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Termodinamica Clasica

1.1. Introducciéon

La termodindmica [I] es una ciencia esencialmente empirica y axiomética que estudia,
interpreta y explica las transformaciones de energia y las interacciones entre los sistemas que
intervienen en estas transformaciones. Las leyes o principios enunciados lo son en cuanto que
ain no se ha conseguido encontrar ningin sistema o proceso fisico que los contradiga y, por
tanto, no se ha podido establecer su invalidez. Establece también relaciones entre las distintas
propiedades fisicas de las sustancias que se ven afectadas y formula leyes que formalizan dichas
relaciones.

La termodinamica es fundamental en el estudio de cualquier proceso que implique
intercambios de energia. En particular desempena un importante papel en la lucha por el
aprovechamiento de los recursos energéticos y en la optimizacion de los procesos que suponen
su transformacion en energia utilizable. De aqui su importancia en la formaciéon de los ingenieros
actuales ya que explica, de manera racional, el funcionamiento de la mayoria de las maquinas
y dispositivos (en algunas ocasiones se ha llegado a denominar a la termodindmica como “la
ciencia de la ingenieria”)

Hasta principios del siglo XIX eran poco conocidas las relaciones entre calor y temperatura.
En 1824, Carnot combiné los conocimientos de la termologia (ciencia del calor) con la naciente
ingenieria de las maquinas térmicas y de vapor. Trataba de dar solucién a los problemas que
surgieron en su desarrollo. Carnot llegd a establecer el conocido como segundo principio de la
termodinamica (que postula la imposibilidad de convertir integramente calor en trabajo bajo
determinadas condiciones) y determiné el maximo rendimiento de una maquina térmica en
funcion de las temperaturas de su fuente caliente y de su fuente fria. En 1843, Joule estableci6
una relacion entre el calor y el trabajo dentro del principio general de conservacion de la
energia. Era el primer principio de la termodindmica. Unos anos mas tarde, Clausius defini6
los conceptos de energia interna y entropia, dando a la termodindmica un caracter generalista.

1.2. Sistema termodinamico

En el estudio de cualquier ciencia experimental se debe comenzar eligiendo una parte acotada
del mundo fisico o una porcién limitada de materia a la que se aisla de forma real o imaginaria
de todo lo que le rodea. A esta entidad macroscopica objeto de estudio, que tiene existencia
propia en el espacio y en el tiempo la denominamos SISTEMA.
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FISICA 11 Teoria: Termodinamica Clasica 1.2

La descripcion y posterior estudio del sistema y su evolucién se puede hacer utilizando dos
métodos: el macroscopico y el microscopico.

Como su propio nombre indica, el método macroscépico analizara el sistema como conjunto,
mientras que el microscopico llegara a conclusiones sobre el conjunto a partir de consideraciones
sobre los entes individuales que lo forman. Las similitudes y diferencias entre estos métodos se
comprenden mejor con un ejemplo tipico de aplicacién a un sistema concreto.

Ejemplo: Elegimos como sistema las sustancias contenidas en el cilindro de un motor
de explosion. En primer lugar nos preguntamos cual es la composicion de nuestro sistema.
Esta composicion variard en el curso del proceso desde antes de la combustion (mezcla de
hidrocarburos y aire) hasta después de la combustion (productos derivados de la combustién).
Observando el sistema durante su evolucién, es facil darse cuenta de que hay una serie de
magnitudes que varian y que, para describir el comportamiento del sistema, es necesario conocer
sus valores. Estas magnitudes son el volumen, la presion y la temperatura.

A partir de las cuatro magnitudes mencionadas se puede tener una descripciéon completa
del sistema. Son propiedades que se refieren a su comportamiento como un todo (macrocarac-
teristicas) y que proporcionan una descripciéon macroscépica del mismo. Se denominan, por
ello, coordenadas macroscopicas, o también, variables termodinamicas o variables de estado.

Aunque las magnitudes con las que se realiza la descripcion macroscopica de un sistema
pueden ser, en general, distintas para cada uno, dependiendo del tipo de sistema en estudio,
tienen algunas caracteristicas comunes. Son pocas, facilmente medibles y, en general, sugeridas
por los sentidos. Ademas, para su determinacién no es necesario hacer ninguna hipétesis sobre
la estructura de la materia que compone la sustancia de trabajo. El conocimiento de las
coordenadas macroscopicas del sistema nos permite describir el comportamiento del mismo. Un
sistema cuyo comportamiento se puede analizar empleando las citadas magnitudes se denomina
sistema quimico o pV'T.

