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Introduccion general

El punto de vista de la termodinamica clasica es enteramente macroscopico. Los
sistemas se describen en base a sus propiedades macroscopicas, tales como la
presion, la temperatura y el volumen. No formula hipdtesis microscopicas y es una
ciencia puramente empirica. Sin embargo, hacia fines del siglo XVIII la quimica
habia establecido firmemente la hipotesis atomica, la cual empezaba a adoptarse
también en la fisica. En efecto (Wikipedia) “En 1738 Daniel Bernoulli publico la
obra Hydrodynamica, sentando las bases de la teoria cinética de los gases y
planteando los argumentos, que todavia se utilizan hoy en dia, de que los gases se
componen de un gran numero de moléculas que se mueven en todas las
direcciones, que su impacto en una superficie causa la presion del gas que
sentimos, y que lo que se experimenta en forma de calor es simplemente la
energia cinética de su movimiento. La teoria no fue aceptada de inmediato, en
parte debido a que la conservacion de la energia todavia no se habia establecido y
a que los fisicos no sabian como las colisiones entre moléculas podrian ser
perfectamente elasticas.” Siguiendo la Wikipedia, podemos ver que “Otros
pioneros de la teoria cinética (no considerados por sus contemporaneos) fueron
Mikhail Lomonosov (1747), Georges-Louis Le Sage (ca. 1780, publicado en
1818), John Herapath (7/816) y John James Waterston (1843), que conectaron sus
investigaciones con el desarrollo de las explicaciones mecanicas de la
gravitacion. En 1856, August Kronig (probablemente después de leer un articulo
de Waterston) cred un modelo cinético simple de gas, que solo consideraba el
movimiento de traslacion de las particulas.”

“En 1857 Rudolf Clausius, segun sus propias palabras independientemente de
Kronig, desarrollo una version de la teoria similar, pero mucho mas sofisticada,
que incluia no solo movimientos moleculares translacionales, como Kronig, si no
también rotacionales y vibracionales. En este mismo trabajo introdujo el
concepto de camino libre medio de una particula. En 1859, después de leer un
articulo de Clausius, James Clerk Maxwell formulo la distribucion de Maxwell de
las velocidades moleculares, lo que le dio la proporcion de moléculas que tienen
una determinada velocidad en un rango especifico. Esta fue la primera ley
estadistica en la fisica.”

Sin embargo, es interesante lo que tardé la hipotesis atomica en ser aceptada en
la comunidad de la fisica, ya que también segiin Wikipedia: “En el comienzo del
siglo XX, muchos fisicos empezaron a considerar que los dtomos eran
construcciones puramente hipotéticas, en lugar de objetos reales. Sin embargo,
un importante punto de inflexion fueron los articulos sobre el movimiento
browniano de Albert Einstein (7/905) y Marian Smoluchowski (1906), que
lograron hacer ciertas predicciones cuantitativas precisas basandose en la teoria
cinética.” Segln parece, Wilhelm Ostwald, uno de los lideres de la escuela
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antiatomica, comunico a Arnold Sommerfeld que habia sido transformado en un
creyente en los atomos por la explicacion de Einstein del movimiento browniano.
La teoria cinética, que FEinstein habia usado, tenia como hipotesis bésica la
existencia de 4&tomos.

Asi la materia empezaba a ser considerada como formada por un gran nimero
de atomos o moléculas. Siendo la mecanica clasica (de Newton, o sus variantes
Lagrangiana o Hamiltoniana) la Unica teoria que describia la mecéanica de los
cuerpos, lo natural era aplicar la mecanica clasica de Newton a los atomos de
la materia. El problema que surge al intentar hacer esto, es que es completamente
imposible resolver el problema de 10> cuerpos en interaccion, ya que ni siquiera
es posible resolver analiticamente el problema de 3 cuerpos en interaccion
continua, sin hacer aproximaciones.

Lo que se puede hacer entonces resolver un sistema no interactivo, o sea buscar
un limite donde la energia cinética sea mucho mayor que la energia potencial, de
forma tal que toda la energia sea cinética. Asi, surge la teoria cinética. Lo natural
ademas es pensar en la fase gaseosa, ya que en las fases liquidas o sélidas las
moléculas estdin mucho mas ligadas entre si, o sea, su energia potencial de
interaccion es mucho mas immportante. Asi, segin mostraria después la mecanica
estadistica, el limite de altas temperaturas y bajas presiones de un gas, o sea el gas
ideal, es el limite deseado.

La escencia de resolver un caso no interactivo es resolver el problema de una
sola particula, y luego aplicar el resultado a 10* particulas, tomando valores
medios de las cantidades en vez de considerar su dispersion estadistica. Para que
esto funcione es central que las particulas no interactien entre si
permanentemente, como sucederia si sintieran algun potencial generado por las
demas. Si ese fuese el caso, o sea, si no fueran particulas independientes, no
podriamos resolver el problema de una particula y luego aplicar los resultados al
promedio, sind que deberiamos resolver el problema de todas las particulas a la
vez, que como ya dijimos es imposible.

Hay dos teorias microscopicas diferentes pero relacionadas mediante las cuales
es posible expresar todas las variables termodinamicas como ciertos promedios de
las propiedades moleculares, la teoria cinética y la mecdnica o termodindmica
estadistica. La teoria cinética se ocupa de los detalles del movimiento y del
choque molecular, aplica las leyes de la mecanica clasica a cada una de las
moléculas de un sistema y de ellas deduce, por ejemplo, expresiones de la presion,
temperatura, energia interna y calores especificos. La termodindmica estadistica
ignora las caracteristicas de las moléculas individuales y aplica consideraciones de
probabilidad al gran nimero de moléculas que constituyen cualquier porcion de
materia. En un principio ambas teorias se desarrollaron sobre la hipdtesis de que
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las leyes de la mecanica clasica, deducidas del comportamiento macroscopico de
la materia, son aplicables a particulas como moléculas y electrones.

Sin embargo hechos experimentales mostraron que, en determinados regimenes
de temperaturas y/o presiones, estas hipotesis no eran totalmente correctas. El
hecho de que los sistemas en pequeina escala no obedezcan las mismas leyes que
los sistemas macroscopicos ha llevado al desarrollo de la mecanica cuantica. La
termodinamica estadistica se ve asi enriquecida con ciertos aportes de ésta que
consiguieron aclarar con éxito algunas de las caracteristicas poco satisfactorias
provenientes de la mecanica clasica. Las magnitudes de las velocidades de las
moléculas individuales varian en un gran intervalo, ya que las moléculas estan en
constante movimiento al azar, colisionando entre ellas y con las paredes del
recipiente que contiene al gas. Durante un pequefio intervalo de tiempo, una
particula sufre varias colisiones, y cada colisiéon cambia tanto el mdédulo como la
direccion de su velocidad. Sin embargo es posible hablar de una velocidad
promedio de la particula, ya que en cada instante las particulas tienen velocidades
menores, iguales o mayores que el promedio, es decir, hay una distribucion
caracteristica de las velocidades moleculares de un gas dado. En el desarrollo de la
teoria cinética de gases se analizan propiedades en base a la velocidad cuadratica
media de las moléculas y no se considera la distribucion caracteristica de las
mismas.

