ellas, se haya absorbido un calor |@,| de un foco frio
a una temperatura 7, y se haya cedido un calor |@Q,| a un foco caliente a una temperatura 7; como se muestra en la
figura 6-9. Como en un ciclo, AU = 0, el trabajo realizado sobre el sistema es:

Q1] = Qo] = W]
Se define la eficiencia de un refrigerador como:

o 1@l 1@l
Wl = 10— 1Q3]

(6-15)

Ciclo de Carnot inverso para un gas ideal. Una maquina frigorifica de Carnot sigue el mismo ciclo de Carnot,
pero recorrido en sentido inverso al de la maquina térmica, como se muestra en la figura 6-9, realizdndose un trabajo
neto sobre el sistema. Las etapas de este proceso son las siguientes:

AB Compresién adiabdtica.
BC Compresion isoterma a una temperatura 73 con cesion de un calor |@, | a un foco caliente.
CD Expansion adiabatica.
DA Expansidn isoterma a una temperatura 75 con absorcién de un calor |@,| del foco frio.
Como para un ciclo de Carnot reversible, |Q4| /T; = |Q5] /T, la eficiencia de un frigorifico que trabaje segin un

ciclo de Carnot invertido es:
rf T2

=_-2 -1
Mg, T -T, (6-16)

Esta eficiencia del refrigerador de Carnot es a menudo mayor que la unidad, ya que con frecuencia 7, > T} — T,.
Esto no debe sorprender, ya que esta eficiencia no esta definida de la misma forma que el rendimiento de la maquina
de Carnot.
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Figura 6-9: Ciclo de un refrigerador de Carnot para un gas ideal. Para otros sistemas la forma del ciclo cambiara. En un ciclo de
refrigeracién entre dos focos térmicos a temperaturas T} y T, se realiza un trabajo [WW| sobre la maquina, se extrae un calor {Q2| del
foco frio y se cede la suma de ambos {Q1| =|W|+ |Q2{ al foco caliente.

Asi, una buena maquina frigorifica es la que extrae mucho calor del foco frio a expensas de poco trabajo externo.
Esto ocurre cuando las temperaturas 7} y 75, estdn préximas. Cuando estdn muy separadas, la eficiencia disminuye.
En cualquier caso, el fluido restituye a la fuente caliente el calor tomado de la fuente fria aumentado en el equivalente
calorifico del trabajo recibido.

Para un refrigerador doméstico tipico, operando entre una temperatura interna de —3°C (270 K) y una temperatura
de la habitacién de 24°C (297 K), se tendrfa una eficiencia 7** = 10 si funcionara segiin un ciclo reversible de Carnot.
Es decir, se necesitarfa 1 julio de trabajo externo para extraer 10 julios de calor del foco frio. Si la temperatura del foco
frio fuera muy baja, por ejemplo, T, ~ 1K, la eficiencia serfa "* = 1/296. Para extraer un julio de calor del foco frio
serian necesarios 296 julios de trabajo externo realizado sobre la maquina. Esto da una idea de lo dificil que es llegar
al cero absoluto.

6.6.2. Bombas de calor o termobombas.

Una aplicacién muy interesante de lo anteriormente visto son las denominadas bombas de calor. La experiencia
muestra que la parte posterior de un refrigerador en funcionamiento se calienta. Imaginemos el refrigerador colocado
al revés, con el fin de aprovechar el calor que disipa el intercambiador de calor posterior para calentar un recinto a
costa de enfriar otro (el interior del frigorifico o la calle, por ejemplo). En esto, optimizado, es en lo que consiste una
bomba de calor.

Definimos la eficiencia de una bomba de calor n°° como una medida de lo bueno que es el sistema calentando, en

la forma:
O T 1
Wl 1@l = Qs
es decir, el cociente entre el calor suministrado al cuerpo caliente (1o que se quiere obtener del dispositivo) y el trabajo
requerido para ello (lo que cuesta obtenerlo). Para una bomba de calor que funcionara segtin el ciclo de Carnot inverso.
be _ @1 Q| T, 1

e = <L _ — — (6-18)
© Wl -1Q, T T, 1-T,/T)

(6-17)

Un caso tipico podria ser un sistema con 1} = 293 K y 75, = 273 K. Esto darfa, para una bomba de calor de Carnot,
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Figura 6-10: Eficiencia de una bomba de calor de Carnot.

un rendimiento ngc = 14,6, es decir obtendriamos 14,6 julios de calor por cada julio de trabajo que se efectia sobre
el sistema (para esta bomba de calor de Carnot).

Las bombas de calor reales tienen rendimientos ¢ ~ 3—4 y su desventaja principal es su mayor coste de instalacién
y mantenimiento frente a los sistemas eléctricos (para los que 7! = |Q| /|W| = 1), ya que aparte de la construccién
del aparato, hay que poner un buen intercambiador en el foco frio® para conseguir un buen funcionamiento (en ocasio-
nes, incluso tender tubos bajo tierra para enfriar un jardin y calentar la casa). Por ello su uso ha estado limitado hasta
hace poco tiempo a grandes instalaciones. Ejemplos de lugares donde funcionan bombas de calor desde hace tiempo
son el Festival Hall de Londres, con una bomba de calor entre el edificio y el Tamesis, o el edificio central del Instituto
Politécnico de Ziirich (ETH), que utiliza una bomba de calor entre el rio Limmat y el edificio.

Representando graficamente la eficiencia de una bomba de calor frente al cociente T, /77, se tiene el resultado
de la figura 6-10. La eficiencia aumenta cuando las temperaturas de los focos caliente y frio estdn proximas. Asi,
una bomba de calor funcionard mejor cuando se utiliza para un calentamiento de fondo, obteniéndose el punto final
con otras fuentes convencionales, ya que su eficiencia es mayor cuando calle y recinto a calentar estdn ambos frios
(realmente a temperaturas proximas) y disminuye cuando el recinto se va calentando.

6.7. La desigualdad de Clausius.

La desigualdad de Clausius es un teorema importantisimo que lleva a la definicién de entropia. Consideremos un
sistema que realiza una transformacion ciclica de forma que al final del ciclo, vuelve al mismo estado. En el sistema
que analizamos, en dltimo extremo, el calor que da lugar a los cambios es suministrado por un tnico foco térmico
principal que se encuentra a una temperatura 7.

Cambiamos en primer lugar el estado de la sustancia de trabajo desde uno inicial a una temperatura 7,, a un estado
a una temperatura muy proéxima 7' poniéndola en contacto térmico con un foco térmico auxiliar a dicha temperatura
T, en un proceso en el que se produce una transferencia de calor (), a la sustancia activa.

Para que el estado del foco térmico auxiliar a temperatura 7', no cambie imaginemos una mdquina de Carnot C; que
opera entre el foco térmico principal a temperatura 7}, y el foco térmico auxiliar a temperatura T (véase la figura 6-11).

TEn caso contrario, el foco frio no se comportaria como tal foco, sino que se enfriarfa ripidamente disminuyendo la eficiencia de la bomba de
calor, al hacerse las temperaturas més diferentes.
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Figura 6-11: La desigualdad de Clausius. En toda miquina ciclica debe cumplirse , < 0, donde T;; son las temperaturas de

i
los focos térmicos auxiliares.

Esta maquina esta ajustada de forma que intercambia la misma cantidad de calor 4(); con el foco térmico auxiliar a
temperatura T} para dejarlo inalterado. En este proceso, la miquina de Carnot C; recibe un calor (T;,/T})0Q; del foco
térmico principal a temperatura 7}, cede un calor 6Q, al foco auxiliar y realiza un trabajo §W}°".

El proceso se repite cuando se hace pasar la sustancia de trabajo de la temperatura 7'} a la temperatura 75, con la
ayuda de una segunda maquina de Carnot Cs y de un nuevo foco auxiliar a temperatura T, y asf sucesivamente hasta
completar el ciclo a la temperatura T',.

Consideremos ahora el sistema compuesto de la sustancia de trabajo, todas las maquinas de Carnot y todos los focos
térmicos auxiliares. Al final del ciclo:

1. Al tratarse de un ciclo, todo en el sistema compuesto estd como al principio y por tanto AU = 0.

.. . T
2. Se ha suministrado al sistema compuesto un calor Qot = Z -9 5Q

3. La mdquina compuesta, como un sistema tnico, ha realizado un trabajo WE:" = E WP sobre el exterior.

i
lo que irfa contra el enunciado de Kelvin del segundo principio, salvo que @), corresponda a un calor neto cedido por
la maquina térmica ciclica al foco caliente (que daria < 0) y W, corresponda a un trabajo neto realizado sobre
tot tot
411 £ : or __ sobre 1A _ por __ sobre
la mdquina térmica (y por tanto —WP" = W > (). En conclusion, se saca que Q.. = Wi = —WP* <0y
que, por tanto

50, 50,
TOZ 1?130 0 Z%go (6-19)
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que para un ciclo de infinitas etapas quedaria, en el limite infinitesimal,

f ‘%Q <0 (6-20)

relacién conocida como desigualdad de Clausius. El circulo en la integral indica que el ciclo se cierra, que estamos en
un proceso ciclico. Hay dos puntos importantes a destacar en esta desigualdad:

1. La temperatura T que aparece en la desigualdad es la temperatura de los focos térmicos auxiliares que sumi-
nistran calor a la sustancia activa y que se encuentran a temperaturas 75, 15, ..., T,,. Es decir, es la temperatura
de las fuentes externas de calor. En el caso general, el ciclo puede tener etapas irreversibles y por tanto, ser
irreversible. En las etapas irreversibles los intermedios del sistema no serdn estados de equilibrio y, por tanto la
temperatura del sistema en general no estard definida en los mismos, aunque si lo esté la de los focos auxiliares.

2. Si el ciclo es reversible, al efectuarlo en el sentido contrario, se tendria que si en el sentido anterior Q) y WP°*
deben ser negativos o cero, al cambiar el sentido del ciclo se tendria ), WP°" > 0, obteniéndose

7( %9~y
cicloT -

en contradiccion con el segundo principio de la Termodindmica. Para que ambas expresiones se satisfagan a la
vez, debe cumplirse que para un ciclo reversible

rev. s =
j'{ Qrev _
ciclo T

En este caso concreto del ciclo reversible, la temperatura 7" del sistema y de los focos externos coincide en cada
momento, ya que para que sea reversible todos los intercambios de calor entre el sistema y los focos térmicos
auxiliares debe realizarse a la misma temperatura, la temperatura comun.

6.8. La funcion entropia

Consideremos un sistema que evoluciona de forma reversible desde un estado inicial i a un estado final f por el
camino A como se muestra en la figura 6-12. Consideremos asimismo un segundo proceso en el que el sistema
evoluciona, de forma también reversible, desde el estado f al estado original i por un segundo camino B de forma que,
al considerar los dos procesos en conjunto, se tiene un ciclo. Como este ciclo es reversible, la desigualdad de Clausius

nos da 50
e

con el subindice rev que insiste en la reversibilidad. En este caso, al tratarse de un proceso reversible, la temperatura
que aparece en la expresion anterior es a la vez la temperatura de los focos térmicos y del sistema, ya que ambas
coinciden. Esta integral al ciclo puede descomponerse en dos partes, una para la parte iAf y otra para la parte fBi,

/f 0Qrev | /i Crex
ita) T (B T

Como todo el ciclo es reversible, cada una de los partes lo serd, y se puede escribir

/f 5QreV —_— /.i 5Qrev
i T (m) T

£ £
[ [ 2 o
T i T

que da inmediatamente

L ” rrmeef .
Este resultado implica que, para un proceso reversible, la expresion fl 0@,/ T no depende mds que de los estados
inicial y final, pero no del camino a través del que se realiza el proceso. Esta funcién se comporta como una funcién
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Figura 6-12: Ciclo reversible utilizado para introducir la funcién entropia. A través de cualquier proceso reversible entre los estados i

£
y f, la integral / % tiene el mismo valor y por tanto puede considerarse como la variacion de una funcién de estado.
i

de estado cuya variacion entre un estado inicial i y un estado final f no depende mas que de esos estados y viene
dada por la integral fif 5Q..,/T para un proceso reversible entre dichos estados. Denominaremos entropia’ a esta
funcién cuya variacién viene dada por la integral anterior para un proceso reversible entre los estados inicial y final y
la representaremos por la letra S. Asi, la variacion de entropia se expresa como

f
S;— 8 =AS = / —6%:“ (6-22)

donde solamente se han definido variaciones de entropia. La entropia tiene un significado microscépico dado por la
teoria cinética, donde se obtienen valores absolutos de entropia, en vez de los valores relativos que se pueden calcular
a partir de lo que hemos visto aqui.

Si el proceso es un proceso infinitesimal en el que los estados inicial y final estan infinitamente préximos, la variacién
de entropia viene dada por
_ 0Qrev
=
donde dS es una diferencial exacta. Recordemos que, aunque dS sea una diferencial exacta, 6Q
depende del proceso,

s (6-23)

rev 1O 10 €5, ya que

7( 5Qrey = Qrey 7 0.

TUn detalle muy importante que no debe olvidarse, esta variacién de entropia est4 definida como la integral anterior para un proceso reversible.
Para obtener su variacién en un proceso irreversible es necesario buscar un proceso reversible que lleve al sistema desde el mismo estado inicial
al mismo estado final. De hecho, para un proceso irreversible la temperatura 7" del sistema no estaria definida. Es importante no confundir esta
expresion de la variacién de entropia con la expresion general de la desigualdad de Clausius, ya que en esta tltima la temperatura que aparece es
la temperatura de los focos térmicos externos, y sélo coincide con la del sistema, que es la que aparece en la definicion de la variacién de entropia
cuando el proceso es reversible.

tEl significado microscépico de la entropia viene dado por la mecénica estadistica y est4 relacionado con el nimero de estados microscépicos
que pueden dar un mismo estado macroscopico. Si denominamos €2 a ese nimero de estados microscopicos que pueden dar el estado macroscépico,
la entropia del estado macroscépico se define como

S =kyInQ

donde K es la constante de Boltzmann.



6.9. La ecuacion fundamental de la Termodindmica. 85

En el sistema internacional de unidades, la entropia se mide en julios/Kelvin (J/K), unidad a la que también se conoce
como Clausius. Asimismo se definen también entropias especificas y molares,

s=— Yy syp=-, (6-24)
m n
de forma similar a otras magnitudes extensivas.

6.9. La ecuacion fundamental de la Termodinamica.

Combinando el primer y el segundo principio de la Termodindmica obtendremos una ecuacién muy importante en
la misma. Para ello recordemos que el primer principio se escribe, en forma diferencial, como

dU = 6Q + sWs°Pre = §Q — WP°r, (4-23)

expresion que es vdalida para todo tipo de procesos, sean éstos reversibles o irreversibles. Para un proceso reversible
infinitesimal en un sistema pV/ T se cumple que 61/ 5°P*¢ = —pdV mientras que el calor se escribe como §Q = T'dS
a partir de la ecuacién (6-23). Asi, para un proceso reversible infinitesimal podemos escribir

TdS = dU + pdV. (6-25)

Esta ecuacién es la denominada ecuacion fundamental de la Termodindmica o identidad termodindmica y, aunque la
hemos obtenido para un proceso reversible, es en realidad valida para todo tipo de procesos termodindmicos, tanto
reversibles como irreversibles. La razén de esto es que todas las magnitudes que aparecen en esta ecuacion son bien
variables termodindmicas o bien funciones de estado cuyo valor estd univocamente determinado en los estados inicial
(p,T)y final (p + dp, T 4 dT') del proceso infinitesimal. Por tanto dU, dS y dV son fijas y no dependen del proceso
que tiene lugar entre los dos puntos.

Hay que mencionar que en la ecuacién (6—25) hemos incluido inicamente trabajo de volumen. En un caso general
habria que incluir también otros tipos de trabajo que pudieran realizarse sobre el sistema. Asimismo hemos conside-
rado dnicamente sistemas cerrados en los que la masa se mantiene constante. En caso contrario hubiéramos debido
afiadir un término asociado al potencial quimico.

6.10. Variaciones de entropia en procesos reversibles.

6.10.1. Transformaciones adiabaticas.

Como en una transformacién adiabdtica el calor intercambiado () es cero, la variacién de entropia es
ASad = (Sf — Si)ad = I T =0= Sad = cte (6—26)
1

Los procesos adiabéticos reversibles son isoentrépicos, en ellos la entropia no varfa. Esto ya no serd cierto en los
procesos adiabdticos irreversibles, ya que al buscar el proceso ficticio que lleve del estado inicial al final, es posible
que en ese proceso ficticio deba producirse un intercambio de calor.

6.10.2. Transformaciones isotermas.

Como la temperatura 7" es constante,

f f
AST:(Sf*Si)T:/ %Q:%/(FQ = AST:% (6-27)

i
Asi, si el sistema absorbe calor en un proceso isotermo se tiene que (¢ > 0y por lo tanto su entropia aumenta
(AS, > 0, es decir S; > S;), mientras que si el sistema cede calor en un proceso isotermo ¢ < 0y por tanto su
entropia disminuye (AS,. < 0, es decir, S; > Sp).
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6.10.3. Transformaciones isocoras

En una transformacién isocora el volumen se mantiene constante, por lo que el calor intercambiado serd (), =
C, dT'. La correspondiente variacién de entropia serd

f f
ASV > (Sf - Si)v :/ % :/ C‘zT,dT (6-28)

Si en el rango de temperaturas considerado la capacidad calorifica C', no depende de la temperatura la variacién de
entropia se puede escribir como

T
AS, =C,In Tf (6-29)

1

mientras que en caso contrario es necesario conocer su dependencia con la temperatura para poder hacer la integral.

6.10.4. Transformaciones isobaras.

En una transformacion isobara la presion se mantiene constante, por lo que el calor intercambiado serd 6@, = C,,dT.

La variacién de entropia serd
f f
0Q c.dT
AS, = (S —5)p =/i T =/i —’”T (6-30)

Sien el rango de temperaturas considerado la capacidad calorifica a presion constante C), no depende de la temperatura
la variacién de entropia se puede escribir como

T,
AS,=C,ln Tf (6-31)

1

mientras que en caso contrario es necesario conocer su dependencia con la temperatura para poder calcular la variacion
de entropia.

6.11. El diagrama entrépico.

El diagrama entrépico (Fig 6—13) es un diagrama en el que se representa la temperatura frente a la entropia para un
proceso. Como en otros diagramas, si el proceso es reversible éste se puede representar por una linea, mientras que
cada punto en el diagrama representaria un estado de equilibrio. Al igual que en el diagrama pV” de Clapeyron y en los
demads diagramas indicadores, los estados que no son de equilibrio no pueden representarse por puntos en el diagrama
entrépico.

Como hemos visto anteriormente (6—23), para un proceso reversible entre dos estados iy f , el sistema intercambia
un calor dado por

f s
SQ=TdS = Q= / 5Q00 = / TdS (6-32)

que es el drea bajo la curva if en el diagrama entrépico.