Podemos decir, pues, que la termodinamica macroscopica es un estudio empirico y tedrico,
basado en observaciones y medidas; por tanto las leyes de la termodinamica descansan sobre la
base de la evidencia experimental.

Podemos abordar también el problema de la descripcion del sistema suponiendo que es
un gas constituido por N moléculas, todas ellas iguales. Si somos capaces de caracterizar el
estado de todas y cada una de esas moléculas, habremos descrito el estado y la evolucién del
sistema completo. Este método se denomina microscépico y hace referencia a las propiedades
individuales de las particulas que componen el sistema. Se puede observar que, a diferencia
de lo que ocurre con el método macroscopico, estas propiedades no son pocas (el nimero de
moléculas serd elevado), ni facilmente medibles, ni sugeridas por los sentidos. Ademés para
individualizar el estudio del sistema hay que hacer hipétesis sobre su estructura molecular.

Aunque tengan caracteristicas antagénicas, ambos métodos deben ser compatibles vy,
aplicados a un mismo sistema, proporcionar idénticos resultados. La termodinamica “clasica”
utiliza el método macroscépico, mientras que el microscopico es caracteristico de la mecanica
estadistica.
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FISICA 11 Teoria: Termodinamica Clasica 1.3

Hay, conceptualmente, tres componentes esenciales en la definicién de un sistema, que son:

= SISTEMA, definido como cantidad de materia contenida dentro del limite fijado.

= LIMITE o FRONTERA del sistema, que es una envolvente completa en el espacio y
elegida de forma que el sistema esté bien definido y se puedan formular las interacciones
con el medio ambiente.

= MEDIO AMBIENTE, ENTORNO o simplemente AMBIENTE, que es toda la
materia que esta fuera del limite del sistema y tiene posibilidades de interaccionar con él.

Se ha impuesto como condicién a la frontera del sistema para que éste quede bien definido
que debe ser una envolvente completa en el espacio. Inmediatamente surge una pregunta: ; puede
o no puede la materia que esta en el interior cruzar los limites del sistema?

La respuesta a esta pregunta conduce a una clasificacién de los sistemas en sistemas
CERRADOS en los que la materia no puede cruzar los limites y en sistemas ABIERTOS
en los que si existe el paso de materia a través de los limites del sistema, normalmente sélo en
lugares determinados de esos limites.

Ambas concepciones de sistema (abierto y cerrado) son muy ttiles en muchos problemas
de ingenieria. En el caso de sistemas cerrados su aplicaciéon se centra en problemas en los
que una cantidad de sustancia permanece encerrada dentro de un recipiente durante un cierto
periodo de tiempo. Un ejemplo tipico de este tipo de sistemas es el que se viene utilizando de
un gas encerrado en el cilindro de un motor alternativo durante el periodo de tiempo en que
permanecen cerradas las valvulas de admision y escape. En este caso la frontera del sistema
coincide con la superficie interna del cilindro y la cara interior del émbolo. En general, el limite
de un sistema cerrado, y por tanto el sistema mismo, puede moverse como un todo, puede
expandirse, contraerse o cambiar de forma, pero en todo instante el limite es impermeable al
paso de materia.

Los sistemas abiertos seran utiles en un gran niimero de problemas relacionados con el flujo
de materia: flujo de la sustancia de trabajo a través de turbinas y generadores de vapor; flujo
de fluidos a través de conductos, carga y descarga de depdsitos, etc. En estos casos se suelen
utilizar un tipo especial de sistemas abiertos en los cuales la frontera es fija en el espacio y el
sistema no varia entonces su forma con el tiempo.

También utilizaremos en alguna ocasién la denominacion de sistema AISLADO, queriendo
indicar con ella que no existe posibilidad de intercambios energéticos entre el sistema y el
ambiente incluidos los de materia.

Los sistemas que se utilizaran en el desarrollo de este capitulo seran sistemas SIMPLES,
entendiendo por tales aquellos que son homogéneos, isétropos, con carga eléctrica nula,
quimicamente inertes y sobre los que consideraremos despreciables, en general, los posibles
efectos de campos eléctricos, magnéticos o gravitatorios. Mientras explicitamente no se diga lo
contrario, utilizaremos sistemas p VT, simples y cerrados.
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1.3. Equilibrio termodinamico

Diremos que un sistema aislado se encuentra en un estado de equilibrio termodinamico
cuando no tiende a experimentar de forma espontanea ningtin cambio que modifique el valor
de sus coordenadas termodinamicas. Esta condiciéon exige, a su vez, tres condiciones: la presion
debe ser la misma en todos los puntos del sistema (equilibrio mecénico), la composicién no
debe variar con el tiempo (equilibrio quimico) y la temperatura debe ser la misma en todos
los puntos del sistema (equilibrio térmico). A partir de ahora cuando hablemos de estado de
equilibrio de un sistema nos estaremos refiriendo a equilibrio termodinamico.