La finalidad de este apunte es tratar solo los aspectos cinéticos de la teoria
molecular, partiendo de la definicion de un gas ideal desde el punto de vista
microscopico. Se hace también una breve introduccion al campo de la
termodinamica estadistica, con la finalidad de aplicar las leyes de la mecanica
clasica a los atomos de dicho gas estadisticamente, y demostrar que la definicion
microscopica de un gas ideal estd de acuerdo con la definicion macroscopica que
provee la termodindamica clasica.

Definicion microscopica del Gas Ideal

Desde el punto de vista microscopico, un gas ideal se define en base a las
siguientes hipotesis:
1. Todo volumen macroscopico de gas estd constituido por un gran nimero de
moléculas. Todas sus moléculas son idénticas si el gas es un elemento o
compuesto estable. (Tener en cuenta que en condiciones normales de presion
atmosférica y temperatura ambiente hay aproximadamente 3x10* moléculas por
metro cubico).

2. Las moléculas se encuentran separadas por distancias grandes, comparadas con
sus propias dimensiones y estan en estado de continuo movimiento. Esto significa
que el volumen ocupado por las moléculas es una fraccidon sumamente pequenia
del volumen ocupado por el gas.
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3. Las moléculas no ejercen fuerzas entre si, ni estdn sometidas a ninguna fuerza
externa, excepto cuando chocan.

4. Los choques de moléculas entre si y con las paredes son perfectamente elasticos
y tiene duracion despreciable. Se considera que las paredes del recipiente son
perfectamente lisas y por lo tanto en los choques de las moléculas con las paredes,
no hay cambio en la velocidad tangencial.

5. En ausencia de fuerzas externas, las moléculas estan distribuidas
uniformemente por todo el recipiente (homogeneidad). Si N es el numero total de
moléculas en un recipiente de volumen V, el nimero de moléculas por unidad de
volumen sera ny=N/V.

6. Todas las direcciones de las velocidades moleculares son igualmente probables
(isotropia).

7. Las moléculas obedecen las leyes de Newton del movimiento.

Podemos condensar todas estas hipotesis en decir que vamos a definir un gas ideal
como un gran numero de moléculas no interactuantes entre si, que solo tienen
energia cinética y sufren choques eldsticos, y que ocupan un volumen mucho
mayor al volumen de ellas mismas, con condiciones de isotropia y homogeneidad.
A ellas aplicaremos las leyes de Newton.
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Figura 1 : Colisiones moleculares con las paredes del recipiente
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Puede decirse que un gas ideal es un gas diluido, de manera que la distancia
media entre moléculas es grande comparada con el alcance de las fuerzas
intermoleculares (del orden de 10"°m). La interaccion entre moléculas es muy
poco frecuente. Se puede representar un gas ideal como un conjunto de moléculas
puntuales, sin interaccion apreciable entre ellas, mas alla del choque elastico, que
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se desplazan libremente en todas direcciones con velocidades diferentes del orden
de cien metros por segundo (figura 1).

La presion de un gas ideal

Considérese un gas ideal compuesto por N moléculas encerrado en un recipiente
de volumen V. En un extremo del recipiente hay un piston moévil (figura 2). Se
quiere evaluar la fuerza que se ejerce sobre el piston debido al hecho de que
existen moléculas en movimiento en la caja. A medida que las moléculas se
mueven en el interior de la caja con diferentes velocidades, golpean contra el
piston. Si en el exterior hubiese vacio, cada vez que el piston fuese golpeado
adquiriria un pequefio momento y gradualmente seria empujado hacia fuera. Para
evitar que el piston se mueva, el mismo debe ser sostenido con una fuerza F.
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Figura 2: Cambio en la velocidad de las moléculas del gas después de chocar con una pared.

¢Cudl debe ser el valor de la fuerza aplicada para equilibrar los multiples
choques de las moléculas?

En cada colision hay una transferencia de momento lineal (cantidad de
movimiento) entre el piston y cada una de las moléculas que impactan sobre ¢l. La
fuerza serd la cantidad de movimiento entregada en cada choque por el nimero de
colisiones por unidad de tiempo que las moléculas realizan con la pared.

Como las colisiones son totalmente eldsticas, si una particula llega al piston con
una cierta velocidad v, con componentes vx, vy, V,, rebotard invirtiendo su

5
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componente x de velocidad, aunque tal proceso no tendra ninglin efecto sobre vy ni
v.. Por lo tanto el cambio del momento lineal de la particula sera:

P=DPf —Pi= —MUy — (muy) = —2mu, (1)

Esto significa que la cantidad de movimiento transferida al piston en cada
choque serd 2mvy, ya que la cantidad de movimiento total se conserva.

Para conocer el momento total transferido al piston, se debe calcular el nimero
de choques que se producen en un intervalo de tiempo At. Para encontrar cuantas
moléculas golpean el piston es necesario notar que, si una particula tiene una dada
velocidad dirigida hacia el piston, lo golpeara siempre que esté lo suficientemente
cerca. Si estd demasiado lejos, hard solamente una parte del camino hacia el piston
en ese intervalo de tiempo, pero no lo alcanzara. Por lo tanto, sélo aquellas
moléculas que estén a una distancia v,At (o menor) del piston llegaran al
mismo en el intervalo de tiempo At (ver figura 3) . El nimero de colisiones en
ese intervalo de tiempo es igual al nimero de moléculas que se encuentran en una
region dentro de la distancia vy At. El area del piston es A, el volumen ocupado
por las particulas que llegaran al piston es vy At.A. Por lo tanto este nimero de
particulas es el producto de ese volumen multiplicado por el nimero de atomos
por unidad de volumen, es decir v, At.A.ny.
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Figura 3: cuantas moléculas chocan contra un area A en un tiempo At?
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Que sucede si consideramos el choque de las moléculas entre si? No cambia para
nada el resultado anterior, pues cada vez que dos moléculas chocan intercambian
momento entre ellas, por lo que podemos considerar (desde el punto de vista de su
momento) que se “intercambian” entre ellas, no variando nada respecto a lo que
habia antes del choque.