En este diagrama entrépico, un ciclo de Carnot (dos adiabdticas y dos isotermas, todas ellas reversibles) se representa
por el rectangulo de la figura 6-14. Al tratarse de un ciclo, la variacién de energfa interna al final del mismo es AU = 0,
por lo que el calor intercambiado y el trabajo realizado sobre el sistema coinciden

Q= ]{ TdS = 7{ pdV = —Jysobre — yypor (6-33)
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Figura 6-13: El diagrama entrépico. El drea bajo la curva que describe un proceso reversible en el diagrama entrépico da el calor
intercambiado en ese proceso. En el caso de procesos ciclicos el calor serfa el drea encerrada dentro del ciclo.
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Figura 6-14: Ciclo de Carnot en el diagrama entrépico. Recordemos que un proceso adiabatico reversible es a su vez isoentrépico.
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Es sencillo obtener el rendimiento de un ciclo de Carnot a partir de lo que acabamos de ver,

Q1] = Qs| _ T1(Spc — Spa) + T5(Spa — Spe)

N Q. T\ (Spc — Spa) (6-34)
_ (Ty — T5)(Spc — Spa) _ T, -1, :1*2
Tl(SBC - SDA) T T,

de acuerdo con lo que ya se ha visto.

6.12. Variaciéon de la entropia del Universo en un proceso reversible.

Entenderemos por Universo el conjunto del sistema objeto de nuestro estudio y todo el medio que le rodea. Como
la entropia es una magnitud aditiva, se cumple que

AS niv = AS,

sistema

+ AS, edio (6-35)

univ

Consideremos una etapa infinitesimal de un proceso reversible. En este proceso elemental, el sistema absorbe un calor
0@, del medio a la temperatura 7" del mismo, por lo que la variacion de entropia del sistema es

5Qrev
T

dSsistema =

Al ser el proceso reversible el medio cedera al sistema ese mismo calor 6¢)
por lo que su variacion de entropia serd

rev @ la misma temperatura 7" del sistema,

dsmedio = -

0Qrev
T

La variacion de entropia del Universo serd por tanto, para un proceso reversible

sy, = dS

univ sistema

+dS,

medio

— ([ — /2" (6-36)
Veamos un ejemplo de esto en un ciclo de Carnot. Al final del ciclo el sistema vuelve a su estado inicial, por lo que
su entropia no ha cambiado. El foco caliente ha cedido al sistema un calor |Q;]| a su temperatura 77, por lo que su
entropia ha disminuido en |Q, | /T . Por otro lado, el foco frio ha absorbido un calor |Q),| del sistema a la temperatura
T, aumentando su entropia en |Q,| /T,. Como hemos visto que, para un ciclo de Carnot, se cumple la relacién

@l 1@l
T T,
se tiene que
ASuniv = ASsistema + ASmedio =siss |§2—v—1| = |§2—1—2| =0 (6-37)
1 2

Ademads hay que hacer notar que en todos los procesos reversibles adiabaticos, al no producirse intercambios de calor,
tanto la variacién de entropia del sistema como la del medio son cero y por tanto la variacién de entropia del Universo
es también cero.

6.13. Entropia e irreversibilidad. Variacion de entropia del Universo en procesos irreversi-
bles.

Consideremos un proceso irreversible (I) entre un estado de equilibrio inicial i y un estado de equilibrio final f.
Junto con este proceso irreversible, consideremos un hipotético proceso reversible (R) desde el estado f hasta el
estado original i. El conjunto de los dos procesos (figura 6—15) es un ciclo irreversible con dos partes, una irreversible
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Presion (u.a.)

Volumen (u.a.)

Figura 6-15: Proceso ciclico compuesto de dos partes, una reversible y otra irreversible. Para el proceso ciclico total la desigualdad de

. Q
Clausius establece que ? <0

i(I)f y unareversible f(R)i, y por tanto, la desigualdad de Clausius nos da

0Q _ [*(_8Q ' (0Qrey
férr Tfocos ; /1 <Tfocos> irr * /f < T rev <0

£
/ (T(SQ ) +5 =5, <0 (irreversible).
i f irr

0cos

Despejando, se tiene, en forma finita y en forma diferencial

of
- 5Q oQ
AS =5 -5, > / (Tf )m y ds > (T )irr (6-38)

0cos focos

donde T, es la temperatura de los focos térmicos. Asi, en el caso de una transformacion irreversible la variacion de
entropia d.S' es mayor que el cociente 0@/ i, qox:

Un caso particular muy interesante de esto es la variacion de entropia del Universo en un proceso irreversible. Un
sistema aislado no intercambia ni calor ni ningtin tipo de energia o materia con el exterior, por lo que si se produce
un proceso irreversible en el mismo su entropia aumentard. En concreto, el Universo se comporta como un sistema
aislado, ya que al no haber nada més no puede intercambiar calor con nada. Asi, si tiene lugar un proceso irreversible,
al no producirse interaccién alguna del Universo con nada externo al mismo (ya que no hay nada externo al contener
todo), su entropia debe aumentar. Es decir, la entropia de un sistema aislado y en particular la entropfa del Universo
debe crecer o permanecer constante,

AS, >0 (6-39)

univ. =

La entropia del Universo permanecera constante cuando el proceso sea un proceso reversible y aumentara siempre que
el proceso sea un proceso irreversible.
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Figura 6-16: (a) Expansion de Joule para un gas ideal. Para calcular la variacion de entropia en el proceso es necesario imaginar un
proceso reversible (b) que pase al sistema del mismo estado inicial al mismos estado final y calcular en éste la variacion de entropia.

6.14. Variacion de entropia en procesos irreversibles.

El célculo directo de la expresion fif 0Q /T con T la temperatura del sistema sélo es posible para procesos reversibles
en los que ésta estd definida en cada estado del proceso. Para procesos irreversibles, al ser la entropia una funcién de
estado, calcularemos su variacion en un proceso irreversible real imaginando un proceso reversible que lleve el sistema
desde el mismo estado inicial al mismo estado final.

6.14.1. Calentamiento irreversible de un cuerpo.

Consideremos el caso de un cuerpo de masa m y calor especifico ¢ que se encuentra a una temperatura 7;. Este
cuerpo se pone en contacto con un foco térmico a una temperatura constante 7; > 7. Este es un proceso irreversible
en el que el cuerpo pasa de una temperatura 7; a una temperatura 7%.

Imaginemos un proceso reversible que una los mismos estados de equilibrio inicial y final. Si el calor especifico ¢
es independiente de 7" se tendria

cuerpo T T

1

2
i rev T
ASSS  — / ey _ o Tt (6-40)
1

Como la temperatura 7} del foco permanece constante y el calor intercambiado por éste es el mismo que ha intercam-
biado el sistema, pero cambiado de signo, la variacién de entropia del foco sera

2 foco sis
0 = me (T; — T;)
A rev rev _ f i —41
Sfoco /1 Tf Tf Tf (6 )

y la variacién de entropia del Universo serd entonces

Ferr T =T,
+ ASpeo = e {m Tf - fT} : (6-42)

i 1

AS

univ

= AS,

sis

que es positiva salvo que se cumpla T; = 7}, en cuyo caso se tendria un proceso reversible con AS = 0.

6.14.2. Expansion de Joule para un gas ideal.

Recordemos que la expansion de Joule (figura 6-16) es una expansion libre, adiabatica e irreversible. Obviamente, al
ser una expansion libre no se realiza trabajo mecéanico y al ser adiabética no se intercambia calor, por lo que la energia
interna del gas no varfa en esta expansion (lo que para un gas ideal implica que la temperatura tampoco cambia; para un
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gas ideal la expansion de Joule es un proceso monotermo, con 7; = 7%). Sin embargo, el hecho de que en este proceso
no se intercambie calor (el hecho de que el proceso sea adiabatico) no implica que no haya variacién de entropia, ya
que el proceso es irreversible.

Como la expansion de Joule para un gas ideal es un proceso monotermo en el que las temperaturas inicial y final
son las mismas, imaginemos un proceso reversible que lleve al sistema desde el mismo estado inicial al mismo estado
final a 7' constante. Como la variacién de energfa interna es nula, se cumple Q = —WW/s°bre y

; Vi

sis sobre __ f

oy = —W =nRTIn A
i

por lo que la variacién de entropia es, para este proceso a temperatura constante,

sis

1%
Ay = =5 =nRIn Vf >0 (6-43)

1
ya que V; > V;. Como no ha habido intercambio de calor con el medio exterior, la entropia de éste no ha variado,
AQ 1 odio extorior = @rev/T = 0'y por tanto, la variacién de entropia del Universo queda

sis

v
ASuniv = ASsistema + ASmedio exterior = jr_’ev =nRIn Vf >0 (6_44)

1

6.14.3. Mezcla irreversible de dos liquidos.

Consideremos dos masas iguales de un mismo liquido que se encuentran inicialmente a temperaturas 7} y 75 (supo-
niendo por comodidad que 7', > 7T5). Estas masas se mezclan de forma irreversible a una presién constante en un
recinto aislado hasta que alcanzan el equilibrio térmico a una temperatura Ty = (13 + 15)/2

Imaginemos dos procesos reversibles a presion constante, uno para cada liquido, que les lleva por separado, de su
estado inicial al estado final a la temperatura comun,

Primer proceso: La primera masa de liquido a 7 se enfria a presion constante hasta que alcanza la temperatura
T%. Su variacién de entropia serd

T,
AS; =mec,In Tf
1

Segundo proceso: La segunda masa de liquido a 7, se calienta a presién constante hasta la temperatura final 7T;.
La variacion de entropia en este proceso queda como

T,
AS; =mc,In =2
2
La variacion total de entropia del sistema serd entonces
2

_ _ i
ASg s = AS; + ASy = me,In T,

Como no se produce interaccién alguna (ni calor ni trabajo ni intercambio de materia) con el medio exterior, ASycdio =

0 y por tanto,
2

T
ASuniy = AS; + ASs 4+ ASedio = mepIln —— >0 (6-45)
T1T2

que es positiva al ser T} (media aritmética) mayor! que /7T, (media geométrica)

TEsto es facil de comprobar. Para ello debe cumplirse

(Tl + T2)2 ,1112 + T22 + 2T1T2 2 2 2
= >1 = TP4+TE>20T, = (T, —T,)2>0
AT, T, AT\ T,
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Obsérvese que el sistema se ha degradado energéticamente. Inicialmente tenfamos dos cuerpos a temperaturas 7} y
T,, y al final tenemos un dnico cuerpo a temperatura 7t a partir del cual ya no es posible obtener trabajo mecénico.
Asi, un proceso irreversible supone una degradacion de la energia en el sentido de disminucién de la posibilidad de
producir un trabajo a partir de cuerpos a distinta temperatura.

6.14.4. Flujo irreversible de calor.

Consideremos dos focos térmicos a temperaturas 1) y 75 que se ponen en contacto térmico a través de un mate-
rial conductor (pared diatérmica), transmitiéndose de forma irreversible una cierta cantidad de calor ) del cuerpo a
temperatura 1% (> T) al cuerpo a temperatura 7T5.

Para estudiar la variacién de entropia en este proceso consideremos los dos térmicos focos por separado, con dos
hipotéticos procesos reversibles isotermos independientes en los que cada foco intercambia la misma cantidad de calor
() (uno absorbido y el otro cedido) a temperaturas 7} y 75 respectivamente con otros dos sistemas auxiliares a dichas
temperaturas.

Por ejemplo, el foco caliente a temperatura 7} cederia un calor Q@ = — |@| a un gas ideal en un proceso de
expansion isoterma de éste a la temperatura 7). Como la temperatura 7} del foco permanece constante, la variacién
de entropia del foco caliente a dicha temperatura serd

A= T 10

caliente
Tl 1

Imaginemos ahora un proceso en el que el foco frio absorbe un calor Q%Y = |@Q| de un gas ideal en un proceso de
compresion isoterma del mismo a T5,. La temperatura 7%, del foco frio también permanece constante, por lo que su
variacion de entropia sera

A ’ = Eev = @
Sfl'lO T2 T2

Aunque hemos utilizado el artificio del gas ideal para calcular la variacién de entropia de los focos, en realidad no
hay mds que los dos focos térmicos y éstos no intercambian calor ni interaccionan mds que entre si, por lo que la
variacién de entropia del medio externo serd AS, jio exterior = 0- La variacién de entropia del sistema y del Universo
queda como

1 1
AS = ASsis + ASmedio exterior — ASsis = |Q| <_ - _> >0 (6-46)

1, T

De nuevo vemos que en este proceso se ha producido una degradacién de la energfa en el sentido de que ha habido un
flujo térmico que no ha producido un trabajo. Una maquina de Carnot que hubiera actuado entre los mismos dos focos
térmicos extrayendo un calor |@Q| del foco caliente habria producido un trabajo

univ

T, T, — T, 11 .
[/l/ = = = _ - @ 4 = T _ — T A 1rr' _4
| | 77@ |Q| ( T1> Q T1 Q 2 (T2 Tl) Q 2 Sunlv (6 7)

Este trabajo perdido viene dado en general por el producto T, AS'™

univ?

ASNT. la variacion de entropia del Universo en el proceso irreversible.

univ

donde 75 es la temperatura del foco frio y
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7.1. Isotermas de Andrews. Estados metaestables.

A mediados del siglo XIX todos los gases conocidos habian sido licuados, excepto seis que se calificaban de “perma-
nentes”, Hy, O,, Ny, NO, CO y CH,. Para intentar obtener una explicacion de este hecho, Andrews (1869) estudi6
de forma sistematica las condiciones en las que se lictia un gas facilmente condensable, el CO5, comprimiendo el gas
en un tubo a una temperatura constante y repitiendo la experiencia a distintas temperaturas, como se muestra en la
figura 7—1. Para temperaturas' inferiores a 31,04°C se observa el siguiente comportamiento:

e Hasta alcanzar el punto a (vapor saturado) a medida que crece la presion el volumen disminuye.

e Al seguir comprimiendo, a partir del estado a en el que todavia toda la sustancia es gas, parte del gas se licda,
permaneciendo constante la presion (presion de vapor). A medida que el volumen disminuye, segtn la recta ab,
aumenta paulatinamente la fase liquida hasta que al llegar al punto b todo el gas ha pasado a liquido (liquido
saturado).

e Mis alld de b la pendiente es muy pronunciada y un gran cambio en la presién produce s6lo una pequefia
variacién del volumen, como corresponde a un liquido cuya compresibilidad es muy pequefia.

Repitiendo la experiencia a una temperatura mayor se necesita un presioén superior y un volumen inferior antes de
que se produzca la aparicién del estado liquido, y cuando el CO, estd totalmente licuado el volumen es mayor que el
correspondiente a la temperatura inferior, el tramo rectilineo se hace mas pequefio.

Andrews observé que a 31,04°C los volimenes especificos del gas y del liquido se hacen iguales, reduciéndose la
recta a un unico punto, el punto critico, en el que se cumple

Oop _
)

y que por encima de esa temperatura, llamada temperatura critica, no se puede obtener por simple compresion isoterma
la separacion del CO, en sus fases liquida y gaseosa. En el punto critico ambas fases se confunden y no es posible

THay una cierta dispersi6n en la literatura el el valor de esta temperatura, entre 30,8°C y 31,04°C

93
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Figura 7-1: Isotermas de Andrews para el CO,,. Entre los estados a y b de la isoterma se produce una condensacién gradual desde la
fase gaseosa a la fase liquida con coexistencia de ambas fases. También es posible el paso de una fase a otra sin una transicion de fase
explicita como en el proceso mn.
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Figura 7-2: Significado fisico de las distintas zonas de las isotermas de Andrews. ac y a’c’ corresponden a vapor sobreenfriado
mientras que bd y b’d’ corresponden a liquido sobrecalentado. Los tramos cd y ¢’d’ no son posibles energéticamente.
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Tabla 7-1: Valores de algunas magnitudes en el punto critico para una serie de sustancias comunes.

Sustancia He H, Ne N, O, CH, CO, HCl H,S NH; H,O Hg
p.(atm) 2,34 13 269 34 50,5 46,56 72,8 832 904 113 218 1036
T.(K) 53 332 44 126 154 191 304 325 373 405 657 1735
vp_(cm® /mol™!) 62 65 —— 90 75 —— 9 - —= 72 57 40

distinguir entre los estados liquido y gaseoso, la sustancia no estd en una fase definida. Lo mismo ocurre si tanto la
presién como la temperatura se encuentran por encima de los valores criticos. En estas condiciones se tiene un fluido
supercritico.

La magnitud inversa a (7-1) (salvo un signo y un factor V') es el modulo de compresibilidad en el punto critico, que
en éste se hace infinito, dando lugar al fenémeno llamado opalescencia critica. En la tabla 7—1 se muestran algunos
valores criticos para unas cuantas sustancias.

En el punto a toda la sustancia se encuentra en estado gaseoso y en el punto b en estado liquido. Los lugares
geométricos de los puntos de las isotermas que se encuentran en estas condiciones se unen en el punto critico formando
la curva de saturacion.

En realidad, los puntos de la curva de saturacion no son puntos matemadticos en cuanto se refiere a las magnitudes
termodinamicas, ya que cada fase puede existir como un estado metaestable al otro lado del punto de transicién sin
que la condicién de estabilidad (Op/9V )1 < 0 se viole.

Las secciones ac y bd de las isotermas de la figura 7-2 corresponden al liquido sobrecalentado y al vapor suben-
friado, ambos con estados metaestables. Estd claro que los puntos ¢ y d no pueden unirse por una linea continua, lo
que supondria (Op/OV ) > 0y por tanto debe haber un salto irreversible entre uno de los estados metaestables y un
estado de la recta ab.

El lugar geométrico de los puntos de las isotermas de liquido y gas correspondientes a los extremos de las lineas
de metaestabilidad es la linea ¢ — (T, p.,) — d (lugar geométrico de los puntos de las distintas isotermas para los
que se cumple (9p/0V)r = 0), llamada curva de metaestabilidad. Dentro de esta curva no son posibles los estados
metaestables, mientras que en el drea comprendida entre esta curva y la de saturacion si es posible la existencia de

éstos (vapor subenfriado o liquido recalentado). Ambas curvas tienen un punto en comin, el punto critico.

En cuanto se inicia la transformacion, estos estados metaestables se convierten en inestables de forma brusca y
evolucionan hacia un estado estable, bastando para ello un germen de fase estable, una particula ionizante (cdmara de
burbujas) o en muchas ocasiones, una simple perturbacion.

A alta temperatura (incluso a 60°C), las isotermas se parecen cada vez mds a las hipérbolas equildteras de los gases
perfectos, como ocurre, por ejemplo, en el punto m, mientras que en el punto n corresponden al estado liquido. Es
posible pasar desde el estado m al n sin atravesar la curva de saturacion a través de un proceso no isotermo (curva mn),
en el que las propiedades del gas varfan de forma continua pasando por las de un fluido supercritico hasta tomar las
del estado liquido, sin que se aprecie en ningin momento la transicion de fase (hay una continuidad de los estados
liquido y gaseoso pasando por el fluido supercritico). Asi, en este caso particular el cambio de estado de gas a liquido
se realizarfa sin una transicién de fase explicita. Ademads, no apareceria ningiin calor de transformacion.