Las situaciones de equilibrio se caracterizan por que las coordenadas macroscépicas del
sistema tienen valores definidos que permanecen constantes mientras no cambien las condiciones
del ambiente. Hay muchos sistemas termodindmicos cuyo estado puede describirse con soélo
dos coordenadas independientes. Sin restar generalidad al estudio de la termodinamica,
supondremos que los sistemas que utilizaremos son de ese tipo. Una vez alcanzado un estado
de equilibrio, el sistema permanecerd en ese estado o evolucionard hacia otro (también de
equilibrio) dependiendo de su interacciéon con el ambiente. Esta interaccién se realiza a través
de la frontera (o pared, como también se le llamara habitualmente) y depende de su naturaleza.

Supondremos que las paredes son capaces de soportar sin deformacién diferentes valores de
las coordenadas termodindmicas a uno y otro lado (es decir, las paredes son rigidas aunque, en
ocasiones, podran ser moéviles como ocurria con el pistén del cilindro). Desde el punto de vista
termodinamico las paredes se pueden clasificar en adiabaticas y diatérmicas.

Cuando un sistema en estado de equilibrio esta separado de su ambiente por una pared
adiabatica rigida, el equilibrio del sistema permanece aunque varien las coordenadas del
ambiente. Por el contrario, si la frontera del sistema es diatérmica, el equilibrio del sistema
seréd modificado si varian las coordenadas del ambiente.

Adiabatica Diatérmica

Figura 1.1: Representacion de una pared adiabatica (a la izquierda), y diatérmica
(a la derecha).

Ejemplos practicos, no perfectos, de paredes adiabaticas son: madera, corcho, amianto,
poliestireno, etc..., mientras que una representacion fisica aproximada de una pared diatérmica
es la constituida por una lamina metéalica delgada. Representamos las paredes adiabaticas
mediante una linea doble con el interior rayado y las diatérmicas por una linea sencilla (Fig.

1),

En un estado de equilibrio dado, un sistema termodinamico posee un tinico conjunto posible
de valores de sus propiedades. Un cambio en el estado del sistema propiciado por algin tipo
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FISICA 11 Teoria: Termodinamica Clasica 1.5

de interaccién con el ambiente produce siempre un cambio en el valor de al menos una de las
propiedades que caracterizaban su estado. Ademas, si mediante sucesivas interacciones con el
ambiente volvemos a llevar el sistema a su estado de equilibrio inicial, todas las propiedades
que sirvieron para caracterizarlo originalmente deben volver a tomar sus valores primitivos.

Una verdadera variable de estado es aquella cuyo valor se corresponde con un estado
particular y es completamente independiente de la secuencia de etapas que se realizaron para
alcanzar dicho estado. Se distinguen dos tipos fundamentales de variables de estado: intensivas
y extensivas.

Variables intensivas son aquellas que no dependen de la cantidad de materia del sistema,
como por ejemplo temperatura y presion. Variables extensivas son aquellas que si dependen de
la cantidad de materia del sistema, como por ejemplo masa y volumen.

En algunas ocasiones y con el fin de que las conclusiones sean facilmente generalizables,
es conveniente manejar inicamente variables intensivas para expresar las propiedades de un
sistema. Basta considerar las denominadas variables especificas, obtenidas refiriendo las
variables extensivas a la unidad de masa o de mol del sistema. Para simplificar la notacién
estas variables se representaran con letras mindsculas. Por ejemplo, V para la variable extensiva
volumen y v para la variable intensiva volumen especifico.

Cualquier relacién que se establezca entre las variables de estado de un sistema recibe el
nombre de funcién o ecuacién de estado. Estas relaciones se llegaran a utilizar para definir
el estado termodinamico del sistema.

Supongamos que el cilindro del motor, utilizado para contener el gas que nos ha servido
como sistema en los ejemplos precedentes, esta provisto de la instrumentacion necesaria para
determinar la presion, volumen y temperatura del gas. Si fijamos el volumen en un cierto valor
arbitrario y hacemos que la temperatura tome un valor libremente elegido, nos daremos cuenta
de que es completamente imposible modificar la presion. Una vez que V' y T han sido fijados
por nosotros, el valor de p en equilibrio queda determinado por la naturaleza. Analogamente,
si py T se eligen arbitrariamente, queda fijado entonces el valor de V en el equilibrio. Esto
es, de las tres variables termodinamicas: p, V' y T sélo hay dos independientes. Esto implica
que existe una ecuacion de estado que relaciona las variables termodinamicas y que priva de
independencia a una de ellas.