Luego, el momento total transferido resulta ser:

AP=(2mv,)(n,v AtA), )
de modo que la fuerza es:
=A—f:2mnvviA 3)

La fuerza por unidad de area, o presion, ejercida por estas moléculas de gas es:
p=2n,myv, (4)

En un gas las moléculas se mueven en direcciones diferentes y con velocidades
. ’ .7 2 . .
diferentes. Asi, para obtener la presion del gas, v, debe ser sustituida por el

X

promedio (v2) . En términos estadisticos, en cualquier instante la mitad de las

moléculas por unidad de volumen en la vecindad del area A tienen una
componente de su velocidad dirigida hacia la pared mientras que la otra mitad se
aleja de la misma. S6lo las moléculas que se muevan hacia el piston contribuiran a
los choques, por lo tanto se debe dividir por un factor 2 a la expresion anterior. La
presion puede escribirse como:

_ 2
p=ny m(v,) (5)
El modulo de la velocidad molecular esta relacionado con sus componentes
. .y 2 2 2 2
mediante la expresion v- = v, + v, + v, , de modo que:

V)= v+ v+ (vy) ()

Como segin la hipotesis 6 las velocidades moleculares estdn distribuidas

isotropicamente (no hay direccion privilegiada), resulta que (v5) = (v}) =(v;) v,
1

. 2 1, )
en consecuencia, (v,) = 3 (vi) = 3 Vims - En este resultado se considera que el

conjunto de moléculas posee una misma velocidad media dada por v,ms:m ,
donde rms es la raiz cuadratica media (root-mean-square) de la velocidad. Notar
que es importante elevar al cuadrado antes de tomar el valor medio, ya que si se
invierte el orden, +(v)’=0, ya que (v)=0 al haber tantas particulas con
velocidad vx como con -vi, y lo mismo para las otras direcciones. Méas abajo
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veremos las moléculas obedecen una distribucion de velocidades que se denomina
distribucion de Maxwell de velocidades.

Haciendo esta sustitucion en la expresion obtenida para la presion p, se tiene:

1 1
ngnvmvfmszgpvfms (7)

donde el producto nym es simplemente la masa por unidad de volumen, es decir,
la densidad p .

En la ecuacion (7) se relaciona una cantidad macroscopica (la presion p)
con el valor medio de una cantidad microscopica (v.ms). Los promedios pueden
tomarse sobre tiempos cortos o largos, sobre regiones del espacio grandes o
pequefias. De ella podemos obtener la velocidad cuadratica media en funcion de la

presion:
b =3P _ \/ 3RT
rms p - PM

donde PM representa el peso molecular PM=M/n=m/N,

Por otro lado, del analisis anterior podemos resumir una formula para el nimero
de choques por unidad de tiempo que recibe un area A de pared, al cual
denominaremos n:

1

ENE

n, Av,,At

Temperatura y energia cinética

Si se multiplican los dos miembros de la ecuacion (7) por el volumen V, se
obtiene la siguiente ecuacion:

pV=2p Vi,
3
en donde el producto pV es simplemente la masa total del gas. La masa del gas
también se puede escribir como N m, donde N es el numero total de moléculas y
m la masa de cada una de ellas. Efectuando esta sustitucion, se obtiene:

1 2
V== Nm
p 3 Vrms

Esta cantidad corresponde a dos tercios de la energia cinética de traslacion total
de las moléculas, es decir:

pVv== (l Nm vims) =

3 (9 N (&) )

w(N
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(g,) es la energia cinética media de una molécula. Comparando la ecuacion (8)
con la ecuacion de estado de un gas ideal, pV = nRT, se concluye que la energia
cinética media de traslacion de las moléculas es directamente proporcional a la
temperatura absoluta del gas ideal:

<sk>:l mv RT 9)

2 n
7 rms N
Puede considerarse a la ecuacion (9) como una definicion de la temperatura del
gas en base a una teoria microscopica o teoria cinética.
El nimero de moles n en la expresion (9) puede escribirse como el nimero total
de moléculas dividido el numero de Avogadro (nimero de moléculas por mol, N,),
obteniéndose la siguiente expresion:

=3
2

() =32 T (10)

La relacion R/Nj se denomina constante de Boltzmann o constante universal de
los gases por molécula. Se la identifica con la letra ks y en el Sistema Internacional
de medida, tiene el valor

ks =1.38x10> J / molécula K. (11)
Reescribiendo la ecuacion (10) se tiene:

<sk>:% mv: = % k, T (12)

rms

Esta ecuacion muestra que la temperatura absoluta de un gas ideal es
directamente proporcional a la energia cinética media de traslacion de sus
moléculas, sin importar a qué presion y volumen estdn. En promedio, las
particulas tienen mayores energias cinéticas cuanto mas caliente esté el gas. Es
importante observar también que solo interviene la energia cinética de traslacion y
no otras energias, como la energia de rotacion o vibracion. La razon para ello es
que el resultado se obtiene de la cesion de cantidad de movimiento a las paredes, a
la cual s6lo contribuye el movimiento de traslacion.

. Ejemplo 1: ;Puede una tnica particula tener temperatura?

Cada particula en un gas tiene energia cinética. Mas aun, la ecuacion (12)
establece una relacion entre la energia cinética promedio por particula y la
temperatura de un gas ideal. Es valido concluir que una unica particula tiene
una temperatura? No.
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Se sabe que un gas contiene una gran cantidad de moléculas con una
distribucion de velocidades. Por ello, las particulas no tienen todas la misma
energia cinética, sino que poseen una distribucion de energias desde valores
cercanos a cero hasta valores extremadamente grandes. Si cada particula tuviese
una temperatura asociada con su energia cinética, habria un amplio rango de
temperaturas diferentes dentro del gas. Sin embargo esto no es asi, ya que en el
equilibrio térmico el gas tiene una sola temperatura, temperatura que puede
registrarse con un termometro colocado dentro del gas. Asi, la temperatura es
una propiedad que caracteriza al gas globalmente, un hecho que es inherente
en la relacion (12). El término v.ms €s una velocidad promedio de la particula y
por ello 5 mvms® s la energia cinética promedio y es caracteristica de todo el
gas. Como la temperatura absoluta es proporcional a ésta, no puede ser atribuida
a cada particula del gas individualmente. Se concluye entonces que una unica
particula no tiene una temperatura.

Si dos gases ideales tienen la misma temperatura, la relacion (12) indica que la
energia cinética promedio de cada una de las particulas del gas es la misma. Sin
embargo, las velocidades promedio de las diferentes particulas no son las mismas,
ya que las masas pueden ser diferentes.

- Ejemplo 2: La velocidad de las moléculas en el aire

El aire es principalmente una mezcla de nitrogeno N, (masa molecular = 28.0
u) y oxigeno O, (masa molecular =32.0 u). Suponiendo que cada uno se comporta
como un gas ideal, determinar la velocidad cuadratica media vims de las moléculas
de oxigeno y nitrogeno cuando la temperatura del aire es de 293K.

La velocidad media v puede calcularse a partir de la ecuacion (12). La
energia cinética media es 3/2 kT, y es la misma para ambos tipos de moléculas a
la misma temperatura. Sin embargo, las masas de las moléculas del nitrégeno y
oxigeno son diferentes.

La energia cinética promedio por particula es:
3
(&)= kT (13)

Mediante el nimero de Avogadro y la masa molecular se calcula la masa de
cada molécula:

m(N,)= — masa mo/lecular _ 28g/mol =4.65x10 *Kg
niimero moléculas(N,)  6.022 x 10*mol
m (0,)= 329/mol =5.31x10 *Kg

6.022x 10" mol ™"

Una vez conocida la masa, se calcula la velocidad vins:

10



Teoria cinética de los gases ideales Catedra Fisica Il (Licenciatura en Fisica- Profesorado en Fisica)

=511 m/s

)= 2 _\/2(6.07x10_211)
Y T T T V465110 P Kg

—21
v (0,)= (e, :\/2(6.07x12(2 1) _ g e
m 5.31x10 *Kg

En el caso de una molécula de hidrogeno, cuya masa es 3.34x10%" kg, SU Vims
es 1940 m/s. Cuanto mads pequenas sean las masas de las moléculas, mayor
serd la velocidad que posean. Las consecuencias de este hecho se analizan en el
ejemplo 3.