7.2. El gas de van der Waals y la ley de los estados correspondientes

Al aumentar la densidad del gas, sus propiedades se alejan cada vez mds de las del gas ideal, y al final empieza a
condensarse formando un liquido. Estos fendmenos estdn relacionados con las interacciones moleculares, que se hacen
cada vez mds presentes, en oposicion a lo que ocurre en un gas ideal, donde estrictamente no habria interacciones
moleculares. Como no es posible tener en cuenta estas interacciones de forma sencilla para obtener tedricamente la
ecuacion de estado de la sustancia, se hacen aproximaciones que intentan obtener una ecuacion de estado empirica
que explique las propiedades del gas al menos de forma cualitativa.
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Tabla 7-2: Coeficientes de van der Waals para algunas sustancias.

Sustancia 4a _o 3 b 1

(Nm*mol™°) (m°mol™ ")
Helio 3,446 x 1073 2,370 x 1075
Hidrégeno 2,468 x 1072 2,661 x 107°
Neén 2,128 x 1072 1,709 x 1075
Nitrégeno 1,404 x 107! 3,913 x 1075
Oxigeno 1,374 x 107" 3,183 x 107°
Amonifaco 4,122 x 1071 3,707 x 107°

Dié6xido de carbono 3,628 x 107! 4,267 x 107°
Di6xido de azufre 6,781 x 107* 5,636 x 107°
Agua 5,519 x 1071 3,049 x 1075

7.2.1. La ecuacion de Clausius.

La intensa repulsidon de las moléculas a corta distancia esta relacionada con el volumen finito de las mismas. Del
volumen total del gas hay una parte que no puede ser ocupada por las moléculas porque ya estd ocupada por otras
moléculas. Asi, al volumen que ocupa el gas en la ecuacién de estado de los gases perfectos, tendremos que restarle el
efecto del volumen ocupado por las restantes moléculas. Para un mol de gas, esta primera correccion quedaria:

RT

(71-2)

El volumen molar v,, no puede hacerse menor que b ya que darfa una presion infinita o negativa. A esta ecuacion se
le denomina ecuacion de Clausius y al gas que se comportara de esta forma gas de Clausius. La ecuacion de Clausius
queda, para n moles de gas,

nRT

V —nb (7-3)

p:

7.2.2. El gas de van der Waals

Consideremos ahora la atraccién de las moléculas a larga distancia, que debe dar lugar a una reduccién de la presion
sobre las paredes del gas, ya que sobre cada molécula que incide sobre la pared actiia una fuerza atractiva neta de las
demds moléculas. En una primera aproximacion esta fuerza serd proporcional al nimero de moléculas por unidad de
volumen, esto es, a la densidad. Ademads, la propia presion serd a su vez proporcional al nimero de moléculas por
unidad de volumen (ya que el nimero de moléculas que inciden sobre la pared lo serd), por lo que la reduccién de
presion debida a las atracciones mutuas entra las moléculas ird como el cuadrado del nimero de moléculas por unidad
de volumen, esto es, inversamente proporcional al cuadrado del volumen. La presién queda entonces:

RT a nRT an?
= L ————> 74
P= o b w2 V-nb V2 7=

que se puede escribir también como

cm2

(p + %) (v,=b)=RT o (p + —2> (V = nb) =nRT (7-5)
vZ \%

que se conoce como ecuacion de van der Waals. Al gas cuyo comportamiento se puede aproximar por esta ecuacion

se le denomina gas de van der Waals. A los coeficientes a y b se les denomina coeficientes o constantes de van der

Waals y en la tabla 7-2 se da su valor para algunas sustancias. La ecuacion de estado de van der Waals es una ecuacion

de tercer grado en V' que por tanto tendra tres soluciones, que pueden ser bien las tres reales o bien una real y dos

complejas conjugadas.

Para temperaturas altas aparece una tnica solucion real y las isotermas son parecidas a las del gas perfecto, pero
algo deformadas, tanto mas deformadas cuanto mas baja es la temperatura, pero siguen siendo curvas que descienden
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Figura 7-3: Isotermas de van der Waals para distintas temperaturas. Se sefialan ademas las curvas de saturacion y metaestabilidad para
las isotermas de van der Waals.

8

Presion (u.a.)

Volumen especifico (u.a.)

Figura 7—4: Significado fisico de las distintas zonas de la isoterma de van der Waals. La curva gris corresponderia a un gas de Clausius
a la misma temperatura. La recta gris vertical marcarfa la parte del volumen del gas que estd ocupada por las moléculas.
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mondtonamente. A temperaturas mas bajas, las isotermas tienen maximo y minimo, de forma que para cada una de
ellas hay intervalos de presiones en los que hay tres soluciones reales diferentes para V.

Veamos el sentido que tiene cada zona que nos aparece en la ecuacién de van der Waals. El comportamiento en
los sectores ge y ca es el comportamiento normal, la presién p disminuye al aumentar el volumen V. El sector ce
corresponde a una situacién anormal, inestable termodindmicamente en la que se cumple (9p/dV )7 > 0, por lo que
se producird un salto brusco antes de llegar a esta region, pasando el fluido a la recta bdf, donde dos fases coexisten,
variando la proporcion relativa de las mismas a presidn constante (a una temperatura dada). bf debe estar situado de
forma que las dreas bcd y def sean iguales.

Los sectores bc y ef de la isoterma corresponden al vapor subenfriado y al liquido sobrecalentado, habiendo limites
(los puntos c y €) més alla de los cuales no es posible subenfriar el vapor ni recalentar el liquido.

Al elevar la temperatura, el segmento rectilineo de la isoterma disminuye y la temperatura critica se reduce a un
punto, el punto critico que ya vimos al tratar las isotermas de Andrews, y en el que coexisten las fases liquido y vapor.

Considerando las distintas isotermas y uniendo los puntos del tipo f y b se obtiene la curva de saturacion para un
gas de van der Waals, mientras que al unir los puntos del tipo e y b se obtiene la curva de metaestabilidad para este
mismo gas.

En el punto critico confluyen ambas curvas, estando el maximo de ambas en este punto critico, donde asimismo
confluyen también los tres puntos en que el segmento rectilineo corta a la isoterma de van der Waals. Asi, la tangente
a la isoterma en el punto critico es horizontal, es decir, la isoterma de van der Waals cumple en el punto critico la
condicién que ya vimos al tratar las isotermas de Andrews en relacién con dicho punto

dp -
(7)., " o

cr

7.2.3. Relacion entre los valores criticos y los parametros de la ecuacion de van der Waals. Ley de los estados
correspondientes.

Relacionemos ahora los valores criticos (p.,, 1., V) de volumen, temperatura y presién con los pardmetros a y

b de la ecuacién de van der Waals (7-5). En el punto critico (con p., y T.,) esta ecuacion, escrita en funcién de los
valores molares y desarrollada, toma la forma

vg<b+%)vg+%“_bo,
pCI‘ pCI‘

Cr

que es un polinomio de tercer grado en v,, con tres posibles raices. Como en el punto critico las tres raices deben ser

reales e iguales a una tnica raiz real v, esta ecuacion debe ser idéntica a

3_ 3 2 2 3 _
(v, =0, )° =, = 3vpv, +3v,0, —v, =0

n cr

cr

2

no

Al comparar los coeficientes de v3, v
tres ecuaciones con tres incognitas

v,, y del término independiente de las dos ecuaciones, se tiene el sistema de

RT,
v, =b+—=
cr pcr
a
32 = —
cr pcr
ab
v3 = —
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que al despejar dan

v, =3b (7-6a)
a
Pa = 5mp3 (7-6b)
8a
P 7_
o~ O7hR (7-6¢)

Si se hace el cambio de las variables p, V' y T por las variables p* = p/pe,., T* =T /T, yv* = v, /v, =v/v, =
V/ V., (presién, temperatura y volumen reducidos), se tiene la ecuacién de van der Waals en la forma

* a * *
P Per T 02 o2 (Un, 0" =b) = RT,T

cr

Operando se tiene la ecuacion reducida de van der Waals
* 3 * *
PP+ —0 )3 —1)=8T (7-7)
v

En la ecuacion de van der Waals expresada de esta forma no aparecen las constantes a y b que dependen de la naturaleza
del gas. En otras palabras, en funcién de las variables reducidas, la ecuacién de estado de van der Waals es la misma
para todas las sustancias (ley de los estados correspondientes). En un diagrama p*v* todos los gases darfan el mismo
haz de isotermas reducidas, teniendo el punto critico las coordenadas p* = v* =T* = 1.

Asi, si dos cantidades equimoleculares de dos gases cualesquiera se encuentran a la misma presion reducida p* y
ocupan el mismo volumen reducido v*, deberan encontrarse a la misma temperatura reducida. Se dice que se encuen-
tran en estados correspondientes.

7.3. La ecuacion de estado del virial.

Al tratar gases reales de forma rigurosa, es necesario tomar en cuenta tanto las fuerzas intermoleculares como
las dimensiones finitas de las moléculas. Las fuerzas intermoleculares son de alcance bastante corto y disminuyen
rdpidamente con la distancia entre las moléculas. La presién de un gas ideal serd por tanto mds cercana a la del
gas ideal cuanto menor sea el nimero de moléculas por unidad de volumen, esto es, cuanto menor sea el cociente
n/V = 1/v,. Esto sugiere expresar la ecuacién de estado de un gas real en la forma

n n?A n*B n n*C »
\%4 V2 V3 V4

p:RT(——i— +
1 A B C 75)
ZRT<—+—2+—3+—2+"'>
v, v Un Un

n n

ecuacién conocida como ecuacion de estado del virial o desarrollo del virial. Los coeficientes A(T"), B(T"), C(T),
etc..., son caracteristicos de cada gas, siendo denominados coeficientes del virial. Los coeficientes del virial dependen
de la temperatura y de la intensidad de las fuerzas intermoleculares. Para obtenerlos experimentalmente es necesario
medir p a distintas temperaturas y volimenes. También es posible obtener de forma tedrica alguna correlacion entre
los coeficientes del virial y las fuerzas intermoleculares, a partir de modelos de la interaccién intermolecular.[6, 7]
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7.4. Procesos de expansion de Joule y de Joule-Kelvin.

7.4.1. El coeficiente de Joule para la expansion libre.
Variacion de temperatura en el proceso.

Ya vimos la expansion de Joule, que era una expansion libre (contra una presion exterior nula, y por tanto W = 0)
y adiabatica (y por tanto () = 0). Como consecuencia de esto debe cumplirse AU = 0 y por consiguiente la energia
interna permanece constante durante una expansioén de Joule. El sistema evoluciona en una superficie de energia interna
constante. Para el caso concreto de un gas ideal, esto significa que no hay cambio en la temperatura.

Esta expansion es un proceso irreversible, en el cual los estados intermedios no son estados de equilibrio, pero
donde si lo son los estados inicial y final del proceso. Aprovechando esto, aplicaremos nuestros conocimientos de
Termodinamica para calcular el cambio de temperatura que se produce como consecuencia de una expansion de Joule.

Al igual que puede expresarse U en funcion de las variables 7'y V' de forma univoca, es posible despejar 7' de
esa expresion. Asfi, tanto la temperatura inicial 7; como la temperatura final 7} estdn determinadas de forma univoca
por la pareja de variables U y V, en la forma T} (U;, V;) y T¢(U;, V;). Como consecuencia de esto, la diferencia de
temperaturas AT = T; — T} también estd determinada de forma univoca si se conocen los valores inicial y final de
energia interna y volumen. Esta variacion de temperatura depende asi inicamente de los valores de estas variables en
los estados inicial y final, y no de la forma concreta en que el sistema ha evolucionado.

Por este motivo, se considerard un proceso reversible entre los mismos estados inicial y final en vez del proceso
irreversible real. La variacion de temperatura AT asi obtenida deberd ser la misma que la que tiene lugar en el proceso
reversible real. Asi, para esta expansion libre, a U cte, al diferenciar T'(U, V) se tiene

oT oT or
dT = <W)Udv+ <%)VdU <W>Udv

al ser un proceso a energia interna constante (dU = 0). Integrando esta expresion se obtiene la variacién de temperatura

que tiene lugar en el proceso,
Py Vi 19T Vi
T :/ (—) av :/ puydV (7-9)
v, \V/y v

oT
Hy = (—) (7-10)
ov )y
Recordando la regla ciclica para las variables T', V'y U, se tiene
ou or VY _
or ), \oV/ , \oU /), -

_ (O 22— POU
t=\av ), \ov), \av),~ ¢, \av ),
alser C, = (0U/OT),,. Ahora bien, dU = T'dS — pdV"y por tanto,
ou oS
) =7 (Z22)
(aV)T (aV)T £

El cédlculo de la derivada parcial de la entropia respecto del volumen no parece una labor sencilla, pero es posible
expresarlo en funcién de otras variables més habituales si se recuerda la relacion de Maxwell

(@)= (@),

donde

es el coeficiente de Joule.

y, por tanto,
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Asi, queda la ecuacion de la energia en la forma

oUu 0

A A A—

ov ), or ),
y, al sustituir, el coeficiente de Joule resulta

1 dp
==, } a1

esto permite predecir, si se conoce la ecuacién de estado en sus variables p, V' y T, el cambio de temperatura que se
producird en una expansion de Joule.

Expansion de Joule en un gas ideal.

Veamos como primer ejemplo de célculo de la variacion de temperatura en una expansion de Joule el caso de un gas
ideal. Para este caso, con una ecuacion de estado pV' = nRT se tiene que

o) _nR
or), VvV

Op nRT
T2 —p_ — = = = 7-12
P (8T> v P 1% 0 Hy =0 ( )

Por tanto, al ser cero el coeficiente de Joule, la variacion de temperatura es nula para el caso de un gas ideal.

y por tanto se tiene

Expansion de Joule en un gas real.

Para el caso de un gas real se acostumbra utilizar una expansion del virial andloga a la ecuacion (7-8) de la forma

B, B
pvanT(1+—2+—23+...) (7-13)
Un ‘-

donde los B; son los coeficientes del virial, que dependen de la temperatura y que se hacen progresivamente menores
segun aumenta el orden de los términos. Cortando el desarrollo en el término B; y sustituyendo el desarrollo del virial
en la derivada parcial de la ecuacién (7-11) se tiene

0 R B RT (1 dB RT dB

op — (422 ) = (222 o P 422

or), n Un Uy \Up dT T w2 dT
quedando el coeficiente de Joule

1 RT? dB,y

——
Cny Un dT

Hy =~ (7-14)
Los coeficientes B; estdn tabulados para distintos gases y por tanto, la derivada de B> respecto de 1" es conocida.
Para el caso concreto del argén, se tiene dBs/dT = 0,25 cm?3/mol K, resultando un valor del coeficiente de Joule de
py = —2,5-107° K-mol/cm?

De este modo, si un mol de argén en condiciones normales de presién y temperatura duplica su volumen en una
expansion libre, la variacion de temperatura es (considerando p; cte en el rango considerado)

Vi
AT = / uidV >~ AV = —-0,6K
V.

i

una variacion muy pequefia. De hecho, ya se vio que el mismo Joule fue incapaz de observar este efecto en aire. Todos
los gases reales se enfrian como consecuencia de una expansion de Joule.
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Figura 7-5: Efecto Joule-Kelvin o proceso de estrangulacién. En él se hace pasar un gas a través de un pequefio agujero de forma que
las presiones antes del estrangulamiento p; y después del mismo p; se mantengan constantes durante el proceso. Como p; > py, el
proceso es un proceso irreversible.

Causa fisica del enfriamiento en la expansion de Joule.

La temperatura, como se ve en la teoria cinética de los gases, estd asociada con la energfa cinética promedio de las
moléculas del gas, en la forma (E}) = %sz T'. Al expandirse el gas, la energia potencial de interaccion intermolecular
crece. Como en la expansioén de Joule la energia total U permanece constante, al aumentar la energia potencial la
energia cinética, y por tanto la temperatura debe disminuir.

De acuerdo con el diagrama energia de interaccion-distancia intermolecular para distancias menores que 7 el razo-
namiento debiera ser el contrario. Sin embargo, 7y corresponde a la separacion de equilibrio en el cero absoluto (donde
E), = 0) y en esta situacion se tiene un sélido, no un gas.

A pesar de que en la expansion de Joule de un gas real se produce un enfriamiento, ésta no es un buen método para
bajar temperaturas, ya que no puede ser realizada de forma continua.

7.4.2. El coeficiente de Joule-Kelvin en el proceso de estrangulacion.
Expansion Joule-Kelvin a través de una estrangulacion.

Discutiremos ahora el efecto Joule-Kelvin, de gran utilidad en la licuefaccion de gases. En este efecto, que tiene
lugar en los denominados procesos de estrangulacion, se hace pasar gas a ritmo constante a través de un agujero
pequeflo (estrangulacién), de forma que la presion antes del agujero se mantiene en un valor constante p; y la presién
después del agujero se mantiene también en un valor constante p, distinto del inicial (fig. 7-5). Es evidente que la
presidn inicial es, en este proceso, siempre mayor que la presion final. Como hay un salto finito de la presidn antes y
después del estrangulacion el proceso es claramente irreversible. La irreversibilidad es también evidente al considerar
que, al invertir el sentido del proceso, es decir el sentido de flujo del gas, pasa a ser mayor la presion en el recinto
antes del estrangulacién y menor después, pero ahora estos recintos estdn intercambiados, por lo que el proceso no
se desarrolla, al invertir las condiciones, igual que lo hacia en el otro sentido. Todas las paredes de la cimara estan
aisladas térmicamente y por tanto el proceso es adiabdtico ademds de irreversible.

El trabajo realizado sobre el gas en el compartimento izquierdo de la figura 7-5 (en este caso se trabaja sobre el gas)
es

0
Wwebre — _ / pdV = p,V; (7-15)
V.

i
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Figura 7-6: Isoentélpicas en una expansion Joule-Kelvin o proceso de estrangulacion. Se producira calentamiento o enfriamiento en
el proceso dependiendo de los estados inicial y final.

Andlogamente, el trabajo realizado sobre el mismo gas por el piston derecho (ahora es el gas el que trabaja) es

Vi
Wsobre = — /0 pedV = —piV; (7-16)

donde estamos considerando un proceso muy lento (cuasiestatico) entre los estados inicial y final, en el cual la presién
estd bien definida en todo momento en los recintos a ambos lados del estrangulacién. A partir del primer principio se
tiene
Q=0=AU - W =U; — U, + p;V; — p,V; = (Ug + V) — (U, +p,V;) = H; — H;
es decir,
H, = H; (7-17)

el proceso de estrangulacién es un proceso isoentdlpico.

Condiciones de enfriamiento.