- Ejemplo 3: Por qué no hay hidroégeno en nuestra atmosfera?

El hidrogeno, que debe haber estado presente en los primeros afos de la
atmosfera terrestre, ha desaparecido de la misma. Uno se pregunta como pudo
producirse el escape hacia el espacio exterior si las moléculas de hidrogeno
deberian ser atraidas hacia el centro de la tierra por una fuerza gravitacional. La
respuesta estd en el concepto de velocidad de escape. Si un objeto se mueve
alejandose de la tierra con una velocidad igual o superior a la velocidad de
escape, dejard la tierra para no retornar. La velocidad de escape es de
aproximadamente 11200 m/s, por lo tanto si la molécula de hidrogeno posee
una velocidad igual o superior a ésta, se alejard de la atmosfera. Aunque la
velocidad media es s6lo un 17% de la velocidad de escape, algunas moléculas
se mueven a velocidades varias veces la vms , segin la distribucion de
velocidades de Maxwell. Estas velocidades son las que producen el escape
hacia el espacio. En los billones de afos transcurridos desde la formacion de la
tierra, ha habido suficiente tiempo para que el hidrégeno se escape.

Energia interna de un gas ideal

La energia interna U de una sustancia puede escribirse, en general, como

_glow)
U=E™+E,,

int)

CM 7 syt .
donde E,(( esla energia cinética total respecto al centro de masas, mientras que
_plcM)
U_Ek +Ep(int
fuerzas (en general electromagnéticas). Como vimos, la escencia de la teoria

cinética es ir al limite de los gases reales en el que el efecto de las fuerzas
intermoleculares es relativamente débil, de modo que la energia potencial interna

) es la energia debida a la interaccion entre las moléculas mediante

11
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del gas puede ser despreciable en comparacién con la energia cinética de las
moléculas.

Asi, la energia de un gas ideal es puramente energia cinética molecular:

U= Z %mvi2 =N (% mv: |=N (&) (14)

Comparando las ecuaciones (12) y (14) se llega a la conclusion de que la
energia interna de un gas ideal compuesto por N particulas y a una temperatura T
es:

l]=N'%kgT (15)

0, de modo equivalente, debido a la definicion de & (Nkz = N(R/No)=nR), es:

U=>nRT
2

Por lo tanto, aqui vemos como la teoria cinética de gases ideales obtiene el
resultado de que la energia interna de un gas ideal depende solo de la
temperatura. Esta era la conclusion del experimento de Joule-Gay Lussac en el
cual el hecho de haberlo hecho con un gas no ideal se compensaba con el hecho de
que el agua no variaba su temperatura por tener mucha mayor C, que el gas. Esta
relacidén no es valida para los gases reales o para otro tipo de sustancias liquidas o
solidas. Sin embargo la idea de que la temperatura es una medida de la energia
cinética de traslacion de las moléculas que componen a la sustancia puede seguir
siendo tomada como vdlida.

La relacion pV = nRT establece que la presion de un gas aumenta con la
temperatura (si los otros factores se mantienen constantes). Esto se debe a que
cuanto mayor sea la temperatura, mayores serdn las energias moleculares y las
velocidades. En consecuencia, existe un cambio mayor en el momento molecular
cuando una molécula choca con las paredes, y por lo tanto, también una presion
mayor sobre la pared.

Se puede concluir que el modelo de un gas ideal describe con bastante precision
a los gases reales si la densidad del gas es lo suficientemente pequefia (o
equivalentemente la presion es baja, ya que de acuerdo a la ecuacién 7, densidad y
presion son proporcionales), para que la distancia intermolecular media sea grande
en comparacion con el tamafio molecular, y si la temperatura es lo suficientemente
alta para que la energia potencial intermolecular media sea pequefia comparada
con la energia cinética molecular.

12
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Principio de equiparticion de la energia

Uno de los resultados mas importantes de la teoria cinética es la relacion que se
obtiene al comparar las ecuaciones teorica y empirica de los gases ideales
(ecuacion 12). Para ello se consider6 a cada molécula como un punto geométrico y
se supuso que su energia cinética era puramente traslacional. Como resultado de la
ecuacion (12), y considerando que las velocidades verifican la  igualdad
(vi) =(v,) =(v,), la energia cinética media por molécula asociada a cualquier
componente de velocidad, por ejemplo a vy, es:

1 2 1 2 1
—m(v,)==—m(v)==k;T 16
Lmv=2mit =1k, (16)

Como la energia cinética de traslacion total por molécula es 345T/2, resulta que
la energia cinética de traslacion asociada a cada componente de velocidad es
justamente un tercio del total.

Cada variable independiente que es necesario especificar para determinar la
energia de una molécula se llama grado de libertad. Como la energia cinética de
traslacion de una molécula se determina mediante las tres componentes de
velocidad de su centro de masa, tiene tres grados de libertad y la energia cinética
de traslacion se divide por igual entre ellos, es decir, hay una equiparticion de la
energia entre los tres grados de libertad de traslacion.

Sin embargo las moléculas reales no son puntos geométricos sino que tienen
tamafio finito. Tienen momentos de inercia, lo mismo que masa, con lo cual
pueden tener energia cinética de rotacion ademads de traslacion. También se debe
esperar que se produzcan rotaciones a causa de los choques al azar contra otras
moléculas y contra las paredes. Como el vector velocidad angular de una molécula
que gira puede tener componentes segin los tres ejes de coordenadas, es posible
que una molécula tenga tres grados de libertad de rotacion y, si el cuerpo es rigido,
en total seis grados de libertad. Como las moléculas no son estructuras
perfectamente rigidas se espera que puedan oscilar o vibrar a causa de los choques
con otras moléculas, dando lugar aiin a mas grados de libertad. Sin indicar ningiin
tipo determinado, se dice que una molécula tiene f grados de libertad, de los cuales
tres son de traslacion.

La energia total de un sistema constara de la energia cinética de traslacion
asociada con las componentes de velocidad, cuyos términos son del tipo % mv?; de
la energia cinética de rotacion, cuyos términos son de la forma % Iw,’, de la
energia cinética de vibracion de los atomos de la molécula, cuyos términos son
del tipo Yauwe” (u es la masa reducida) y de la energia potencial elastica entre
los atomos en la molécula, cuyos términos son de la forma “AKE® (K es la
constante de la fuerza). Notar que todos son términos de energia cinética salvo el
de energia potencial elastica. Aunque existan otras clases de contribuciones a la

13
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energia, como la magnética por ejemplo, la energia total de un gas queda descrita,
con buena aproximacion, en términos de las ya mencionadas. Aunque estos
términos tienen origenes diversos, todos tienen la misma forma matemadtica, es
decir, la energia asociada con cualquier grado de libertad es una funcion
cuadratica de la variable requerida para especificar dicho grado de libertad.