El diagrama mds conveniente para discutir las condiciones de enfriamiento en un proceso de estrangulacién es el
diagrama p — 1" (Figura 7-6). Partiendo de una misma situacién inicial (p,, 1;)) se puede hacer pasar el gas a un
estado final (p;, T}) mediante un proceso de estrangulacién en el cual se llega a un estado final de la misma entalpia
que el inicial. Igualmente, se podria hacer pasar el gas desde el mismo estado inicial a un estado final distinto (py,75)
mediante un proceso de estrangulacién en el cual la entalpia permanece constante como se acaba de ver. Partiendo
del mismo estado inicial, y repitiendo el experimento muchas veces, se obtendria el lugar geométrico de los puntos
que representan los posibles estados finales de equilibrio a los que se puede llegar desde el estado (p,, 7j)) en un
proceso de este tipo. Como todos estos estados tienen la misma entalpia la linea representada es una isoentalpica. Para
la isoentélpica representada en la figura 7-6, con los estados indicados, se observa que en el paso del estado inicial
(pg> 1) al estado (p;, T}) hay un aumento de temperatura, mientras que en el paso del mismo estado inicial al estado
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Figura 7-7: Curva de inversion en una expansion Joule-Kelvin. Los médximos de las distintas isoentdlpicas forman la curva de inversion.
las isoentdlpicas correspondientes a un gas ideal serian lineas horizontales en el diagrama.

Tabla 7-3: Temperaturas maximas de inversion para algunos gases.

Gas TV (K)
Argon 723
Nitrégeno 621
Hidrégeno 205
helio 51

final (p,, T5) se produce un enfriamiento. Vemos entonces que en el proceso de estrangulacion puede haber tanto
calentamiento como enfriamiento.

Si se repite el mismo proceso partiendo de distintos estados iniciales a distintas entalpias, se obtienen isoentalpicas
como las de la figura 7-7. Los médximos de estas isoentdlpicas caen en la curva de inversion, que separa las regiones
a partir de las cuales se produce calentamiento o enfriamiento, dependiendo del estado inicial. Para una temperatura
inicial y una diferencia de presién dadas, el enfriamiento méaximo tendrd lugar cuando el estado inicial se encuentra
sobre la curva de inversion. La temperatura correspondiente a cada punto en la curva de inversion es la temperatura
de inversion. Para que se produzca enfriamiento, la temperatura inicial debe escogerse de forma que sea inferior
a la temperatura mixima de inversion 7:2*, correspondiente a la interseccion de la curva de inversion y el eje de

mnv?

temperaturas. En la tabla 7-3 se dan las temperaturas maximas de inversion para distintos gases.

Variacion de temperatura. El coeficiente de Joule-Kelvin.

Para obtener la variacion de temperatura en una expansion de Joule-Kelvin procederemos de forma andloga a como
hicimos para obtener el coeficiente de Joule para la expansion libre en el apartado 7.4.1.

Como la entalpia es una funcién de estado su variacién en un proceso depende tinicamente de sus valores en los
estados inicial y final, y no del proceso concreto que ha tenido lugar, y su valor en un estado estd univocamente
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determinado conociendo el valor de las variables termodindmicas en este estado, H = H (p, T'). Podemos despejar la
temperatura en funcion de las variables presion y entalpia,

T=T({p,H)

lo que nos permite conocer la temperatura del sistema en un estado si conocemos su presion y su entalpia. La variacion
de temperatura que experimenta el sistema en un proceso dependera por tanto inicamente de sus estados inicial y final,
definidos por las variables presién y entalpia. Si, para un proceso infinitesimal desarrollamos en serie la expresion
anterior, se tiene que

oT aT oT
(), (5) =)

op ) o OH » op )y
ya que el segundo término se anula al ser la expansién de Joule-Kelvin un proceso a entalpia constante. Integrando
esta expresion se tiene

Pt oT
AT = / (—) dp (7-19)
p, \OD /)y

La derivada parcial (0T /9p) i es el coeficiente de Joule-Kelvin pu ;. Para obtener el cambio de temperatura que tiene
lugar en el proceso hay que realizar la integral (7—19) una vez se ha expresado el coeficiente de Joule-Kelvin en
términos de las variables p, V' y T'.

El problema que surge al observar la expresion del coeficiente de Joule-Kelvin

oT
ik = (8_])) - (7-20)

es que aparece una entalpia H en la expresion que no es inmediata de obtener a partir de la ecuacion de estado. Ahora

bien, si aplicamos la regla ciclica
O\ (0HN (op) _ 4
op )y \OT ), \O0H )1 r

_(ory __(omY (op ]
=)= ar), i), o2

Como (0H/0T), es la capacidad calorifica a presién constante C, el primer término de la derecha es precisamente
su inversa. Continuemos con el segundo término. Partiendo de la definicién de entalpia H = U + pV se obtiene, para
un proceso reversible infinitesimal, la ecuacion central de la termodindmica,

tenemos inmediatamente que

dH = TdS + Vdp (6-25)

La derivada parcial de la entalpia respecto de la presion a temperatura constante queda
O0H s
(—) =T (—) +V (7-22)
op ) op ) +

y si tenemos en cuenta la relacion de Maxwell
< S) ( >
op ) o oT 5

OH oV
(a—p)T‘V‘T(a—T>p

De esta forma, el coeficiente de Joule-Kelvin queda en la forma

1 ov
ik = C_p {T (8_T)p - V} (7-23)

se tiene
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que puede obtenerse si se conoce la ecuacion de estado y la capacidad calorifica a presion constante del gas, y que
puede tener tanto un valor positivo como un valor negativo. Integrando este coeficiente entre los estados inicial y final
se obtiene la variacién de temperatura para el proceso de estrangulacion, que puede ser positiva o negativa.

Para un gas ideal (0V/0T'), esnR/p, estoes, V/T'y por tanto, el coeficiente de Joule-Kelvin es cero, por lo que para
un gas ideal no hay variacién de temperatura en este proceso de estrangulacién. Para un gas real es necesario calcular
el coeficiente de Joule-Kelvin a partir de la ecuacién (7-23) con la ecuacién de estado escrita como un desarrollo del

virial.

El proceso de estrangulacion tiene una gran importancia, especialmente en la licuefaccion de gases.
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8.1. Introduccion

Hemos visto que el primer principio de la termodindmica permite definir la energia interna como la energia total
del sistema en la que se incluyen términos de energia cinética asi como diversos términos de energia potencial de
interaccidn (vibracional, rotacional, etc...) entre las distintas particulas. El segundo principio de la termodindmica nos
permitia llegar a una definicién de entropia y era posible combinar ambos principios para procesos reversibles en la

ecuacion central de la termodinamica,
TdS = dU + pdV (6-25)

Sin embargo, para ciertos procesos termodindmicos es mds conveniente introducir otras funciones de estado adiciona-
les, que son mas adecuadas a estos procesos y proporcionan una relacién mas directa con el experimento que la que se
obtendria solamente con el uso de la energia interna.

Estas funciones son la entalpia, la energia libre de Helmholtz y la funcién de Gibbs. Hay una quinta funcidn, el
potencial quimico p que es ttil cuando se trata con sistemas abiertos cuya masa es constante, y que no consideraremos
por el momento. Las definiciones de todos estos potenciales termodindmicos son las siguientes:

Energia interna U
Entalpia H=U+pV
Energia libre de Helmholtz F=U-TS
Funcién de Gibbs G=H-TS=U-TS+pV

8.2. La energia interna U.

Si escribimos U a partir de la ecuacion central de la termodindmica

dU = TdS — pdV.

107
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y recordamos que para una evolucién entre dos estados dados del sistema, al ser la variacién de energia interna obtenida
de esta expresion independiente del tipo de proceso, cualquier relaciéon que se obtenga de ahi también lo sera.

Si expresamos la energia interna U en funcién de las variables independientes S y V, y desarrollamos en serie la
funcién de dos variables U (S, V), se tiene,

oU oU
= _— B — _]
dU (as)vds+<a )de (8-1)

que, comparando con la ecuacidn central de la termodindmica nos da

oUu oU
=(z), * =), ¢

de donde podriamos obtener 7'y p una vez conocida U (S, V') en funcién de sus variables naturales S'y V.

Recordemos ahora la relacion ya conocida para la capacidad calorifica a volumen constante,
C, = 0Qy
v dr
Para un proceso a volumen constante, W = 0y, por tanto dU = 6(Q),, siendo la variacion de energia igual al calor

intercambiado. Si el proceso es ademds reversible, se tiene que dU = 6Q),, = T'dS para el proceso isocoro reversible.
Asi, se tiene

0Q oU . oS
C, = dIY = (8_T>v = (reversible) = T’ <8_T)V =C, (8-3)
Para un sistema aislado térmicamente, @) = 0 y por tanto, se cumple dU = §W, la disminucién de energia interna es
igual al trabajo realizado por el sistema. Si el proceso es ademds reversible, WP = —pdV = dU.

8.3. Laentalpia H.

Habiamos definido la entalpia como
H=U+pV

Si diferenciamos esta expresion se tiene
dH = dU + pdV + Vdp (8-4)

que da, teniendo en cuenta que el trabajo reversible es pdV y que el calor intercambiado es entonces dU + pdV que,
expresado para un proceso reversible es ademds @) = T'dS,

dH =TdS + Vdp (8-5)

Esta relacion obtenida para procesos reversibles nos permite obtener la variacion de entalpia para cualquier proceso
al ser la entalpia una funcién de estado. Si escribimos H en las variables S'y p, es decir H (S, p), y desarrollamos en

serie, se tiene,
oOH o0H
T = — = | — -
<6S>p = <ap>s (80

Ya vimos que en un proceso isobaro y reversible a presién constante, se cumplia que 6Q,, = dH, como se puede
comprobar en la ecuacion anterior al considerar dp = 0. Asi, para un proceso reversible se tiene, para la capacidad
calorifica a presion constante,

0Q OH . oS
C,= <d—Tp>p = <8_T>p = (reversible) = T' (8_T>p =C, 8-7)

Para un proceso irreversible a presion constante, el trabajo total hecho por el sistema (que puede ser un gas en un
cilindro que sufre una reaccién quimica),

AV AV
weebre = / —pdV = | —pydV = —pyAV
0 0
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donde V seria por ejemplo el volumen del gas producido en la reaccién quimica. La primera ley de la Termodindmica
nos da, para este caso,
AU = Q, — pyAV

donde AU es la variacién de energia interna del sistema completo y @, el calor generado en la reaccién. Como
H =U +pV y p = p, es constante, la variacién de entalpia es

AH = AU + p,AV

que, tras comparar ambas expresiones da,
AH =Q, (8-8)

donde el estudio se ha hecho para un proceso a presion constante, pero irreversible y, por tanto, no se ha utilizado la
expresion dH = 6(),, de antes. El dnico requisito exigido es que el sistema evolucione lentamente y que, por tanto, la
presién se mantenga constante en p,.

8.4. La energia libre de Helmholtz F'.

8.4.1. Definicion de F.

La energia libre de Helmholtz o funcién de Helmholtz es el potencial termodindmico apropiado para problemas en
los cuales las variables relevantes son la temperatura y el volumen. Su utilidad principal se encuentra en la mecdanica
estadistica y se define como

F=U-TS (8-9)

que, en forma diferencial queda como
dF =dU —TdS — SdT

Teniendo en cuenta que, para un proceso reversible 7'dS = 0Q) y que el primer principio de la termodindmica da
directamente dU — @ = W*°P™ = —pdV se tiene que, para un proceso reversible,

dF = —pdV — SdT (8-10)

Como la energia libre de Helmholtz es una funcién de estado, este resultado depende tinicamente de los estados inicial
y final y no del proceso concreto que estd teniendo lugar. Escribiendo F' en funcién de las variables Ty V' es decir,
como F(T, V) y desarrollando, se tiene

oF oF
dF = (W>Tdv+ <6_T>VdT

de donde, comparando ambas expresiones, se llega al resultado

oF oF
=-(5), » 5=(5), ¢

que permite obtener la entropia y la presion si se conoce la energia libre de Helmholtz en funcién de sus variables
canénicas F'(V, T).

8.4.2. La energia libre de Helmholtz y el trabajo maximo

En un sistema puramente mecanico en el cual no hay intercambios de calor es evidente que el trabajo realizado por
el sistema debe ir acompafiado de una disminucién de la energia interna del mismo. En un sistema termodindmico
general en el cual hay intercambios de energia tanto en forma de calor como en forma de trabajo mecdnico la situacién
es algo mds complicada.
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Foco Sistema

Pared diatérmica rigida

Figura 8-1: Proceso monotermo en el cual un sistema estd en contacto térmico permanente con un foco térmico a una temperatura 7
a través de una pared diatérmica y rigida.

Obtendremos ahora una relacion simple para el trabajo realizado por un sistema que se encuentra en contacto térmico
con el exterior a una temperatura constante 7, de forma que los estados inicial y final del sistema estén a la misma
temperatura 7};, aunque las temperaturas intermedias del sistema no sean 7}, o ni siquiera estén definidas si el proceso
es irreversible. A este tipo de procesos se les denomina procesos monotermos.

Consideremos un sistema en contacto térmico con un foco térmico a una temperatura 7j; como se muestra en la
figura 8—1. En este sistema puede intercambiarse calor entre el sistema y el foco térmico. Como éste es el tnico flujo
de calor existente, el conjunto formado por el sistema y el foco estd rodeado por una pared adiabatica. El sistema
puede realizar trabajo sobre el exterior, porque sus paredes no son necesariamente rigidas, bien trabajo de volumen
(mecdnico), bien trabajo eléctrico o de otro tipo. Si denominamos AS a la variacion de entropia del sistema y AS_
a la variacién de entropia del foco, el principio de mdxima entropia nos da que la entropia total debe ser

AS + ASg, >0

Si denominamos @ al calor intercambiado por el sistema, el foco intercambiard un calor —() y por tanto su variacion
de entropia serd —@Q /T, al permanecer constante la temperatura 7|, del foco durante el proceso. Podemos escribir
entonces el principio de maxima entropia como

AS —

SO
IV
S

o directamente como
Q < T,AS (8-12)

Recordemos ahora que el primer principio de la Termodinamica nos daba AU = @ + W*°P™ que se puede escribir

como
AU — Q _ Wsobre -0

Abhora bien, acabamos de ver que ) < T, AS, por lo que podemos escribir la expresion anterior como
AU — WP _ T AS <0

que, reagrupando términos queda
A(U = TyS) — Wsebre <

La energia libre de Helmholtz esta definida como F' = U — T'S'y es una funcién de estado al estar definida en funcién
de funciones de estado y variables termodindmicas. De esta forma, su variacion en el proceso monotermo que estamos
analizando es AF = AU — AT S = AU — AT,)S al ser iguales las temperaturas en los estados de equilibrio inicial
y final, por lo que se cumplird que AF < TW3°P™ o que

Wpor — 7wsobre < _AF (8—13)

Es decir, en un proceso en el cual las temperaturas inicial y final son las del entorno, el trabajo maximo que se puede
obtener del mismo (WP°") es igual o menor que la disminucién de la energia libre de Helmholtz F'. La igualdad
evidentemente corresponderia al caso de un proceso reversible.
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8.5. La funcion de Gibbs G.

8.5.1. Definicion de G.

La funcién de Gibbs tiene su aplicacién en procesos en los cuales las variables importantes son la presién y la
temperatura, y se define como
G=H-TS (8-14)

Por tanto, para un cambio infinitesimal, se tiene:
dG = dH — TdS — SdT

que, teniendo en cuenta que
dH =Vdp+TdS

da
dG = Vdp — SdT (8-15)

que, como le corresponde a una funcién de estado como es la funcién de Gibbs es independiente del proceso (Como
siempre el cdlculo se realizaria a través de un proceso reversible entre los mismos estados inicial y final que el proceso
real, que puede ser irreversible).

Es evidente que, en particular se cumple que, para un proceso reversible a 7'y p constantes la funcién de Gibbs G
no varfa.” Escribiendo la funcién de Gibbs en funcién de las variables presion y temperatura G(p, T') y desarrollando
en esas variables se tiene:

oG oG
dG =dG(p, T)=(—— | d — 8-16
(», T) <3P)T p+(aT>p (8-16)
que, al comparar los coeficientes con los de la ecuacién 8-15 da:
oG oG
V=|-— S=—-[—+ —
(5r), +s==(7), e

lo que permite obtener V' y S una vez se conoce G(p, T).

8.5.2. La funcién de Gibbs y la condicion de equilibrio en un proceso monotermo y monobaro.

Consideremos ahora un sistema termodindmico que se encuentra en contacto térmico con un foco térmico a una
temperatura 7;, y en contacto mecdnico a través de una pared mévil con un sistema cuya presion p, no varia (y que por
tanto, actia como un “foco mecdnico”). Una situacién de este tipo ocurre en los cambios de estado de una sustancia o
en reacciones quimicas a la presion y temperatura de la atmdsfera.

En estas condiciones, en cualquier proceso del sistema entre dos estados de equilibrio inicial y final que las cumplan,
las temperaturas inicial y final serdn las mismas (proceso monotermo), asi como las presiones inicial y final (proceso
monobaro). Esto no significa que esto ocurra en las etapas intermedias del proceso, que en general serd irreversible.
Por ejemplo, en una reaccién quimica abierta a la atmdsfera, la presion y la temperatura en las etapas intermedias
no seran iguales a las que hay en los estados inicial y final. De hecho los estados intermedios no serdn estados de
equilibrio y éstas no estardn ni definidas en el conjunto del sistema.

Para un proceso general, la entropia del universo debe aumentar (o permanecer invariable si el proceso es reversible),

As> G L g_rAg<0
TO

donde AS es la entropia del sistema. Si utilizamos el primer principio de la Termodindmica,

AU = Q + Wsobre (4_22)

TEsto es lo que ocurre en las transiciones de fase.
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y recordamos que para un proceso contra una presioén exterior constante (véase la seccion 4.1.7) el trabajo realizado
sobre el sistema es W°b™® = —p AV se tiene, para este sistema pV 7T,

Q — ToAS = AU — W™ — T AS = AU + p,AV — T,AS < 0.
Agrupando términos, se obtiene
AU + poAV — ToAS =AU +pV —TS) <0

para este proceso concreto con T, = Ty = T, y p; = p; = p,. La expresion entre paréntesis es la funcién de Gibbs y
por tanto, para este proceso debe cumplirse

AG <0 (8-18)
Como la funcién de Gibbs es una funcion de estado esta condicién debe satisfacerse para cualquier proceso entre dos
estados inicial y final a la misma temperatura y presién. En cualquiera de estos procesos, la funcién de Gibbs debe
disminuir o permanecer constante si el proceso es reversible.

Si consideramos un proceso infinitesimal de este tipo en torno al equilibrio, éste serd cuasiestitico y reversible.
Considerando la relacién anterior, se tiene que para este proceso en torno al equilibrio,

dG =0, (8-19)
en el equilibrio la funcién de Gibbs se encuentra en un minimo.

Asi, la condicion de equilibrio termodindmico en un sistema en contacto simultdneo con un foco térmico a 7j, y con
un foco mecdnico a p, es que éste se encuentre en un estado para el que la funcién de Gibbs tenga un minimo.

La condicién anterior nos da mas informacién sobre la posibilidad de una reaccién quimica en estas condiciones.
Para que esto ocurra debe cumplirse AG < 0 (a veces se le denomina condicién de espontaneidad). En estas condi-
ciones concretas de 1; = Ty = T, y p; = p; = p,), hunca ocurrird un proceso en el que AG > 0.

8.5.3. La funcion de Gibbs y el trabajo 1til maximo.

Hemos visto ya que en un proceso en el cual las temperaturas final e inicial son las de los alrededores y donde el calor
se transfiere inicamente entre el sistema y su entorno, el maximo trabajo que se puede obtener del sistema es igual a la
disminucién de F'. Consideremos ahora el sistema siguiente, un gas que se encuentre en un cilindro y que se expande
o comprime con un cambio de volumen AV realizando un trabajo externo WP°", por ejemplo levantando un peso. Al
realizar este trabajo el sistema realiza también un trabajo initil W) = p, AV contra la atmdsfera que se encuentra a
una presion p, y una temperatura 7;. Otro ejemplo de produccién de trabajo indtil serfa una célula electrolitica en la
que se produce un trabajo ttil 72 R y un trabajo inttil realizado por los gases producidos que expanden el sistema.

Veamos ahora una forma elegante de eliminar este trabajo indtil de nuestras expresiones para el trabajo realizado por
un sistema al cual se le permite expandirse entre dos estados que se encuentran a la misma presién p, y temperatura
T,. Para que esto sea posible, es evidente que es necesario un grado adicional de libertad, como por ejemplo el dado
por una reaccién quimica o por una transicion de fase. En caso contrario, el hecho de que la presién y la tempera-
tura permanezcan constantes e iguales a p, y T, respectivamente implicaria que el volumen también permaneceria
constante.

Para un proceso reversible, se ha visto anteriormente que WP°" = —J¥/s°Pr¢ — _ A Asf, si el proceso tiene lugar
a una presion constante p), el trabajo util serd
PO _Jysobre — P _ p AV — —AF — p AV = —A(F +pV) = —A(F +pV) = —AG  (8-20)
para unos estados inicial y final a una presion p,, y a una temperatura p,. Para un proceso general, €l trabajo realizado
serd menor y ademds debe cumplirse que WP°" = —T//%°Pr® < _AF, por lo que en general se debe satisfacer
Wi = - W™ < —AG =G, - G, (8-21)

Asi, la disminucién de la funcién de Gibbs da el valor maximo del trabajo ttil que se puede obtener en un proceso
cuyos estados inicial y final se encuentran a un presién p, y a una temperatura 7, (aunque sus valores en los estados
intermedios sean distintos o incluso no estén definidos).
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Gas

p, T

Figura 8-2: Ejemplos de trabajo initil. Un piston que levanta un peso realiza un trabajo indtil contra la atmésfera ademas del trabajo
util que realiza levantando el peso. En una célula electrolitica, ademds del trabajo itil realizado por la célula, los gases producidos
realizan un trabajo indtil contra la atmésfera.

Tabla 8-1: Resumen de los distintos potenciales termodinamicos, con su forma diferencial y las variables canénicas de cada uno de

ellos.
Potencial Forma Variables
termodinamico diferencial naturales
Energia interna U dU =TdS — pdV S,V
Entalpia H=U+pV dH=TdS+ Vdp S,p
Funcién de Helmholtz F =U — TS dF = —SdT — pdV TV
Funcién de Gibbs G=H-TS dG=-5dT+ Vdp T, p

8.6. Las relaciones de Maxwell.

Los potenciales termodindmicos que hemos tratado son todos funciones de estado, es decir su valor depende tnica-
mente del estado en que se encuentra el sistema. Matematicamente esto se expresa diciendo que son diferenciales
exactas. Si una variacién infinitesimal de una funcién f de dos variables f(x,y) se expresa de la forma

df = Xdx + Ydy

la condicién matematica que debe cumplir para ser una diferencial exacta es

0X oYy
(3).~ (%), i

Recordemos ahora las expresiones obtenidas para los distintos potenciales termodindmicos en funcién de sus variables
candnicas, resumidas en la tabla 8—1. Si retomamos la expresion que aparece en la tabla para la energia interna (ec. 8—1)
y recordamos que U es una funcién de estado y, por tanto dU es una diferencial exacta que debe cumplir la ecuacién

(8-22), se obtiene directamente
oT dp
=) = (= -2
<6V>s <65>v (829

De forma andloga si tomamos la expresion para la energia interna (ec. 8—4) y la relacién que deben cumplir las
diferenciales exactas se tiene la segunda relacién de Maxwell,

T oV
()= (55), o

Repitiendo el proceso para la energia libre de Helmholtz (ec. 8—10) se obtiene la tercera relacién de Maxwell

dp — 8_5
(or)= (o), @

que es la primera relacién de Maxwell.
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(7). == 65); ().~ (5s),

S ~ S -
Vv P V P

T T

S - S -
v P 14 P

T T

(@), =), (or)o= (),

Figura 8-3: Una sencilla regla mnemotécnica para recordar las relaciones de Maxwell. Cada una de las Z de la figura nos da una de
las relaciones de Maxwell.

y mediante el mismo procedimiento se obtiene, a partir de la relacién para la funcién de Gibbs (ec. 8—15) la cuarta
relacién de Maxwell

ov 08

oT » op )

Estas relaciones de Maxwell se usan con gran frecuencia en Termodindmica y, aunque son sencillas de obtener, no
lo son tanto de recordar, por lo que no estd de mds alguna sencilla regla mnemotécnica que acuda en nuestra ayuda
en estos momentos. Si observamos el cuadrado que se presenta en la figura 8-3 y trazamos las distintas zetas que se
muestran en la figura se obtienen las distintas relaciones de Maxwell, teniendo en cuenta que siempre que aparecen en
la misma derivada parcial la entropfa y la presién aparece un signo negativo en la misma.

Para recordar el orden en que se escriben las distintas esquinas del cuadrado no estd de mds utilizar alguna frase
facil de recordar, como “Signo menos para todo valor"" o cualquier otra frase al gusto de cada cual.

8.6.1. Un ejemplo de su uso.

Consideremos un bloque de metal que se comprime de forma reversible e isoterma, a una temperatura 7', desde una
presién inicial p; a una presion final p;. Es obvio que en este proceso se producira un intercambio de calor que vamos
a calcular a continuacién.

Conocemos que, para un proceso reversible infinitesimal, el calor intercambiado viene dado por

5Qrev =1TdS

TEn el libro de C.J. Finn[3] se proponia fundar la “Society for the prevention of teaching vectors”
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por lo que el problema serd expresar d.S en términos de variables conocidas, con lo que tendremos resuelto el problema.
Si expresamos la entropia en funcion de las variables p y T, dS vendra dado por

a5 as
5 () e )

Como el proceso que estamos considerando es isotermo, el segundo término es cero, quedando,

oS
dS=—=—) d
<8P>T v

Si utilizamos la cuarta relacion de Maxwell, que obtuvimos a partir de las expresiones para la funcién de Gibbs,
(5.~ (or)
Op ) 1 or ),

a8 oV
- [ Z= = _ (= = — d 8-27
“ (ap)po (aT),,dp Yoy =20

por lo que el calor intercambiado en un proceso elemental en estas condiciones es

se tiene que la variacion de entropia dS es

6Quey = —TVa, dp (8-28)

y el calor total intercambiado es

Pt b
Q= —/ TVa, dp~-TVa, / dp~ —TVa,(ps —p;) (8-29)
P P

i i

Para obtener esta tltima expresion hemos asumido que el cambio de volumen que se produce en este proceso es muy
pequefio frente al volumen total del bloque metélico y que el coeficiente de dilatacion o, se mantiene constante en el
intervalo de presiones considerado.
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Transiciones de fase.
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9.1. Introduccion.

9.1.1. [Estados de la materia y fases.

Hemos comentado brevemente el capitulo dedicado a los gases reales que una sustancia puede cambiar sus caracte-
risticas fisicas y pasar de liquido a gas cuando las condiciones externas cambian.

Esto ocurre también en otras circunstancias. Por ejemplo, al aumentar la temperatura de un bloque de hielo éste se
funde se convierte en agua. Al aumentar mas la temperatura llega un momento en que el agua liquida se evaporay se
convierte en vapor de agua. Hielo, agua liquida y vapor de agua son tres estados’ en los que puede encontrarse una
misma sustancia, el agua, y se les denomina estados de agregacion o simplemente estados de la materia.

Como se ha visto en la seccién 7.1, dedicada a las isotermas de Andrews en los gases reales, el sistema, aparte de
encontrarse en uno u otro estado de agregacion, también puede encontrarse en una situacion en la que dos estados
de una misma sustancia coexisten en equilibrio mutuo. Esto es lo que ocurre cuando se tiene agua liquida y hielo en
un recinto adiabatico a 0°C y 1 atm con una masa constante de hielo. De hecho es incluso posible la coexistencia, en
determinadas condiciones particulares de presion y temperatura, de los estados de la materia sélido, liquido y gas en
equilibrio entre si. Se tiene entonces el denominado punto triple. Cada uno de los procesos en los que una sustancia
cambia de estado recibe un nombre especifico, aunque a veces se utilizan otras denominaciones.

Una definicién inicial de fase la identificaria con uno de esos tres estados de la materia y de hecho es el concepto que
mds nos interesard en este tema por lo que a menudo utilizaremos la palabra fase con ese significado. Sin embargo,
en realidad ésta no es una definicion completa de fase. Por ejemplo, dentro del estado sélido es posible tener distintos
subestados con propiedades fisicas distintas (p.ej., distinta simetria cristalina). Una definicién de fase mas estricta
serfa:

Una fase consiste en una region homogénea de la sustancia de limites definidos,

THay un cuarto estado de la materia, el plasma, que no consideraremos.

117
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Vapor

Fusion
Sélido

Solidificacion

Figura 9-1: Nombres mds habituales de los cambios de estado de la materia entre los distintos estados de agregacion.

como por ejemplo el agua liquida del ejemplo anterior. Una mezcla homogénea de varios gases no seria mas que una
Unica fase, lo mismo que una mezcla homogénea de dos liquidos miscibles entre si. Se produce un cambio de fase
cuando una masa de una sustancia pasa de un estado fisico a otro, bajo la influencia de una variacién de las condiciones
externas.

9.1.2. La condicion de equilibrio entre dos fases.

Consideremos un sistema de masa total m constante, que estd formado por un tinico componente, presente en dos
fases que coexisten en equilibrio. Si la masa de la parte del sistema que se encuentra en la fase 1 es m; y la del que se
encuentra en la fase 2 es m,, se cumplird m = m; + m,. Denominando g, y g, a las funciones de Gibbs especificas
en las fases 1y 2, el valor de la funcién de Gibbs para el sistema completo en este estado serd

G =myg; + mags.

En las condiciones de p y 7" invariables que se tienen en una transicién de fase, la condicién de equilibrio (véase la
seccion 8.5.2) serd dG = 0 para el sistema completo y dg; = 0y dg, = 0 para cada uno de los subsistemas 1y 2 que
también se encontraran en equilibrio. Por tanto, se cumplira

dG = 0=dm,g; + dmyg,.
Como la masa total del sistema permanece constante, se cumplird dm = dm, + dm, = 0, quedando

91 = 9a- 9-1)
La condicién de equilibrio para la existencia de las dos fases es que sus funciones de Gibbs especificas sean iguales.

Asi, si una parte del sistema pasa de la fase 1 a la fase 2 en las condiciones de p y 1" dadas, la funcién de Gibbs total
no se altera,
G =myg; + mygy =myg; + (M = my)gy = mg, =mg, =my,

su valor se mantiene constante segiin cambian las proporciones relativas de las fases 1 y 2 en tanto ambas coexistan a
las p y T dadas.

9.1.3. Superficies pV'T' de una sustancia pura.

Consideremos ahora el comportamiento de un sistema termodindmico descrito por las variables pV'T'. Si éste es
un sistema termodindmicamente simple no necesitaremos mds de dos de estas variables para describir un estado de
equilibrio de este sistema, ya que p, V' y 7' estdn relacionadas por la ecuacion de estado en los estados de equilibrio.
Representando p,V,T" en un sistema de ejes ortogonales se tiene la superficie pV' T'. Una superficie pV'T tipica es la de
la figura 9-2.
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Figura 9-2: Superficie pV'T" de una sustancia pura tipica para la que el volumen de la fase sélida es menor que el volumen de la fase
liquida. En particular, éste no es el comportamiento del agua.

Presién p
Presion p

i I

Volumen V Temperatura 7'

Figura 9-3: Detalle de algunos procesos vistos en paralelo en los diagramas pV'y pT'.
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En el capitulo 7 dedicado a los gases reales ya hemos hablado del comportamiento vapor-liquido y gas. Conside-
remos el proceso abc a temperatura constante que se muestra en la figura 9-3. Ya vimos que al aumentar la presién
de forma isoterma, el vapor que tenfamos en a comienza a convertirse en liquido al llegar a b y se ha convertido
completamente en liquido al llegar a c.

(Qué ocurre si el proceso isotermo continda? Si a partir de ¢ seguimos aumentando la presion, el liquido se comprime
en el tramo cd con una pendiente mucho mayor que la del gas en el tramo ab. En d se produce un nuevo cambio de
estado, ahora s6lido-liquido, coexistiendo ambos estados hasta e donde toda la sustancia ha pasado al estado sélido. A
partir de e, al continuar el aumento de presién a 7' constante el ahora sélido se comprime también con una pendiente
alta.

Si este proceso de compresion isotermo se hace a baja temperatura (a una temperatura menor que la temperatura del
punto triple de la sustancia) se pasaria del estado gaseoso al estado s6lido en un proceso ghi sin pasar por el estado
liquido. Partiendo de vapor en el estado g, al llegar a 4 comienza a aparecer fase sélida directamente. En el intervalo
hi coexistirian las dos fases s6lido y vapor y al llegar al estado i todo el vapor se habria convertido directamente en
s6lido, que es lo que queda si continda la compresion.

9.1.4. El fluido supercritico.

Como hemos visto en el capitulo 7 dedicado a los gases reales, un fluido
tiene unas caracteristicas especiales en las cercanias del punto critico con
cambios importantes en su médulo de compresibilidad. Cuando la presién
y la temperatura del fluido son superiores a las del punto critico (y no
se entra en zona de fase sélida), éste se encuentra en una situacién muy
especial a la que se denomina fluido supercritico, en la que éste es homo- S L
géneo sin fases liquida y vapor separadas, pero es imposible distinguir si
la sustancia estd en fase liquida o en fase vapor. T,

Presion p

FSC

Per

Un fluido supercritico no se encuentra en una fase definida (no es ni
liquido ni gas) y tiene propiedades macroscopicas entre las del liquido y \
las del gas, algunas mds préximas a los liquidos y otras a los gases, lo
que les proporciona unas caracteristicas muy especiales. Por ejemplo, el
fluido supercritico tiene una alta densidad més propia de un liquido, pero Temperatura T
por otra tiene baja viscosidad y una difusividad entre la del liquidoy ladel ) »

Su alta densidad facilita 1 lubilidad d . 1 fluid Figura 9-4: En la regién sombreada la presién y la
gas. »u a_ ta densi a_ a.Cl lta. a SOlUDLIEd ) € (?tr_as sustaps:las ene ) l.ll 0 temperatura del fluido son superiores a su valor en
supercritico y su baja viscosidad y mayor difusividad facilita la movilidad el punto critico. En estas condiciones el fluido se
del mismo y su penetracién en matrices porosas. Ademads, las propiedades hace supercritico (FSC).
del fluido supercritico pueden ajustarse en cierta medida cambiando su
presién y temperatura.

Los fluidos supercriticos tienden a ocupar todo el volumen del recipiente que los contiene. Ademds, al no haber
superficie liquido-gas dentro de un fluido supercritico, en éste no aparece tensién superficial. En cuanto a sus propie-
dades térmicas asociadas al intercambio de calor, éstas son mds préximas a las de los liquidos

Una de las caracteristicas mas interesantes del fluido supercritico es la alta solubilidad de muchas sustancias en el
mismo. Esto se utiliza en procesos industriales de extraccidn de sustancias, dada la gran ventaja que supone utilizar
sustancias no toxicas (el CO, y el agua H,O son los fluidos mas utilizados en condiciones supercriticas) como disol-
vente alternativo. Por ejemplo, el CO, supercritico se utiliza industrialmente para extraer la cafeina de los granos de
café o en el proceso de extraccion de esencias de plantas,tanto para uso medicinal como para la industria del perfume.
Los fluidos supercriticos también se pueden utilizar en procesos de limpieza en seco o de tefiido.

El inconveniente del trabajo con fluidos supercriticos es que, debido a las altas presiones de trabajo, las instalaciones
en las que se utilizan son complejas y requieren una elevada seguridad, y por tanto una elevada inversién. Por este
motivo su uso industrial estd todavia limitado a ciertas dreas en las que la inversion se rentabiliza mejor.
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9.2. Transiciones de fase de primer orden.

Estudiaremos ahora un tipo concreto de transiciones de fase, las transiciones de fase de primer orden. Estas son las
que se producen con discontinuidad en el volumen y en la entropia entre las dos fases.

Si recordamos la expresion para la variacion infinitesimal de la funcién de Gibbs en funcién de presion y tempera-

tura,
dG = Vdp — SdT (8-15)

y las expresiones para el volumen y la entropia obtenidas a partir de la misma,

oG oG
(), 5 ()

se observa que en una transicion de fase de primer orden las derivadas parciales de la funcién de Gibbs frente a presion
y temperatura (que son precisamente V' y —S) presentan una discontinuidad en la transicion.
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Figura 9-5: Comportamiento cualitativo del potencial de Gibbs y de sus derivadas en una transicion de fase de primer orden. La
pendiente del potencial de Gibbs en funcion de temperatura y presion cambia en la transiciéon dando lugar a discontinuidades en la
entropia y en el volumen.

Si en el proceso de transicién de fase una fracciéon molar x de los n moles de una sustancia ha cambiado de la
fase inicial 1 a la fase final 2, podemos escribir los valores de entropia S’y volumen V' del conjunto en funcién de la
entropia y volumen molares de cada fase por separado (que deben ser distintas al tratarse de una transicion de fase de
primer orden), en las condiciones de p y T" en las que se produce la transicion,

S=n(l-2a)s, +nzs,
V =n(l-2)v, +nav,
que cambian de forma lineal con x durante la transicion de fase.