Una molécula monoatémica considerada como
un punto geométrico solo puede tener energia Y
cinética de traslacion, f=3. En cambio una
molécula diatdbmica (con una estructura andloga a
la de una pesa constituida por dos particulas
puntuales unidas por una barra metdlica) puede
tener también energia cinética de rotacion. En

A

general, su eje de rotacién tendria cualquier
direccion en el espacio y su vector velocidad
angular tres componentes rectangulares. En ese
caso la molécula contaria con tres grados de
libertad de rotacion, y el nimero total de grados de
libertad seria f'= 6. Sin embargo se suele eliminar
un grado de libertad rotacional, ya que dos masas
puntuales unidas por una barra (linea) rigida no
tiene momento de inercia respecto del eje que une
las masas, por lo que f/=5. Su energia seria:

[
N4

€ = 1 m v+ 1 mv: + 1 m v+ 1 I. 0%+ 1 I. o gas diatdmico sin vibracion.

donde 14 e Iz son los momentos de inercia respecto a los ejes A y B alrededor de
los cuales gira la molécula con velocidades respectivas wa y ms.

Pero si la temperatura es tan alta que lo que representamos como una barrera
rigida que une los atomos de la molécula diatdmica comienza a vibrar, a la energia
anterior debemos sumarle las energias correspondientes a una frecuencia de
vibracion. Su energia € puede escribirse:

1 2

1 2, 1 2, 1 2, 1 2 1 2 1 2
e==mv,+=—mv,+—mv,+ =1, 0, += I, 0;+= uw;+=K
2 X 2 y 2 z 2 A A 2 B B 2 i 13 2 E
donde la coordenada & es el desplazamiento de los atomos a partir de su
separacion correspondiente al equilibrio, y : es la derivada de este
desplazamiento respecto al tiempo. Estos dos ultimos términos son los que
representan la contribucidn a la energia de una frecuencia de vibracion. Notar que

esta es una vibracion alrededor del centro de masas de la molécula.

14
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Mediante la mecanica estadistica se puede demostrar que cuando el
numero de particulas es grande y la mecanica Newtoniana es valida, todos los
términos de las expresiones anteriores tienen el mismo valor promedio, el
cual depende so6lo de la temperatura. Este teorema, conocido como teorema
de la equiparticion de la energia, afirma entonces que la energia disponible
solamente depende de la temperatura y se distribuye en partes iguales entre
cada una de las formas independientes mediante las cuales las moléculas
pueden absorber energia. Cada uno de esos modos independientes de
absorcion de energia se llaman grados de libertad. Este principio llamado
equiparticion de la energia fue deducido por Clerk Maxwell.

La energia media total de una particula con f'grados de libertad es entonces € =
f12 k5T, y la energia total de N moléculas es:

Ng:iN@T:gnRT 17)

Pero hay que destacar que la temperatura sigue siendo una medida tan solo
de la energia cinética de traslacion de las moléculas del gas. Los grados de
libertad de rotacion, o vibracion alrededor del centro de masa, no contribuyen a la
temperatura.

Teoria clasica de los calores especificos

Considerando el modelo molecular de un sistema se puede identificar su energia
interna como la suma de las energias de cada una de las moléculas que lo
constituyen. Por lo tanto la energia total asociada a los f'grados de libertad de cada
una de las N moléculas de un gas se puede igualar con la energia interna U:

Ung@ngnRT (18)

Aqui se refuerza lo que se remarco antes respecto a que la temperatura es una
medida tan solo de la energia cinética de traslacion. Para una misma temperatura
un gas con mas grados de libertad tiene mas energia porque ademas de energia de
traslacion debe tener en igual medida energia para los otros grados de libertad.

Segun la hipotesis anterior, se tiene que el calor especifico molar a volumen
constante es:
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y dado que para un gas ideal
c,=cy +R=(£+1)R :

la razon entre los calores especificos es:

_Cp_(f/Z)R+R_f+2
P=e " (fI2IR |

En tanto los principios de la termodindmica dan una expresion para la diferencia
entre los calores especificos a presion y a volumen constante, la teoria molecular
junto con el principio de equiparticion predice el valor real de los calores
especificos y su relacion y, en funcidon del nimero de grados de libertad f'y de la
constante universal R determinada experimentalmente. De acuerdo con esta
teoria son todos constantes e independientes de la temperatura.

(19)

Lo que podemos interpretar de la féormulas para cv_y cp estd otra vez
directamente relacionado con que la temperatura del gas estd relacionada tan solo
con la energia cinética de traslacion. Para ser concretos, si se entrega una misma
cantidad de calor 8Q a un gas con /=3 y a otro con f=5, el gas con /=5 distribuira
esa energia entre mas grados de libertad que el de /=3, y entonces los grados de
libertad de traslacion recibirdn menos energia en el gas con /=5 que en el de f/=3.
Por lo tanto aumentara menos la temperatura en el gas con /=5 que en el de f/=3.
Como ¢ = 0Q/dT, al ser menor dT en el gas de /=5 que en el /=3, su cv 0 su cp
seran mayores.

En los gases monoatomicos las moléculas tienen s6lo movimiento de traslacion.
Como f= 3, se tiene que:

¢,=LR=3R=15R;c,=[*2R=2R=25R
272 2 2
y=S2=2-15¢7
c, 3 ’

Estos valores concuerdan satisfactoriamente con los valores experimentales de
los gases monoatdmicos dados en la Tabla I. Ademas los calores especificos de
estos gases son practicamente independientes de la temperatura.

Tabla I
Tipo de gas Gas ¢y, /R /R (¢cp-¢y)) y=cp/cy
R
Monoatémico He 2.50 1.506 0.991 1.66
A 2.51 1.507 1.005 1.67

Diatomico H, 3.47 247 1.00 1.40
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O, 3.53 2.52 1.01 1.40
N, 3.50 2.51 1.00 1.40
ClL 4.07 3.00 1.07 1.36
Poliatomico CO; 4.47 3.47 1.00 1.29
CH,4 4.30 3.30 1.00 1.30
NH; 4.41 3.32 1.10 1.33
Aire 3.50 2.50 1.00 1.40

En los gases diatémicos se pueden considerar las moléculas, como se menciond
en la seccidn previa, como particulas puntuales unidas por una barra.
Despreciando el momento de inercia respecto al eje de la barra que une las esferas,
la molécula tiene dos grados de libertad de rotacion.. Si se toma f= 5, se obtiene:

¢ =2R=25R :y=L=1.40.
2 5
Estos valores, excepto en el caso del Cl,, son casi iguales a los valores medios
de c, y y para las moléculas diatdmicas presentados en la Tabla I. Esto indica que
a temperaturas cercanas a la temperatura ambiente, esta moléculas se comportan
como si la energia molecular total se distribuyese entre los grados de libertad de
traslacion y de rotacion, de acuerdo al principio de equiparticion.

En el modelo de los gases poliatdmicos, cada molécula contiene tres o mas
atomos (unidos entre si segin el modelo de las barras) de modo que,
energéticamente, la molécula es capaz de girar alrededor de cada uno de tres ejes
mutuamente perpendiculares. Por lo tanto en un gas poliatbmico que tenga tanto
movimiento traslacional como rotacional, se tienen seis grados de libertad, y y =
1.33.

Sin embargo en estas estimaciones no se han considerado las contribuciones de
energia de las vibraciones de los 4&tomos en las moléculas. Al aumentar los grados
de libertad, la teoria prevé un decrecimiento en la razén de los calores especificos,
lo cual concuerda en general con la experiencia. Esto lleva a que en lugar de tener
un modelo tedrico para todos los gases, sea necesario un modelo empirico
diferente para cada gas. El hecho experimental de la variacién de los calores
especificos de los gases con la temperatura indicaria que, ademas de todas las
consideraciones realizadas, los grados de libertad pueden variar con la
temperatura. Esto significa que moléculas que a cierta temperatura sélo se
trasladan, empiezan a girar al aumentar la misma, e incluso a altas temperaturas,
los choques hacen que los 4tomos vibren con lo cual las absorciones de energia
son diferentes, lo cual lleva a que haya variaciones de ¢, y ¢,. Al examinar la
variacion de los calores especificos con la temperatura, las divergencias entre la
experiencia y la teoria anterior se hace mas evidente. Excepto para los gases
monoatomicos, los calores especificos de todos los gases aumentan al crecer la
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temperatura y disminuyen cuando la temperatura baja.

4 Dlsl)ciacion \_:__ _
3 o

, 5/2

"33 .

Traslacion 1172

Temperatura (K)

Figura 4: Calor especifico molar cy del hidrogeno con la temperatura.

A modo de ejemplo, se puede analizar el calor especifico del hidrogeno (figura
4). El valor de 5 cal / mol K que se predice en el modelo de las moléculas
diatomicas es caracteristico en el intervalo de temperatura que varia de 250 a los
750K. Mas alla de las 750K, ¢, aumenta de modo continuo hasta 7 cal / mol K,
mientras que por debajo de los 250K c, decrece a 3/2 R, valor previsto por la
teoria para un gas monoatomico, lo cual explica porque se puede considerar al aire
como un gas monoatdmico a temperatura ambiente. Una posible explicacion es
que a bajas temperaturas los grados de libertad de rotacion y los de vibracion de la
molécula de hidrégeno parecen no tener ninguna participacion en la variacion de
la energia interna, asociada a un cambio de temperatura. Al aumentar la
temperatura empieza a ser posible la rotacién, y a grandes temperaturas las
colisiones entre moléculas hacen que los 4tomos de la molécula vibren y que ésta
ya no se comporte como un cuerpo rigido. Diferentes gases, debido a su diferente
estructura molecular, pueden mostrar estos efectos a distintas temperaturas. Asi,
una molécula de cloro vibra a la temperatura ambiente.

Aunque esta descripcion es esencialmente correcta y permite una explicacion

18
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adecuada del comportamiento del gas a temperaturas altas, el comportamiento a
bajas temperaturas no es el correcto, ya que los experimentos muestran que a
bajas temperaturas los calores especificos de todas las sustancias tienden a cero.
Estas dificultades se eliminan cuando se toman en consideracion los principios
de la mecdnica cudntica y la mecdanica estadistica.

Finalmente, destacamos que también nos debe quedar la idea de que en general
el calor especifico da una medida de cuales son los grados de libertad activos en
un sistema, y como ello varia con la temperatura.

Entendiendo la expansion libre y el trabajo de un gas desde la teoria
cinética.

Consideremos una expansion libre, como la del experimento de Joule-Gay Lussac.
Ya sabemos que la energia libre U no varia si el gas es ideal, pues Q=W=0 en este
proceso. Como podemos entender lo que pasa desde la teoria cinética?

Esta claro que, al expandirse contra el vacio, las moléculas del gas no chocan
contra nada, por ende no pierden nada de energia al expandirse (solo persisten los
choques entre ellas y contra las paredes, que no cambian la energia total del
sistema). Asi es que la energia interna U no varia. Por otro lado, al aumentar el
volumen, baja la densidad de moléculas ny y por lo tanto baja la cantidad de
choques por unidad de tiempo. Asi, aunque cada choque transmite, en promedio,
la misma cantidad de momento contra las paredes, como el nimero de choques
baja, baja la presion.

Por otro lado, si consideramos un gas que se expande pero ahora empujando un
piston con masa (también podemos suponer presion externa atmosférica), vemos
que con cada choque contra el piston las moléculas le transmiten momento, con el
cual el piston se mueve. Asi en la expansion, el gas ahora si pierde energia, por lo
que su temperatura baja.

La atmosfera exponencial

En las secciones anteriores se discutieron algunas propiedades de los gases
formados por un gran nimero de atomos o moléculas que chocan entre si,
pudiéndose afirmar que las propiedades macroscopicas de la materia pueden ser
explicadas en término del movimiento de sus partes.

El objetivo ahora es conocer mas acerca de las posiciones de las moléculas y de
sus velocidades. Se busca respuesta a preguntas tales como:
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* ,como estan distribuidas las moléculas en el espacio cuando no hay fuerzas
actuando sobre ellas?

* ;/como estan distribuidas en cuanto a velocidad?

e /cuantas moléculas se mueven con una velocidad, por ejemplo, tres veces
mayor que la velocidad cuadratica media o cuantas se mueven con un cuarto
de la misma?

Si bien las magnitudes de las velocidades de las moléculas varian en un gran
intervalo, hay una distribucion caracteristica de las velocidades moleculares de
cada gas.

El problema que se analizard en esta seccion trata sobre la distribucién de las
moléculas en la atmdsfera. Sirvid de base para la obtencidon de la distribucion de
velocidades de Maxwell. Se hace la suposicién de que hay equilibrio térmico,
ausencia de vientos y perturbaciones en la atmoésfera, y campo gravitatorio
uniforme. Si se supone que la temperatura es la misma a cualquier altitud, el
numero de moléculas por unidad de volumen, ny, decrece con la altura segun la ley
de las atmosferas (ejemplo 5). Sin embargo, (segun se desprende del analisis
desarrollado en secciones previas y de la interpretacion de la mecanica estadistica
de la temperatura) la ley de distribucion de velocidades, cuya forma se supone
desconocida, debe ser la misma a todas las alturas ya que s6lo depende de la
temperatura. Esta ley determina el ritmo al cual se mueven verticalmente la
moléculas en la atmdsfera a cualquier altitud y, por lo tanto, debe estar
intimamente relacionada con la disminucién de ny con la altura. Analizando en
detalle esta relacion se puede deducir la ley de distribucion de la velocidad.

. Ejemplo 5

A partir de las leyes de la hidrostatica y de la ecuacion de estado de un gas ideal
se puede deducir una expresion de la razon de las presiones correspondientes a
dos alturas diferentes en un gas ideal a temperatura uniforme. Expresando la
relacion de la presion con la altura en forma exponencial se obtiene la ley de las

atmosferas, aplicable a la atmosfera terrestre si se considera el aire como un gas
ideal.