Como la transicién de fase se produce a presién y temperatura constantes y en ésta hay un cambio de volumen
se cumple que durante la misma (es decir, cuando las dos fases coexisten), los coeficientes de compresibilidad a T'
constante y piezotérmico a p constantes se hacen infinitos

H*—i a—v = 00 /8—1 @ = 00
 V\op /), -~ p\OT /),
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9.2.1. Intercambio de calor en una transicion de fase de primer orden.

El paso de una sustancia de una fase a otra en una transicion de fase de primer orden estd siempre relacionado con
un desprendimiento o absorcién de una cierta cantidad de calor, denominada calor de transformacion. En el paso de
liquido a gas se habla de calor de vaporizacion, en el caso de sélido a liquido se habla de calor de fusion y en el de
s6lido a gas de calor de sublimacion. También se le denomina calor latente, aunque en este caso es necesario observar
las unidades para saber si este calor se refiere a la totalidad de la materia, a un mol o a la unidad de masa.

Como la transicién de fase a una temperatura dada tiene lugar a presion constante, el calor de transformacién o calor
latente L5 intercambiado al pasar de la fase 1 a la 2 sera igual a la diferencia de entalpias H; y H» de la sustancia en
esas fases.

Lo =Hs— H (9-2)

Si en una transicion de fase se absorbe calor en la transicion inversa se desprenderd calor, es decir Loy = —Lj2. En
general, la transicién de fase en el calentamiento va acompafada de absorcién de calor, de acuerdo con el principio de
Le Chatelier-Braun,

Si cambian las condiciones externas de un sistema quimico originalmente en equilibrio, éste evolu-
ciona de forma que el cambio en las condiciones externas sea parcialmente contrarrestado.

En el caso particular de las transiciones de fase, esto implica que en la transicion de fase el sistema evoluciona
oponiéndose al cambio de las condiciones externas e intentando minimizar su efecto. Asi el calentamiento excita
los procesos que requieren absorcion de calor (ralentizando el aumento de temperatura durante dicha absorcién de
calor) de forma que parece como si hubiera una contraposicion a la accion exterior.

En funcion de la entropia, el calor de transformacién sera
L12 == T(S;Ot — S}Ot) (9_3)

donde T es la temperatura a la que se produce la transicion de fase y St es la entropia del sistema completo en los
estados 1 y 2 del proceso de transicion de fase. Aqui se ve claramente que en una transicion de fase de primer orden
un cambio finito de la entropia debe estar asociado a un calor de transformacién y que siempre que el estado final sea
de mayor entropia el sistema debe absorber calor en la transicién de fase.

I I I
A

c (Tfaso) =0

c(T)

—

Calor especifico ¢ (u.a.)

Tf‘aso

Temperatura 1" (u.a.)

Figura 9-6: Comportamiento cualitativo del calor especifico frente a la temperatura en una transicion de fase de primer orden. Durante
la transicién de fase a la temperatura de transicién 7%, _ su valor se hace infinito.

Como la transicién de fase tiene lugar a 7"y p constantes y en la misma se produce un intercambio de calor, la
capacidad calorifica del sistema se hace infinita mientras coexistan las dos fases en la transicion,

_ (99N _p(95Y _
- () T3] -
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y s6lo mientras coexistan. Esto no debe extrafiar, cuando se hablé del concepto de foco térmico en la seccioén 4.3.5 se
puso como ejemplo de foco térmico un sistema en el que los estados sélido y liquido del agua coexisten y al mismo
tiempo se comentd que en rigor, un foco térmico seria un sistema de capacidad calorifica infinita.

9.2.2. Forma de la curva de equilibrio.

Consideremos ahora un sistema compuesto de liquido y vapor que se encuentran en equilibrio y supongamos que
se comprime de forma que la presion del sistema aumenta. La respuesta del sistema serd estimular los procesos que
disminuyen el volumen de la sustancia, de forma que el efecto de la compresion quede debilitado. Para ello se efectuara
condensacién del vapor, ya que en este proceso de paso de vapor a liquido se produce siempre una disminucion de
volumen.

p liaui
liquido p iquido

compresion compresion

vapor vapor

T T

Figura 9-7: Posibles formas de la curva de equilibrio liquido-vapor. la fase vapor es siempre una fase de mayor temperatura que las
fases sélida o liquida para una presién dada. Asimismo, las fases solida o liquida son fases de mayor presion que la fase vapor para una
temperatura dada.

p S p L
S L S L
L S
T T
(a) (b)

Figura 9-8: Posibles formas de la curva de equilibrio sélido liquido. Si la fase sélida es una fase de mayor presion que la fase liquida
a una temperatura dada se tiene el comportamiento dado por (a). Si por el contrario, como ocurre en el agua, la fase liquida es una fase
de mayor presion que la fase sélida a una temperatura dada, como ocurre por ejemplo en el agua, se tiene el comportamiento dado por
(b). En ambos casos, la fase liquida es una fase de mayor temperatura que la fase sélida a una presion dada.

De este modo al producirse un aumento de la presion se produce un desplazamiento en el diagrama de la figura 9-7
hacia la regién de fase liquida. Como para una presion dada el liquido es siempre una fase de mds baja temperatura
que el vapor, la curva de equilibrio liquido-vapor debe ser como la que se muestra en la parte (a) de la figura y no
como la de la parte (b), ya que la temperatura de transicién debe aumentar al aumentar la presion.

Este comportamiento tendrd lugar cuando la transicion a la fase de alta temperatura vaya acompafnada de aumento
de volumen, como hemos visto que ocurre en las transiciones liquido-gas, y como ocurre en las transiciones de fase
s6lido-gas. Asimismo es el comportamiento habitual en la mayor parte de las transiciones de fase s6lido-liquido.

Sin embargo, en ciertas sustancias, el proceso de fusién va acompafiado de una disminucién de volumen (como
ocurre en el caso del agua y el hielo). En estos casos, el punto de fusién desciende al aumentar la presion y la curva de
fusidn tiene una pendiente negativa.
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Figura 9-9: Consideremos un ciclo como el de la figura.

9.2.3. La ecuacion de Clapeyron.

Todos estos resultados cualitativos se reflejan de forma cuantitativa en una expresion que relaciona la pendiente de
la curva de transicion (curva de equilibrio de fases) con el calor latente y con la variacién de volumen en la transicion.
Esta expresion es la ecuacion de Clapeyron-Clausius.

Para obtener esta ecuacién consideremos el ciclo infinitesimal de la figura 9-9 realizado por una cierta cantidad de
sustancia. Las partes isotermas de un ciclo de Carnot entre dichos dos focos térmicos serfan por una parte la transicién
de esta sustancia de la fase 2 a la fase 1, que tiene lugar a una presion p (ab) y por otra la transicién inversa de la fase
1 a la fase 2, que tiene lugar a una presién p + dp (cd). Aunque para que el ciclo fuera realmente un ciclo de Carnot
los lados bc y da debieran corresponder a adiabaticas, en el limite infinitesimal la diferencia entre el trabajo obtenido
en el ciclo real de la figura 9-9 y el que se habria obtenido en un ciclo ideal de Carnot es despreciable, siendo este
trabajo (V2 — V1)dp.

Por otra parte, este trabajo debe ser igual al producto del calor tomado del foco caliente (en la isoterma cd) por el
rendimiento del ciclo de Carnot, 7, = dT'/T, donde dT es la diferencia de temperaturas entre las dos isotermas. El
calor invertido L5 (tomado del foco caliente, o Loy si es el cedido al foco frio) es el calor latente de la transicion. De
esta forma, igualando se obtiene

drl
|W| = chal = (VQ = Vl) dp =~ Ne = L12T
que habitualmente se escribe como
dp Lo

dr ~ T(Va— Vi) O

y se conoce como ecuacion de Clausius-Clapeyron . Hay que resaltar que en esta ecuaciéon L y V' deben estar siempre
referidos a la misma cantidad de materia.

Como se ve en la ecuacién (9-4) la pendiente de la linea de coexistencia en un diagrama pT', dp/dT es inversamente
proporcional a la diferencia de voldmenes (V2 — V1 ). Como por ejemplo, en la evaporacion la diferencia de voldmenes
es grande y en la fusién pequefia, se tiene que las curvas de fusién deberdn tener una pendiente mucho mayor que las
curvas de vaporizacion. Para hacernos una idea de los 6rdenes de magnitud de las pendientes en cada caso considere-
mos el ejemplo del agua; para disminuir en un grado el punto de ebullicion del agua basta con disminuir la presién en
27 mm de mercurio, mientras que para disminuir en un grado el punto de fusion del hielo es necesario un aumento de
presion de 130 atm.
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Figura 9-10: Transicion de fase que tiene lugar el la cuchilla de un patin sobre hielo. Como todo el peso se reparte en una pequefia
superficie se tiene un gran aumento de presion que da lugar a una transicion de fase de fusion.

Como en la transicion inversa la diferencia de volimenes es la contraria, estd claro que el calor latente debera
también ser el contrario, como se ha dicho anteriormente.

Hay que destacar una cosa mds; dependiendo de si la transicion de fase se hace con aumento o disminucién de
volumen, la pendiente de la curva de fusidn serd positiva o negativa. Consideremos por ejemplo el caso del agua. A
0°C los volimenes especificos del hielo y del agua son de 1,08cm?®/g y de 1 cm?®/g respectivamente. Como el calor
latente de fusién del hielo en agua es de 335 J/grado, se tiene una pendiente

dp fusién
<d_T) = —134atm/K 9-5)

agua
que es una pendiente negativa, al contrario de lo que ocurre con mas frecuencia.

Una consecuencia curiosa de este signo de la pendiente de la curva de fusién del agua es que podemos patinar sobre
hielo. En efecto, la base de los patines tiene el aspecto de la figura 9—10, de forma que la cuchilla ejerce una enorme
presion sobre el hielo (=~ 100 atm.) Si el hielo sin presion estd en a y por lo tanto en una situacion en la que no hay
agua, al ser comprimido pasa al estado b del diagrama. Ahora bien, en b se tiene agua liquida, por lo que lo que se
estd produciendo es fusion del hielo, la cuchilla se clava un poco mds, el peso queda un poco més repartido y por tanto
la presion en el hielo disminuye desde la correspondiente a b hasta una presion b en la linea de coexistencia sdlido-
liquido, actuando de esta forma el agua como lubricante. Si la temperatura inicial fuera muy baja no seria posible
patinar sobre hielo, ya que no se alcanzaria la presion a la que se produce la fusién para esa temperatura tan baja.

Por el contrario, el esqui no es un efecto de presion. Aparte de las ceras especiales que se dan a los esquies, la nieve
se funde por rozamiento dando el agua que hace de lubricante.

El hecho de que la curva de fusién tenga pendiente negativa como en el agua es un comportamiento extremadamente
inusual sélo compartido con unas pocas sustancias como el galio y el bismuto.

9.2.4. La ecuacion de la curva de vaporizacion.

Denominamos vapor saturado al vapor que se encuentra en equilibrio con su liquido y tensién de vapor saturante a
la presién parcial del vapor saturado.
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Se puede considerar la curva de equilibrio liquido-vapor como la curva de dependencia de esta tensién con la
temperatura. La presion del vapor saturado siempre aumenta con la temperatura, ya que el volumen del sistema siempre
aumenta al producirse la evaporacion de forma en general muy considerable (a 1600°C el volumen del vapor de agua
es 1600 veces mayor que el del agua).

A temperaturas suficientemente altas la densidad del vapor saturado desciende tanto que adquiere las propiedades
del gas perfecto, lo que permite obtener una expresion sencilla para la presion de vapor saturante en funcién de 7. Si
tenemos en cuenta que Vg > V] y expresamos V;; en funcién de p y T' a través de la ecuacién de estado de los gases
perfectos, se tiene

dp L \% ~ L Voo pL v

dT ~ T(V, - Vi) TV, nRIT?

Reagrupando variables se tiene

dp L, dT’
p  nRT?
que, al integrar, da
p(T) =C. €t/ (9-6)

donde C' es una constante de integracion que se obtiene conociendo alguno de los puntos de la curva de vaporizacion.

Como para la curva de coexistencia s6lido-vapor también v > vs, se obtiene una expresion similar para la curva de
vaporizacién correspondiente a una transicion de fase sélido-vapor, aunque obviamente con un calor de transformacion
distinto.

9.3. Transiciones de fase de orden superior o continuas.

Ademds de las transiciones de fase de primer orden que hemos presentado existen otras transiciones de fase en las
que la primera derivada de la funcién de Gibbs G es continua frente a cambios de presion y temperatura. En estas
transiciones de fase a la misma p y 7" el volumen y la entropia son las mismas en ambas fases y por tanto no tienen
asociado un calor de transformacion. Asi, en estas transiciones de fase continuas, 7', p, G, V' y S no cambian en la
transicion de fase y por tanto la energfa interna U, la entalpfa H y la energia libre de Helmholtz F' tampoco lo hacen.

En particular, en las transiciones de fase de segundo orden la discontinuidad aparece en las segundas derivadas de la
funcién de Gibbs. Esto implica que la capacidad calorifica a presion constante C,,, el coeficiente de compresibilidad
isotermo & y el coeficiente piezotérmico isobaro [ presentan una discontinuidad en una transicion de fase de segundo
orden, al cumplirse

_(6Q\ .. [0S c, (8s\ _ &G
= (ﬁ)—T(a—T) - T (a?)p—‘m 7
1 /ov ov 0*G
K,ffv (a_p)T = HV(a—p)Ta—pQ (9—7b)
1 dp (v &G
=3 (8_T>V - B (8_T) ~ aTop 670

donde se han utilizado las expresiones (8—17). Midiendo estas discontinuidades se pueden obtener las condiciones en
que se produce la transicion.

Hay que resaltar que cuando hablamos de continuidad hablamos de continuidad en el volumen y en la entropia en el
cambio de fase que tiene lugar a unos valores concretos de presion y temperatura. Como hemos visto en las secciones
7.1y 9.1.2 es posible pasar de la fase gaseosa a la fase liquida de una sustancia en un proceso que tiene lugar en
parte por encima del punto critico. En este proceso el paso de una fase a otra de la sustancia no tiene lugar en unas
condiciones determinadas de presién y temperatura sino de forma continua a lo largo del proceso y no se produce
una transicion de fase, aunque se parta de una fase y se termine en otra, por lo que no tiene nada que ver con lo que
tratamos en esta seccion.
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10.1. Analisis de una maquina térmica real. El ciclo de Otto.

El ciclo de Carnot para una maquina térmica es un ciclo ideal, que en la practica no se utiliza, ni siquiera aproxima-
damente. Las maquinas térmicas reales trabajan en una serie de ciclos distintos al de Carnot. Estos ciclos en realidad
no son ideales, ya que en la practica, los procesos que tienen lugar en una maquina térmica son irreversibles, pero a la
hora de estudiarlos y de sacar conclusiones acerca del comportamiento de estas maquinas térmicas, se idealizan total
o parcialmente a procesos reversibles.

Vamos a estudiar un ejemplo de un andlisis simplificado de un sistema ideal en un caso concreto, el del comporta-
miento real de un motor de cuatro tiempos. El ciclo real de un motor de cuatro tiempos consta de las siguientes etapas,
que se muestran en la figura 10-1:

EA Etapa de admision Se introduce la mezcla de gasolina y aire en forma de vapor en el cilindro durante el retroceso
de éste.

AB Etapa de compresion La mezcla se comprime.

BC Cerca del punto de maxima compresion, salta una chispa eléctrica en la bujia, produciéndose la ignicién de la
mezcla.

CD Etapa de explosién Al producirse la ignicién, la mezcla de aire y gasolina explota produciéndose gran cantidad
de gases y una expansion.

DE Etapa de escape Los humos producidos en la combustion se expulsan del cilindro.

Todas las etapas que se han descrito para este ciclo son irreversibles y su estudio termodindmico riguroso mds que
complicado es imposible. Asi, ante la imposibilidad de este estudio riguroso, se hace un estudio idealizado del proceso
como un ciclo de Otto.

El ciclo de Otto (figura 10-1) es una visién proxima, pero simplificada del ciclo real, donde éste se estudia como si
el proceso tuviera lugar con un gas ideal en vez de con una mezcla de aire y gasolina, y en el cudl se supone que el
calor es suministrado por fuentes externas en vez de por una reaccion quimica de combustién. Ademads se eliminan las
etapas de admision y de escape. El ciclo quedaria de la siguiente forma:

127
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Figura 10-1: Ciclo real de un motor de cuatro tiempos (a) y su idealizaciéon como un ciclo de Otto (b). La linea continua que aparece
en la representacion grifica del ciclo Otto real no quiere decir que el proceso sea reversible, ya que lo que se representa no es la presion
del gas en el interior del cilindro, sino una presion efectiva que seria el cociente entre la fuerza ejercida sobre el cilindro y la seccion
del mismo representada frente al volumen del cilindro.

AB El pistén comprime el gas de forma reversible y adiabatica (corresponderia a la etapa de compresioén), cumplién-
dose la relacion:

TAV1’Y_1 = TBV;_I

BC Se anade calor a volumen constante desde una fuente externa. El calor afiadido sera:

Ql = C’v (TC - TB)

CD El gas se expande de forma adiabdtica y reversible (corresponderia a la etapa de explosion), cumpliéndose:

TVy ' =T

DA El gas se enfria a volumen constante, cediendo calor a un cuerpo externo. Este calor cedido sera:

Qe =C (Ty —Tp) = Qs = C, (T —Ty)

El rendimiento de esta maquina térmica ideal que funcionara segtn el ciclo de Otto serfa:

o5 s
Intentemos obtener el cociente de temperaturas. De las ecuaciones de las adiabdaticas tendriamos:
VI (Tp = Ta) = V5 (To — Ti)

lo que da, para el cociente de temperaturas:

Fo—T, Vit
il b =r,"! (10-1)
Ty — Ty Vy
donde 7, es la denominada relacién de compresion. Asi, se tiene para el rendimiento:
<3
Q5] Ty — Ty (Vl ) -
Otto Ql TC — TB ‘/2 C

Como 7y > 1, cuanto mayor sea la relacion de compresion, mayor serd el rendimiento del ciclo. Los limites técnicos de
construccién de los motores de gasolina de cuatro tiempos hacen que r. >~ 7 — 8, lo que darfa un rendimiento teérico
Neesr. ~ D0 %. Los rendimientos reales que se obtienen en la practica son solo del orden del 30 %.
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Figura 10-2: Sistema de refrigeraciéon por compresion. En la parte (a) se observa el esquema de funcionamiento del refrigerador
mientras que en la parte (b) se muestra en un diagrama 7'S simplificado el ciclo recorrido, con las etapas posibles consideradas
reversibles. Asi, AB seria una compresi6n adiabatica reversible (por tanto a S cte), BC un proceso de enfriamiento isobdrico reversible,
CD un proceso de condensacion isobdrica e isoterma reversible, DE la expansion Joule-Kelvin, siempre irreversible, y EA un proceso
de evaporacion isobdrica e isoterma reversible.