La ecuacién que indica como la presion de un fluido en equilibrio estatico varia
con la altura sobre algiin nivel de referencia es:

dp _
dh

a medida que la altura & aumenta (dh positiva), la presion p disminuye (dp
negativa).

—P9;

La densidad p de un gas ideal es:

20



Teoria cinética de los gases ideales Catedra Fisica Il (Licenciatura en Fisica- Profesorado en Fisica)

donde m es la masa de cada particula. De la ecuacion de estado del gas ideal
pV=NEKT, se puede obtener el numero de particulas por unidad de volumen:

ny - p/ksT (20)

Reemplazando esta expresion en la expresion de la densidad, se obtiene la
variacion de la presion con la altura:

dp __pmg
P _ _ 21
dh kT @
o equivalentemente dp__mg dh .
p kT
Suponiendo que g y T son constantes, e integrando esta expresion desde el

valor p, en el punto h = 0 (el nivel del mar) hasta el valor p en el punto h (por
encima del nivel del mar), se obtiene la siguiente expresion:

In £ =9 p

p, kT = >
La presion p varia de forma exponencial con la altura y segtn la ley de las
atmosferas:
—(mglk BT) h
pb=pb, €
A temperatura constante T la densidad de moléculas n, es directamente
proporcional a la presion (ny - p/ksT). Combinando estas ecuaciones, se obtiene
la siguiente expresion, que es una ley que relaciona la densidad de moléculas
con la altura:

n_ mg
In —=—-——=h 22
. n, kT 22)
n, es el nimero de moléculas por unidad de volumen a la altura de
referencia.

Si se tienen distintos tipos de moléculas con masas diferentes, disminuyen con
exponenciales diferentes. Las mas pesadas disminuirdan con la altura mas
rapidamente que las livianas. Por lo tanto se espera que, debido a que el oxigeno
es mas pesado que el nitrégeno, a medida que se va mas y mas arriba en una
atmosfera con nitrégeno y oxigeno, la proporcion de nitrégeno aumentara. Esto
realmente no sucede, dado que no es una atmdsfera isotérmica. Sin embargo hay
una tendencia de las sustancias mds livianas como el hidrogeno a predominar a
alturas muy grandes en la atmosfera, porque las masas mas pequefias contintian
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existiendo mientras que las exponenciales correspondientes a elementos de mayor
masa se han extinguido (figura 5).
1.0 5
0.8

0.6

n(h)/n

0.4

0.2

0.0 . ; . ; . ; . r
0 20 40 60 80

altura (km)

Figura 5: Densidad normalizada en funcion de la altura en el campo
gravitacional terrestre para oxigeno y nitrogeno a temperatura constante.

Distribucion de velocidades de las moléculas. L.ey de Maxwell-Boltzmann.

No es de esperar que todas las moléculas de una muestra gaseosa tengan la
misma velocidad de traslacion, aunque el hecho de que masas iguales de un gas
dado ejerzan igual presion a la misma temperatura y volumen demuestra que el
valor medio del cuadrado de la velocidad es el mismo para todas. Tanto la teoria
como la experiencia conducen al resultado de que no solo la velocidad cuadratica
media es igual en tales muestras, sino que las velocidades reales estan siempre
agrupadas del mismo modo alrededor de ésta. Los datos de esta clase se presentan
matemadtica y graficamente de la misma manera que la utilizada en estadistica para
dar la distribucion de diferentes muestras.

La figura 6-a) es un diagrama de bloques o histograma de la distribucién de
velocidades de un nimero muy grande de moléculas de hidroégeno a la temperatura
de 300K. El area de cada bloque representa el numero de moléculas con
velocidades comprendidas en el intervalo abarcado por dicho bloque particular.
Asi, el area del tercer bloque, contando desde la izquierda, representa el nimero de
moléculas cuyas velocidades estan comprendidas entre 1.0x10° cm/s y 1.5x10° cm/
s. La suma de las areas de todos los bloques corresponde al nimero total de
moléculas. El intervalo cubierto por el diagrama incluye el 99.96 % de moléculas.
El 0.04 % restante tiene velocidades mayores de 4x10° ¢cm/s, con nimeros cada
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vez menores en ese intervalo. La velocidad cuadratica media a esta temperatura es
1.96x10° cm/s.

AN/ N dN/dv

Area=dN

2 3 4x10°cmis dv v
a) b)

Figura 6: a) Distribucion de velocidades moleculares, b)Funcion de
distribucion de Maxwell-Boltzmann

Si se hace cada vez mas pequeiio el intervalo de velocidades incluido dentro de
cada bloque, éstos se estrechan y disminuye la diferencia de altura de uno al
siguiente. El 4rea permanece sin embargo constante, ya que corresponde al
numero total de moléculas. En el limite, cuando cada bloque abarca un intervalo
infinitesimal, desde la velocidad v a la velocidad v + dv, las partes superiores de
los bloques forman una curva continua representada en la figura 6 b). El nimero
de moléculas dN, con velocidades comprendidas entre v y v + dv , viene
representado por el area de la franja sombreada de ancho dv. El area bajo la curva
continua es igual al area total de los bloques de la figura 6 a). La ordenada de la
curva continua correspondiente a un valor cualquiera de v es dN/dv, y su area es,
por lo tanto, dN.

La ecuacion que expresa la ordenada de la curva continua, es decir el valor de
dN/dv en funcién de v, fue deducida, siguiendo métodos diferentes, por Maxwell y
Boltzmann, y se conoce como funcion de distribucion de velocidades de Maxwell-
Boltzmann. La ley de distribucion” es:

_dN 4N | m 3/2vzefmv2/2kBT_ﬂ
"dv W (2kT “n

En esta ecuacion, T es la temperatura absoluta, & es la constante de Boltzmann y
m es la masa de una molécula. Para un dado gas, la distribucion de las velocidades

3/2 —E . Ik, T

v2 e cin "B (23)

_m_
2kT

N

" Su deduccion escapa a los limites de este apunte y puede consultarse en la referencia [7]
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dependen solo de la temperatura. Es de notar entonces que aqui se esta dando la
distribucion de velocidades de traslacion de las moléculas del gas, y con Ei, nos
referimos a esta energia.

El valor del nimero total de moléculas N de la muestra se determina sumando
en conjunto (por integracion) el nimero de moléculas presente en cada intervalo
diferencial de la velocidad desde cero hasta infinito, es decir

N:vadv (24)

La figura 7 es una representacion grafica de la distribucion de Maxwell-
Boltzmann de las velocidades de las moléculas de oxigeno a dos temperaturas
diferentes, 300K y 1200K .

dN/dv[  Velocidad mas probable v cercana a los 400 m/s

rem

Velocidad mas probable v, cercana a los 800 m/s

| 1 | | | 1 1 | 1

0 200 400 600 800 1000 1200 1400 1600 1800 2000 m/s

Figura 7: Distribucion de Maxwell de las velocidades de 10° moléculas de
oxigeno a dos temperaturas diferentes.