10.2. Ciclos reales de refrigeracion.

Hasta ahora hemos estudiado ciclos ideales de Carnot para refrigeracion. Estudiaremos ahora algunos ejemplos
de ciclos reales que se utilizan con este fin. Estos se separan sensiblemente del ciclo de Carnot y su eficiencia es
mucho mads reducida. Para analizarlos recurriremos a ciclos simplificados que a grandes rasgos tengan en cuenta el
comportamiento del ciclo real.

10.2.1. Refrigeracién por compresion.

En el caso de la refrigeracion por compresion se utiliza un fluido licuable al que se hace evaporar en contacto con
el medio a enfriar. Como foco caliente se utiliza el ambiente, o agua en el caso de las grandes instalaciones. Aunque
en el ciclo real todas las etapas son irreversibles, para analizar este sistema consideraremos un ciclo ficticio, en el que
todas las etapas en las que sea posible (no serd posible para todas) se simplificardn a procesos reversibles ideales. Este
ciclo simplificado se compone de las siguientes etapas.

A El fluido se encuentra inicialmente en estado de vapor a una presién p_, .

AB El fluido sufre una compresion adiabdtica reversible hasta una presién p_ ., durante la cual el vapor se calienta.
Este serfa un proceso isoentrépico reversible.

BC El vapor se enfria a presién constante p_ ., antes de entrar en contacto con la fuente caliente en el condensador. En
esta etapa, el vapor pasa de forma isobdrica de vapor recalentado a vapor saturado al enfriarse. Asi, idealmente
éste es un proceso isobdrico reversible.
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CD El fluido entra en el condensador, licudndose y cediendo un calor ()4 a éste a una temperatura 7} y presiénp_ .
Idealmente, seria un proceso isobdrico e isotermo reversible.

D En el estado punto D del diagrama, el fluido esté liquido a la salida del condensador, antes de entrar a la valvula de
estrangulamiento.

DE El liquido se hace pasar a través de la valvula de estrangulamiento, produciéndose una expansioén Joule-Thomson.
En este proceso, que tiene lugar necesariamente de forma irreversible al haber una diferencia finita de presiones,
la temperatura del liquido baja hasta 75 y su presiénap_, .

EA El liquido pasa al evaporador, donde se evapora a temperatura 75 y presion p_, , absorbiendo un calor @, de la
fuente fria (en un refrigerador doméstico, el armario frigorifico y su contenido) y el ciclo vuelve a empezar. Este
ultimo seria idealmente un proceso isobdrico e isotermo reversible.

En el condensador, el fluido acaba de ser comprimido y se encuentra a una temperatura mayor que la de la fuente
caliente. Asi, el fluido cede calor a esa fuente, enfridndose primero (tramo BC) y licudndose después a la temperatura
T de la fuente caliente (tramo CD). La fuente caliente es el intercambiador en forma de radiador situado en la parte
posterior del frigorifico doméstico.

En el evaporador, el fluido que acaba de pasar por la vdlvula de expansion, entra a una temperatura inferior a la de
la fuente fria y recibe calor de ella.

Veamos cual es la eficiencia de este ciclo simplificado de refrigeracién. Para ello recordemos la definicion de rendi-
miento para una maquina frigorifica:
Qs Qs

Neefr = 7507 —
W@y - Q,

Como el proceso BCD es un proceso isobdrico, se tiene que:
@, = Hp — Hg — |Q,| = Hg — Hp
Como el proceso EA es también isobdrico,
Qo= Hy — Hy

por lo que se tiene que:
Hy — Hy _ Hy — Hy
—~Hp+Hy—Hy, +Hy, Hy—H,

Threfr = (10—3)

ya que, al ser DE un proceso isoentdlpico, como corresponde a un proceso de estrangulacién Joule-Kelvin, Hy = Hp

En el caso de un frigorifico real, todos los procesos, y no sélo el de estrangulacion, son irreversibles y, por tanto, la
eficiencia es alin menor.

10.2.2. Fluidos refrigerantes utilizados.

A la hora de escoger adecuadamente el fluido refrigerante, hay que tener en cuenta toda una serie de condicionantes.
Para estos fluidos, se requiere:

e Facilidad tanto para evaporarse como para licuarse en las condiciones de funcionamiento de los aparatos.

e Estabilidad quimica de cara a los materiales de la instalacién y a los materiales a refrigerar, por si acaso hay
accidentes. Ademads de estables dentro del circuito de refrigeracion los fluidos refrigerantes no deben ser ni
inflamables ni téxicos.

e Su temperatura critica debe ser elevada para que ésta esté lejos de la zona de trabajo y se produzcan las tran-
siciones de fase deseadas en el proceso. Asimismo, su calor latente de vaporizacion debe ser elevado, para que
en un ciclo una misma cantidad de refrigerante absorba més calor de la fuente fria y ceda mas calor a la fuente
caliente, aprovechdndose asi mas cada ciclo.
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P, 0= p, W P, Vi =Dy, Vo Pas Vo = 12,0
iy 2 " jﬂ iﬂ Eﬂ K%

(a) (b) (©

Figura 10-3: Funcionamiento de un compresor adiabdtico. Se muestran las tres etapas del proceso, la entrada de gas en al cilindro, su
compresion y finalmente, su expulsion.

Los materiales utilizados tipicamente son:

Amoniaco anhidro (NH3)

Gas carbonico (COs)

Cloruro de metilo (CH3Cl)

Cloruro de etilo (CH3-CH5-Cl) [C3H5Cl]
Freon 12 (diclorofluorometano CCl3F5)
Otros no fluorocarbonados

10.2.3. Estudio del compresor adiabatico.

Estudiamos ahora el funcionamiento de un compresor adiabatico como el que se muestra en la figura 10-3. Como
se ve, hay que hacer entrar el gas en el cilindro, comprimirlo y luego expulsarlo, hay un trabajo de compresién y de
circulacion.

En la primera etapa se admite el gas en el cilindro. El gas empuja el piston contra una presion exterior constante p;
y su volumen varia de cero a V; (despreciamos el volumen que queda cuando el piston estd completamente abajo). El
gas efectia sobre el piston un trabajo (visto sobre el gas)
,sobre __
Wi = —p,V,
al llenar el cilindro y empujar el piston, luego el pistén hace un trabajo p; V; sobre el gas (positivo, ya que es el gas
quien trabaja).

En la segunda etapa, el gas se comprime adiabaticamente, pasando su presién de p; a p, y su volumen de V; a V,,
realizdndose sobre el gas un trabajo:
W(b),sobre =AU = U2 _ Ul

gas

En la tercera etapa, el gas es expulsado al exterior por el piston a una presion constante p, pasando su volumen de V,,
a cero (de nuevo despreciamos el volumen ocupado por el gas cuando el piston estd completamente abajo). El trabajo
que se realiza sobre el gas en esta etapa es

W(b),sobre _ p2‘/2'

gas

Asi, el trabajo total realizado sobre el gas sera:

weobre — p Vo = p Vi + Uy — U, = Hy, — H, (10-4)

gas
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Figura 10-4: Refrigeracion por absorcion.

10.2.4. Refrigeracion por absorcion.

En un refrigerador por absorcion, el compresor se sustituye por una cdmara de absorcién A, una bomba B y un
generador G como se muestra en la figura 10—4, utilizdndose amoniaco en el proceso.

A la salida del evaporador, el vapor de amoniaco pasa por una cimara de absorcién que se encuentra a la misma
presion que el evaporador, donde entra en contacto con una solucién débil de amoniaco y agua, convirtiéndola en una
solucién concentrada. La temperatura se mantiene cerca de la temperatura ambiente mediante agua de refrigeracion,
con lo que la solubilidad se mantiene alta (el amoniaco es mds soluble en frio que en caliente). La solucién concentrada
de la camara de absorcién es bombeada al generador, que estd aproximadamente a la misma presién que el conden-
sador, y alli se calienta. El amoniaco se hace vapor, pasando al condensador, mientras la solucién diluida que queda
regresa a la cdmara de absorcion para repetir el ciclo.

Excepto la pequena cantidad de energia suministrada a la bomba ( f Vdp para un proceso isoentrépico), la restante
se suministra en forma de calor al generador. Si se dispusiera de un disolvente de densidad infinita, V' = 0 y el trabajo
serfa nulo.

10.2.5. Bomba de calor con captador solar.

El calor necesario para evaporar el refrigerante en el generador, (), puede suministrarse directamente por medio de
energia solar (figura 10-5). El rendimiento se favorece si el captador plano se sustituye por uno de tipo parabdlico.

El evaporador estd en contacto con el depésito a donde llega el fluido caliente procedente del captador solar. El
condensador estd en contacto con otro depdsito cuyo fluido recorre el circuito de calefaccidn. En este caso, la bomba
de calor no es accionada mecdnicamente, sino con el aporte de calor ), procedente del captador solar que se encuentra
a una temperatura 7;, > 7 > T, que se suministra al evaporador y al generador de una bomba de calor del tipo de
absorcion.

Si, para hacer el andlisis termodindmico, suponemos que este proceso es reversible, se verifica:

Qo + Q2 = Q4]
y también:

Q , @ _ Q)

T, T, 1

dando la relacién entre )y y Q;:

Qo , 1911 —Qp _ Q4] LR S T 11
4osied  ar()
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Figura 10-5: Sistema de refrigeracién y calefaccién mediante una bomba de calor con captador solar.

la eficiencia de esta bomba de calor es 1 /@), ya que se quiere obtener un calor ) en el condensador a expensas del
calor @), que aporta el captador solar:
nBC = Q _ (Ty — 1)1y

-~ Qy (=TT
Para unas temperaturas 7, = 80°C, T} en B de 60°C y T}, en A de 40°C, se obtiene un rendimiento = 1,9.

(10-5)
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11.1. Composicién y propiedades del aire. Aire hiimedo.

11.1.1. El aire atmosférico, el aire seco y el aire himedo.

El aire atmosférico es una mezcla de distintos gases incluyendo el vapor de agua presente en la atmdsfera. Se
denomina aire seco al aire que no contiene vapor de agua, mientras que se denomina aire hiimedo al aire atmosférico
que ya incluye su proporcion correspondiente de vapor de agua.

Tabla 11-1: Composicion tipica del aire seco para alturas menores de 10 km.

No 02 Ar C02

(%vol) 78,095 20,939 0933 0,033
(%peso) 75,529 23,140 1,284 0,047
Mol [¢/mol] 28,02 32,00 39,94 44,01

El aire seco es una mezcla de gases compuesta aproximadamente (ver tabla 11-1) por un 78 % de nitrégeno, un 21 %
de oxigeno, y un 1 % de otros gases (principalmente argdn, pero también anhidrido carbénico, helio, nedn, etc...). Esta
es la composicion tipica del aire seco, aunque algunas de las concentraciones varian segtin las zonas. Por ejemplo, en
las zonas drticas, con escasa vegetacion y baja contaminacion, la concentraciéon de CO2 serd baja, mientras que como
consecuencia de la contaminacién, en una gran ciudad esta concentracién serd mucho mds elevada.

135
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El vapor de agua es otra componente del aire que aparece en una proporciéon muy variable, dependiendo tanto del
clima como del punto de la Tierra en que se estd midiendo su concentracién. Por ejemplo, en climas hiimedos y célidos
la concentracién del vapor de agua puede llegar a ser de un 4 %, mientras que en una regién muy fria y seca como es
el Artico esta concentracién puede ser de tan sélo el 0,01 %.

En las condiciones atmosféricas habituales, el vapor de agua es el inico gas condensable en la atmésfera y por tanto,
desde el punto de vista meteoroldgico, es un constituyente importantisimo de la misma. El intercambio de agua entre
la superficie terrestre y la atmdsfera desempeiia un papel fundamental en el desarrollo de los procesos climdticos a
causa de la absorcién y cesioén de vapor en la evaporacién y en la condensacion.

11.1.2. Ecuaciones de estado del aire seco y del aire hiimedo.

En las condiciones normales de presion y temperatura el aire seco se comporta de forma muy aproximada como
un gas ideal. Asimismo, en las mismas condiciones, y fuera de la linea de saturacidn, el vapor de agua se comporta
también de forma muy aproximada como un gas ideal.

Para obtener la ecuacién de estado del aire seco, consideraremos la ecuacion de estado de los gases ideales aplicada
a cada uno de los componentes de la mezcla,

piV=mRT (11-1)
donde p; es la presién parcial ejercida por el gas i-ésimo, n; el nimero de moles de éste, V' el volumen total de la

mezcla, IR 1a constante de los gases 'y 1" la temperatura de la mezcla. Conocemos por la ley de Dalton que la presién
total ejercida por la mezcla es la suma de las presiones parciales ejercidas por cada uno de sus componentes, es decir,

\4 v

% i

paszzpizzniRTZE ni:nasg

quedando la ecuacién de estado del aire seco como

PasV = nas RT (11-2)
conp =73, piy

en funcion del peso molecular promedio del aire seco definido en la forma

M:ﬁ:% (11-3)
Nas ZTz
’LMl

teniendo en cuenta las concentraciones de los distintos componentes y sus pesos moleculares, se tiene que la masa
molecular promedio del aire seco es M,s = 28,97 g/mol.

Una ecuacién de estado similar se obtiene para el aire hiimedo,
pV = nRT = (pas + €)V = (Nas + Nvapor) RT (11-4)
para un nimero de moles 7y,p0r de vapor de agua de masa molecular ]V[Vapor = 18,02 g/mol, que ejercen una presion

parcial e. Debido a la baja concentracion de vapor de agua, el peso molecular promedio del aire himedo es similar al
del aire seco.
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11.2. Indices de humedad.

11.2.1. Humedad especifica ¢ y contenido en vapor x.

Consideremos una masa m dada de aire himedo® (mezcla de una masa m,s de aire seco y de una masa Mmyapor de
vapor de agua). Para esta masa de aire himedo se define la humedad especifica g como:

Myapor Myvapor

= = k Jk 11-5
1 m Mas + mvaPOr [ gvapol/ gah] ( )

y el contenido en vapor x (conocido también como titulo de la mezcla o razén de mezcla w) en la forma:

Mvyapor

= —— k k 11-6
x mas [ gvapor/ gas] ( )

viniendo la relacion entre ambas dada por:

q= MMyapor _ Mvapor _ mvapor/mas _
m mas + mvapor 1 + mvapor/mas
T
= = 11-7
1+ ¢ ( )
o por la relacién reciproca:
z=—1 (11-8)
I'—q

11.2.2. Tension de vapor e.

Otro de los indices de humedad utilizados habitualmente es la tension de vapor e, que no es més que la presiéon
parcial del vapor de agua en el aire himedo. Para relacionarlo con los coeficientes anteriores consideraremos aire seco
y vapor de agua como gases ideales para los cuales se cumplen las relaciones:

eV = nyapor BT para el vapor de agua
PasV = nas RT para el aire seco
Das =D —€ de la ley de Dalton

Si se dividen ambas expresiones, se sustituye n = m /M, y se tiene en cuenta que Myapor = 18 g/mol, se tiene:

€ € _ TNvapor mvapor/Mvapor o Mas

— = r >~ -
Pas p—e Nas mas/Mas vapor 5

Como p > e, se cumple la relacién aproximada:

e 8
-~z
P 5
0, en la forma en que escribe habitualmente:
5e
D 11-9
T~ » ( )

T Aunque es frecuente dar  y ¢ en unidades de g/kg, las unidades reales son kg/kg y es en estas unidades en las que se obtienen tanto el
contenido en vapor x como la humedad especifica q.
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11.2.3. Grado de saturacién ;. y humedad relativa f.

El grado de saturacion se define como el cociente entre el contenido en vapor x del aire y el contenido en vapor
Tsat que éste tendria si estuviera saturado a la misma temperatura 7'.

GS. =pu=—— (11-10)

El indice de humedad que se utiliza més frecuentemente es la humedad relativa f. Esta se define en la forma:

e
e (11-11)
Esat
como el cociente entre la tension de vapor e a la temperatura considerada y la tensidn de vapor saturante eg,¢ a la misma
temperatura. Evidentemente, para el aire himedo saturante e = eg,¢ y la humedad relativa es del 100 %, siendo menor
cuanto mads lejos estd el aire de la saturacion. Asi, la humedad relativa da una medida porcentual de la proximidad a la
saturacion.

11.2.4. Punto de rocio o temperatura de rocio Ty.

Consideremos un proceso en el cual la temperatura del aire himedo disminuye manteniéndose constante la tensién
de vapor. Se denomina temperatura de rocio a la temperatura a la cual en este proceso el vapor de agua se hace
saturante. Por tanto, ésta es la minima temperatura a la que, a la presion dada, puede encontrarse el aire himedo
considerado sin que se produzca condensacién del mismo.

De este modo, cuando la temperatura disminuye por la noche, al alcanzarse la temperatura de rocio correspondiente
a la humedad que hay, es decir, al hacerse saturante el vapor de agua de la atmésfera, éste se condensa sobre plantas,
hojas, etc..., formando rocio.

Las condiciones en las cuales se producen rocio, escarcha o niebla dependen de si el punto mds frio estd sobre el
terreno o en el aire, y de si éste estd a una temperatura por encima o por debajo de la del punto triple del agua (0,01°C).
Evidentemente, la condensacion empezard siempre en el punto mads frio. Si éste es el terreno, y su temperatura en el
momento de la saturacién es mayor de 0,01°C se producird rocio, mientras que si es menor de los 0,01°C se producira
escarcha (también denominada helada blanca).

Si el aire estd mas frio que el terreno, la condensacion se producird primero en el aire, y si su temperatura en el
momento en que se alcanza la saturacidn es superior a la del punto triple del agua, se producird niebla. Si la temperatura
del aire estd por debajo de los 0,01°C la condensacion a hielo tendrd lugar en el mismo aire, produciéndose rocio
blanco que posteriormente se deposita sobre las superficies.

11.2.5. Humedad absoluta a.

La humedad absoluta a se define como la masa de vapor de agua medida en gramos que hay en 1m? de aire,

~ Myapor (gr) 3 _
a = V) ) [g/m?] (11-12)

Si pyapor €s la densidad del vapor de agua (medida en g/cm?®), se tiene que, de la ecuacién de estado del vapor de agua
considerado como un gas ideal

eV =n RT — p _ Myvapor nvapoerapor o EMvapor
— Tlvapor vapor — Vv - Vv - RT

y teniendo en cuenta que para el agua, ]\7.1'\,2“00r = 18 g/mol se obtiene

Mapor 6
a:T:pvapor'lo =

eMyapor 6 < 10%e
RT 3466 T



11.2. Indices de humedad. 139

Tsat, @
s Lsat
T, x

— —

Yol Ayl

Agua

Figura 11-1: Saturador adiabético.

€
= 288,5— 11-13
a ST ( )

donde e se expresa en mm Hg y 7" en K. Vemos aqui que para una temperatura de 288,5 K (en torno a los 15°C) la
humedad absoluta coincide en valor con la tensién de vapor medida en mm Hg.

Para T ~ 40°C la tensi6n saturante del vapor de agua es de 56,2 mm Hg. Por este motivo, en la practica la humedad
absoluta no excedera de unos 56 g/m? y habitualmente sera bastante menor.

Podriamos haber definido la humedad relativa en funcién de las humedades absolutas en la forma

f=—=— (11-14)

CON a Yy Ggyt a la misma temperatura.

11.2.6. Temperatura de saturacion adiabatica 7.t.

Supongamos que hacemos penetrar aire en una regién en la que hay agua con una gran superficie evaporadora. El
aire a la entrada se encuentra a una temperatura 7" y su grado de humedad viene definido por alguna de las magnitudes
ya vistas, por ejemplo, por su contenido en vapor & = Myapor/Mas. En la regién de evaporacién del agua el aire
se enfria, ya que cede calor al agua para que ésta se evapore. Cuando el aire se satura, deja de haber evaporacion.
A la minima temperatura que se puede alcanzar mediante este proceso de evaporacion adiabética se le denomina
temperatura de saturacion adiabdtica Tg,.. El contenido en vapor del aire a la salida del evaporador es entonces
Tsat = Myapor/Mas donde m{, ., es la masa final de vapor de agua. Si consideramos una masa m de aire himedo
que pasa por el refrigerador, con una parte m,s de aire seco que no cambia en el proceso y una parte de vapor de agua
que al principio €s Myapor, al ser el proceso adiabdtico se cumple’ que, una vez alcanzado el régimen permanente:

as vapor !
MasCp (Tsat - T) + MyvaporCy P (Tsat — T) + lvapor(mvapor - mvapor) =0
donde m(,apor es la masa de vapor de agua que sale del saturador y myapor la que entra. Dividiendo por m,s y
reagrupando términos se tiene

(Cgs == xc;apor)(T - Tsat) = lvapor(xsat - I) (1 1_15)

donde z,; es el contenido en vapor saturante a la temperatura Tg,¢.

Asi, conociendo la temperatura de saturacion adiabatica T5,¢, se puede determinar, a través de las cartas psicromé-
tricas, el contenido en vapor saturante a esa temperatura, Zs,t, y como la temperatura de entrada del aire se supone
conocida, se obtendria el grado de humedad del aire a la entrada a través de su contenido en vapor. De una forma
mads intuitiva, la temperatura de saturacién adiabdtica es la minima temperatura que se puede alcanzar a partir del aire
considerado mediante evaporacién adiabdtica de agua en su seno.

T Esta ecuacién de balance energético se suele hacer con el caudal mdsico, una vez alcanzado el régimen permanente

mascgs (Tsat — T) + mvaporczapor(Tsat - T) S lvapor (milapor - mvapor) =0
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Figura 11-2: Carta psicrométrica para una presion de 760 mm de Hg. En el tipo concreto que se muestra en la figura, se representa la
presién de vapor frente a la temperatura. Las lineas de pendiente positiva son las lineas de humedad relativa constante, mientras que
las lineas de pendiente negativa corresponden a los procesos adiabdticos asociados a distintas temperaturas de saturacion adiabdtica.
Los procesos isotermos estarian representados por lineas verticales en la carta, mientras que los procesos a tensién de vapor constante
estarfan representados por lineas horizontales. La zona sombreada es la zona de comfort. La linea del 100 % de humedad relativa
corresponde a la curva de saturacion, en la que hay coexistencia de la fase vapor del agua, bien con la fase liquida, bien con la fase
sélida.

La ecuacién anterior se puede aproximar por
CZS (T - Tsat) = lvapor (zsat - SC)

que, en funcién de las tensiones de vapor queda (véase la seccion 11.2.2)

l M 51
as vapor vapor vapor
C (T - Tsat) = = (esat - 6) == (esat - 6)
? P Mas 8 p
donde eg,y €s la tensidn de vapor (saturante) a la temperatura de saturacién adiabatica. De aqui se puede obtener la
tension de vapor e como
8 »p

5 lyapor

€ = €gat (Tsat) - CZS(T - Tsat) (1 1_16)

donde eg,t (Tsat) es la tensién de vapor saturante a la temperatura de saturacion adiabética.

Si se tiene en cuenta que el calor de vaporizacién del agua a 20°C es aproximadamente l,por = 585 cal/g y que
el calor especifico del aire a 20°C es de ¢* = 1jul/(g°C) se tiene que, para una presion p de 760 torr (1 atm), esta
expresion para la tensién de vapor queda

T— Tsat

T) = sa Tsa =
e(T) = esat(Tsat) 2.03
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Tsat

Figura 11-3: Esquema de un psicrometro. Consta de dos termémetros, uno directamente al aire, que da la temperatura seca, y otro
rodeado de un algodén o similar empapado en agua. Antes de medir la temperatura en este segundo termémetro se agita el conjunto,
produciéndose evaporacién del agua hasta que se alcanza la saturacién, midiéndose entonces la temperatura. A la temperatura asi
obtenida en el segundo termdometro se le denomina temperatura himeda.

donde egat(Tsat) es la tension de vapor saturante a la temperatura de saturacién adiabética Tyat. En meteorologia,
la temperatura de saturacion adiabatica Ty,¢ se obtiene midiendo la temperatura de un termdometro cuyo depdsito se
mantiene rodeado de un tejido fino empapado en agua por capilaridad, que se encuentra en una corriente de aire. En
la préictica, esta temperatura hiimeda coincide con la temperatura de saturacion adiabdtica. Por este motivo, a Ty, se
le denomina también temperatura del termdmetro himedo o temperatura de bulbo hiimedo, mientras que a 1" se le
denomina temperatura del termometro seco o temperatura de bulbo seco. Al conjunto de estos dos termémetros se
le llama psicrometro (Fig 11-3) y es el instrumento mas usual para medir el grado de humedad del aire. La férmula
empirica utilizada es ligeramente distinta de la anterior, aunque simplemente utilizando e(T") = egat(Tsat) — %(T -
Tiat) el error es menor del 3 %.

11.3. Acomodacion del hombre al clima.

Como consecuencia de los esfuerzos fisicos realizados y de la actividad bioldgica habitual, el cuerpo humano disipa
calor. Este calor disipado puede variar desde unas 102 cal/(s-cm? de piel) para el reposo hasta 7 - 10~2 cal/(s-cm?
de piel) cuando se realiza un esfuerzo fisico intenso. Todo esto, por supuesto, dependiendo fuertemente de cada
persona. Dependiendo de la temperatura y condiciones ambientales, este calor disipado se intercambia con el exterior
de distintas formas.

11.3.1. El efecto de la temperatura

Si la temperatura ambiente es baja y por tanto, la temperatura del cuerpo (36,7°C) excede a la del ambiente, esta
pérdida de calor se realiza preferentemente por conveccidn con el aire que nos rodea, asi como por evaporacion de
vapor de agua en pulmones y cavidades buco-faringeas y nasales. Cuando la temperatura ambiente es bastante menor
que la del cuerpo, las pérdidas pueden ser excesivas y es necesario abrigarse (disminuir las pérdidas) o hacer ejercicio
fisico (aumentar la produccién de calor) para compensarlas. Si la pérdida de calor no se compensa, la circulacién
periférica disminuye y se enfrian las partes del cuerpo no vitales mas expuestas, disminuyendo asi las pérdidas de
calor. Aparecen entonces los escalofrios y temblores, que no son mas que una nueva forma de produccién de calor a
partir de energia mecénica.

Cuando la temperatura del ambiente aproxima o supera la temperatura del cuerpo, el organismo recurre a la evapora-
cion de parte del agua almacenada para intentar evitar el calentamiento del cuerpo. Esta evaporacion resulta favorecida
por una humedad baja o por un viento moderado o intenso. Cuando la humedad relativa es del 100 % no se produce
evaporacion, con lo que falla este mecanismo de disipacién.
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11.3.2. El efecto del viento y de la radiacion.

Dediquemos ahora unas lineas a hablar de dos de los factores que intervienen en el proceso de intercambio de calor
entre el cuerpo humano y su entorno, el viento y la radiacién.

El viento tiende a igualar las temperaturas del cuerpo y del aire, favoreciendo la conveccion forzada. Asi, las tempe-
raturas siberianas de menos de —40°C pueden aguantarse unicamente gracias a que la atmdsfera estd en calma. En
ambientes cdlidos, su papel mds importante es incrementar la evaporaciéon aumentando las pérdidas de calor. Sin
embargo, cuando la temperatura del ambiente es claramente mayor que la del cuerpo, el aumento de la evaporacion
por efecto del viento puede no compensar el calentamiento del cuerpo por conveccion forzada. Esto constituye un
serio peligro contra el que paraddjicamente la mejor solucién puede ser abrigarse, como hacen los habitantes de los
desiertos calidos.

En cuanto a la radiacion, los termémetros ordinarios intentan medir la temperatura del aire eliminando en lo posible
el efecto de la radiacién solar mediante garitas. Sin embargo esta radiacion solar incide sobre las personas tanto
directa como indirectamente. La magnitud de este efecto depende del color de la ropa; como es sabido, los colores
claros preferentemente reflejan la radiacion, mientras que los colores oscuros la absorben.

En el interior de los edificios, la influencia directa de la radiacién es poco importante y, en general se evitan las
corrientes de aire, por lo que la temperatura y la humedad pueden considerarse en los edificios como los tnicos
factores importantes en las sensaciones de frio o calor.

11.3.3. La zona de comfort.

Para establecer las condiciones 6ptimas de acondicionamiento se hace un estudio estadistico de respuestas ante
distintos estados del aire, estableciéndose una zona de comfort como aquélla en la que una clara mayoria declara
encontrarse a gusto. Esto depende de la estacion del aflo. Una temperatura de 30°C con poca humedad en verano dara
una sensacion de frescor que puede convertirse en un calor sofocante en un dia de invierno. En general, no resultan
agradables ni la humedades altas (> 80 %) ni muy bajas (< 30 %) que dan lugar a molestias rinofaringeas.

11.4. Acondicionamiento.

11.4.1. Distintas formas de abordar el problema

Para combuatir la sensacién de calor existen dos procedimientos (aparte del uso de una méquina refrigeradora):

1. Agitar el aire mediante un ventilador, favoreciéndose asf la evaporacién del sudor. Esto no constituye realmente
refrigeracion de la habitacion, ya que a causa de la energia eléctrica disipada su temperatura aumenta ligera-
mente. Sin embargo, en tanto la humedad del recinto es baja, se favorece la evaporacién del sudor y por tanto se
consigue una cierta sensacion de frescor.

2. Aprovechar el descenso de temperatura asociado a la evaporacién de agua.

Esto tltimo no es siempre posible. Si observamos la carta psicrométrica de la figura 11-2, desde un punto como el
A(T = 32°C, f = 10 %) se podria llegar teéricamente al B(T' = 15°C, f = 100 %) o a cualquier punto intermedio
como el punto C(T" = 23°C, f = 38 %) en la zona de comfort. En la practica no serd posible llegar al punto B ya que
serd muy dificil alcanzar la saturacion, y ni siquiera al punto C, ya que el proceso no serd completamente adiabatico.
En realidad se alcanzard un punto como el C’, también dentro de la zona de comfort, pero con una tensién de vapor
algo mds alta, ya que al no ser el proceso adiabdtico, es necesaria una mayor evaporacién de agua para obtener el
mismo descenso térmico.

Sin embargo, si el aire inicialmente no estd muy seco, el procedimiento para llegar a la zona de comfort falla. Por
ejemplo, desde el punto D(24°C, 70 %), se podra pasar al £(21°C,90 %) de menor temperatura y fuera de la zona de
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comfort, pero no a un punto dentro de la zona de comfort. Por este motivo, en general serd necesario utilizar ciclos de
refrigeracién junto con un sistema de regulacioén de la humedad.

En cuanto al calentamiento, al calentar el aire sin afladir vapor de agua a la atmésfera (p.ej., mediante un radiador
eléctrico) se produce un descenso de la humedad relativa, que se suele compensar con un aumento en la cantidad de
vapor de agua a causa de la respiracién de las personas.

11.4.2. El principio de la pared fria.

A la hora de tratar la humedad en un recinto hay que tener en cuenta el principio de la pared fria. Imaginemos un
superficie a una temperatura inferior a la del aire (p.ej., los cristales de una ventana). Cuando la tensién de vapor vaya
a aumentar por encima de la tensién de vapor saturante a la temperatura de esta superficie, condensard agua sobre ella
en la cantidad precisa para que la tension de vapor descienda hasta esta tension de vapor saturante a la temperatura de
la superficie. De este modo, la tensién de vapor méxima viene dada por la tensién de vapor saturante a la temperatura
de la superficie mds fria y no puede superarla.

Consideremos por ejemplo un recinto a 22°C con una humedad relativa del 20 % en el cual hay una barra de hielo
a 0°C, y se quiere elevar el grado de humedad a temperatura constante para llevar ese recinto a la zona de comfort.
La tension de vapor saturante del agua a 0°C es de aproximadamente 4,6 torr y el problema surge cuando se alcanza
esa tension de vapor, porque todo el vapor de agua que se va afiadiendo se condensa en la barra de hielo, por lo que
la tension de vapor maxima que se puede alcanzar en esas circunstancias es precisamente de 4,6 torr, que a 22°C esta
justo en el limite de la zona de comfort, como se puede ver en la figura 11-2.

11.4.3. Algunos sistemas de acondicionamiento distintos: pantallas y bloques evaporadores.

El uso de pantallas evaporadoras es un sistema empleado en ambientes muy cdlidos y secos, como por ejemplo,
algunas zonas del desierto en México en las que hay algo de agua, pero en las que el uso de un equipo de aire
acondicionado convencional resulta prohibitivo por su elevado precio y consumo eléctrico. Consiste en una pantalla
de material poroso que se satura de agua por medio de un equipo de riego o de un goteo. La pantalla se sitda a lo
largo de todo el lateral o un frontal del recinto y, si se quiere un mejor funcionamiento, en el extremo opuesto se
instalan ventiladores eléctricos. El aire pasa a través de la pantalla porosa, absorbe humedad y baja su temperatura.
Posteriormente es expulsado por los ventiladores o por la corriente de aire natural.

El rendimiento de un buen equipo se acerca al 85 %. La pantalla suele estar confeccionada con fibras (virutas de
madera) o con materiales celuldsicos en ldminas corrugadas y pegadas con aditivos. Destacan las pantallas celuldsicas
por:

e Admiten agua de muy mala calidad, gracias a que no necesitan de estructuras auxiliares de sujecién que puedan
deteriorarse por las sales.

e Con el tiempo la fibra tiende a compactarse dentro de su soporte, dejando huecos por los que entra el aire sin
humectarse adecuadamente.

e Tienen mayor superficie de contacto y, por tanto, se puede reducir el drea de pantalla a instalar.

Es importante que el recinto sea muy hermético, de manera que todo el aire forzado por los ventiladores penetre
Unicamente a través de la pantalla. De existir otras aperturas, el aire entrard por ellas sin recibir aporte de humedad, y
el enfriamiento serd ineficaz.

Con este sistema la temperatura en el interior del recinto puede reducirse en unos 10°C, aunque lo normal es que ese
descenso sea de 4 — 6°C. Si la humedad relativa del exterior es elevada este sistema no funciona convenientemente.

En Espaiia se ha utilizado habitualmente una variante de lo anterior, un grifo mantiene un pequefio chorro de agua
que cae permanentemente sobre una alpaca de paja, mientras un ventilador eléctrico esté dirigido sobre ésta. El resul-
tado es un fresco himedo. El inconveniente es la propension de la alpaca de paja himeda a criar hongos.
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Constantes fisicas de interés y tablas de conversion de
unidades

Algunas constantes fisicas de interés

Nombre Simbolo Valor

Aceleracién normal de la gravedad g 9,80 m/s?

Constante de Boltzmann ky, =R/Na 1,381-10723J/K
Constante de los gases R 0,0821 atm I/mol K =

8,314 J/mol K =
1,987 cal/mol K

Niimero de Avogadro Ny 6,02 - 1023 moléculas/mol
Equivalente mecénico del calor 4,186 cal/J
Peso molecular promedio del aire 28,97 g/mol
Densidad del aire en C.N. 1,293kg/m? =
1,293 g/l
Volumen molar de un gas ideal en C.N. 22,4151/mol
Densidad del agua 1000 kg/m3
Calor de fusidon del agua en C.N. lus 79,7 cal/lg =
333,5-10% J/kg
Calor de vaporizacién del agua en C.N. = 539,6 cal/g =
225,5 - 10* J/kg
Densidad del mercurio 13590 kg/m?
Caballo de vapor® CV 735,5 W

Conversion de energias

Relacion entre las unidades de medida de la energia

Unidades de kilojulio kilocaloria kilovatio-hora Kilogrametro Szg?)il-(})lsof:
medida kJ kcal kW-h kgf-m CV.ht
1kJ 1 0,239006 0,00027778 101,972 3,7777-1014
1 kcal 4,184 1 0,0011622 42664,9 1,5802- 1074

1kW-h 3600 860,4 1 367098 0,135962

1 kgf-m 0,09807 0,002344 2,724 -1076 1 3,7037- 1077
1CV-h 264,6 632,41 0,7355 270000 1

1 atm-1 0,1013 0,02421 2,814 -10~° 10,3297 3,8258 - 1076

TNGtese que el CV que aparece aqui no es el caballo de potencia (1 HP = 745,7 W), sino el caballo de vapor (1 CV = 735,5W).
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Relacion entre las unidades de medida de la presién

Libra inglesa

Nombres N/m2 , Atr,nééfera Atn}(’?sfera mm colum- mm colurpna por pulgada ,
de las Bar kgf/m técnica fisica na de agua mercurio dy/cm
unidades (Pascal) kgf/cm?, (at.) atm. mm H20 mm Hg, (torr) cuac;rada .
Ib/plg”, (psi)
1 N/m? (Pa) 1 1-1075 1,101972 1,01972- 107> 0,98692-107° 0,101972 750,06 - 107° 14,5038 - 1075 10
1 bar 10° 1 10197,2 1,01972 0,98692 10197,2 750,06 14,5038 108
1 kgf/m? 9,80665 9,80665 - 107° 1 10— 0,96784 - 10— 1 735,55 - 1074 14,2233 1074 98,0665
1 at. = 1 kgf/cm? 0,980665 - 10° 0,980665 104 1 0,96784 104 735,55 14,2233 9,8-10°
~ ] atm.
1 atm. (fisica) 1,01325-10° 1,01325 1,03323 - 10* 1,03323 1 1,03323 - 10* 760 14,6959 1,013 - 106
10* mm H,0 0,980665 - 10° 0,980665 104 1 0,96784 104 735,55 14,2233 9,8-10°
103 mm Hg 1,33322-10° 1,33322 1,35951 - 10* 1,35951 1,31579 1,35951 - 10* 103 19,3368 1,333 - 106
101b/plg? 0,68948 - 10° 0,68948 0,70307 - 10* 0,70307 0,68046 0,70307 - 10* 517,15 10 6,8948 - 10°
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