A cualquier temperatura, el nimero de moléculas en un intervalo de velocidades
dado Av, aumenta conforme lo hace la velocidad hasta alcanzar un méaximo (la
velocidad mas probable v,) y después decrece asintdticamente hasta cero. La curva
de distribucion no es simétrica respecto a la velocidad mas probable. Esto es asi ya
que la menor velocidad debe ser cero, en tanto que no hay un limite clasico a la
mayor velocidad que pueda alcanzar una molécula. En este caso, la velocidad
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promedio v es algo mayor que el valor mas probable. La velocidad cuadratica
media Viem, por ser la raiz cuadrada del promedio de la suma de los cuadrados de
las velocidades, es aun mayor. Al aumentar la temperatura, también lo hace la
velocidad promedio v, la velocidad cuadratica media vi.m y mas velocidad mas
probable v,, de acuerdo con la interpretacién microscopica de la temperatura. En
este caso, el intervalo de velocidades tipicas es mayor, de modo que la distribucion
se ensancha. Como el drea bajo la curva de la distribucion (que es el nimero total
de moléculas de la muestra) sigue siendo la misma, la distribucién debe hacerse
mas plana a medida que la temperatura aumenta, como se puede observar en la
figura 7.

. Ejemplo 6:

Determinacion de la velocidad promedio v, la velocidad cuadratica media
Viem ¥ 12 velocidad més probable v, de las moléculas de un gas en funcion de los
parametros del gas.

La cantidad N(v)dv es el nimero de particulas en la muestra cuya velocidad
esta comprendida entre v y v+dv, y su valor queda determinado en la ecuacidén
(23).

x  La velocidad promedio v se determina en la forma comun: el numero de
particulas en cada intervalo de velocidad se multiplica por la velocidad v
caracteristica del intervalo; a continuacioén se suman estos productos sobre
todos los intervalos de la velocidad y se divide por el numero total de
particulas. Reemplazando la suma por una integral, se obtiene:

\_/:fN;Vvdv

Sustituyendo la expresion de N(v) dv e integrando, se obtiene:

=1.59 1/k—T
m

x  La velocidad cuadratica media v..n queda determinada por:

<l

2
V—ZZINVNV dv

de donde se obtiene

Vo= = 2L = q 73 KL
m m

x La velocidad mas probable v, es la velocidad a la cual N(v) tiene su valor
maximo. Se obtiene planteando que dN(v)/dv = 0.
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Usando el valor de N(v) de la ecuacion (23), se puede demostrar que

vp:,/%:1.414/k—’:.

En la figura 6 se muestran v,, V y Vim a 300K en la distribucion de
velocidades moleculares del oxigeno.

El exponente de e en la ecuacion (23) puede escribirse del siguiente modo:

1 -
—myv
2 _ Ecin

KT~ kT

El numerador del exponente de la ecuacion (23) es la energia cinética de traslacion
un atomo o molécula del gas. Por lo tanto en el exponente se compara la energia
cinética de traslacion con la “energia térmica” del gas, es decir que el producto kT
proporciona un nivel de referencia para las energias moleculares.

La distribucion de las velocidades moleculares, como se puede ver en la
ecuacion (23) depende de la masa de la molécula asi como de la temperatura.
Mientras menor sea la masa, mayor sera la proporcién de moléculas con gran
velocidad a una dada temperatura. Analogamente al analisis desarrollado en la
seccion previa, se puede ver que es mas facil que a grandes alturas, el hidrogeno se
escape de la atmosfera y no el oxigeno o el nitrogeno.

La distribucion de velocidades de las moléculas de un liquido también se parece
a la curva de la figura 7. El fendmeno de evaporacion en un liquido puede
entenderse a partir de esta distribucion, en base al hecho de que algunas moléculas
en el liquido tienen mas energia que otras. Asi, las moléculas en el liquido que
tienen mayor velocidad pueden escapar de la superficie (evaporarse) a
temperatura muy por debajo del punto normal de ebullicion. Solamente esas
moléculas pueden vencer las fuerzas de atraccion de las moléculas de la superficie
y escapar por evaporacion. La energia cinética de las moléculas restantes se
reduce, quedando el liquido a una temperatura menor. Por eso la evaporacion es
un fenomeno de enfriamiento.

La teoria cinética también explica como es posible transportar energia o
cantidad de movimiento. Las moléculas que se caracterizan por determinada
propiedad como por ejemplo tener mayores velocidades a causa de un
calentamiento local, llevaran mediante las colisiones, esta propiedad especial y la
alejaran de su lugar. De hecho, llevan la energia térmica de un lugar a otro:

* Si alguna de las moléculas afectan el sentido del olfato (por ejemplo las
moléculas de un perfume), llevaran el aroma al moverse y chocar. El movimiento
de esta propiedad se llama “transporte” de la propiedad (energia térmica, olor,
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etc.) y se puede explicar mediante la teoria cinética. La termodinamica ordinaria
no tiene nada que decir acerca de los fenomenos de transporte.

* Si se quema una bujia en un gas, hay un calentamiento local alrededor
de la llama y, en promedio, las moléculas se mueven alli con mayor velocidad. Al
extenderse el exceso de energia por el gas, mediante los choques, se establece el
equilibrio térmico. Cuando las moléculas con mayor velocidad chocan con otras
mas lentas, se comparte la energia. A este proceso de compartir energia se lo llama
conductividad térmica. Los métodos para medir conductividad térmica en un gas
se pueden aplicar al “movimiento” térmico en los metales y otros solidos.

Determinacion Experimental de la distribucion de velocidades

Maxwell obtuvo la ley de distribucion de las velocidades moleculares en el afio
1859. En aquella época no era posible comprobar su ley por medidas directas y
recién en 1955 se pudo hacer una verificacion experimental de gran precision de
la ley (en moléculas gaseosas).

Una forma de verificar la distribucion de velocidades de Maxwell, es contar
realmente el numero de moléculas que hay en cada intervalo de velocidad. Uno de
los dispositivos experimentales utilizados se muestra en la figura 8.

Se utiliza un selector de velocidades, que consiste en dos discos, D y D’, cada
uno con una muesca, que giran unidos por un eje central con velocidad angular w.
Las muescas estan desplazadas un angulo 0. De las moléculas de un gas que
escapan de un horno a cierta temperatura so6lo paran por la muesca e inciden en el

detector aquellas cuya velocidad es v= % , siendo s la distancia entre los discos.

Gas en

efusion Haz Haz con wvelocidad

colimado | s | seleccionada
i I / : = Detector
Fendijas de UD U ~

colimacidn . i
Discos rotatorios

Figura 8: Selector de velocidades moleculares.

En realidad como ambas muescas tienen un ancho finito, las moléculas
transmitidas tienen velocidades dentro de un cierto intervalo de Av en el entorno
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del valor dado. Si una molécula se mueve con demasiada rapidez, llega al segundo
disco antes de que la ranura de éste tenga la posicion adecuada. Si se mueve con
demasiada lentitud, llega al segundo disco después de que la ranura ha pasado. Se
puede cambiar la velocidad de las moléculas recibidas en el detector variando w o
0. Un detector puede contar el nimero de moléculas que pasan por los dos discos.
Haciendo estas mediciones para diversas velocidades v se obtiene la distribucion
de velocidades.
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