Todo sistema termodinamico tiene su propia ecuacién de estado, aunque en algunos casos
su forma puede ser tan complicada que no resulta posible expresarla por medio de funciones
matematicas sencillas. Una ecuacion de estado representa las peculiaridades individuales de
un sistema en contraste con las de otro y ha de determinarse, por consiguiente, mediante
experimentacion o por una teoria molecular. Una ecuaciéon de estado no es, entonces, una
consecuencia tedrica deducida a partir de las leyes de la termodinamica, sino que constituye
normalmente una adicién experimental a ella. Expresa los resultados de experiencias en las que
se midieron las variables termodinamicas de un sistema, con la mayor precision posible, dentro
de un intervalo limitado de valores.

Asi, por ejemplo, n moles de cualquier gas a baja presion obedecen a la conocida ecuacion:

pV =nRT (1.1)
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FISICA 11 Teoria: Termodinamica Clasica 1.6

donde R = 8.31 J/(molK) = 1.98 cal/(molK) es la constante universal de los gases ideales. La
relacion anterior es también la ecuacién de estado de los llamados gases ideales formados por
moléculas que no interactian entre si.

1.4. Transformaciones o procesos termodinamicos

Consideremos un sistema cerrado en equilibrio termodinamico. En estas condiciones, las
propiedades macroscopicas del sistema estan definidas y pueden determinarse por medidas
realizadas experimentalmente. Supongamos ahora que el equilibrio del sistema se perturba
por transmision de energia, en alguna forma, a través de los limites del sistema. Cuando
ha transcurrido un cierto tiempo desde que ces6é la transferencia de energia, el sistema
alcanzara un nuevo estado de equilibrio que se caracterizara por unos valores de las propiedades
macroscopicas diferentes a los que tenia en el estado inicial. Es evidente que el sistema ha
experimentado un cambio en su estado de equilibrio, es decir, se ha producido un cambio en el
estado del sistema debido a que ha experimentado un proceso termodindmico. Un proceso
termodinadmico es, entonces, cualquier transformacién experimentada por un sistema de un
estado de equilibrio a otro.

Uno de los objetivos de la termodindmica es describir las interacciones que ocurren entre
un sistema y su medio ambiente a medida que el sistema evoluciona desde un estado a otro.
Por ejemplo, tomemos como sistema el gas contenido en un cilindro aislado adiabaticamente,
que se expande contra el émbolo y transfiere energia mecanica al ambiente. Si el émbolo se
mueve sin rozamiento y con suficiente lentitud como para que las pérdidas viscosas puedan
ser despreciadas, el trabajo realizado por el gas serd exactamente igual a la energia mecéanica
recibida por el ambiente. Ademés, esta energia mecanica puede ser almacenada (por ejemplo,
levantando un peso) y utilizada posteriormente para hacer volver tanto el sistema como el medio
exterior a sus estados originales.

Por otro lado, si hay rozamiento entre el émbolo y el cilindro, una parte del trabajo realizado
por el gas durante su expansiéon sera transformada en energia térmica y no podra ser almacenada
en el medio ambiente como energia mecanica. En forma similar, en la carrera de retorno del
émbolo, no todo el trabajo desarrollado por el medio exterior serd transferido al gas, sino que una
parte de él serd convertido en energia térmica por la friccién. Asi pues, si se ha de hacer volver
el conjunto émbolo-cilindro a su estado original, el medio ambiente tendra que suministrar al
gas, durante la compresion mas trabajo que el que recibié de éste durante la expansion. Por su
parte, el gas tendria que transferir al ambiente una cantidad de calor equivalente para retornar
a su nivel energético original.

Asi, el efecto global del ciclo expansién-compresion con friccion es una transferencia neta de
energia mecanica del medio al gas y una transferencia neta equivalente de energia térmica del
gas al medio. Como veremos al tratar el segundo principio, es imposible concebir un dispositivo
cuyo unico efecto sea convertir integramente energia térmica en energia mecanica, con lo que
encontramos que en el ejemplo propuesto hay en el universo un cambio neto que no puede ser
invertido completamente. Se habria obtenido un resultado similar en el caso de un émbolo sin
rozamiento en el que se permitiera que una expansién rapida generara desuniformidades de
presion en el gas contenido en el cilindro.
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FISICA 11 Teoria: Termodinamica Clasica 1.7

Para disponer de un criterio con el cual distinguir entre los dos tipos de procesos discutidos
anteriormente, definimos un proceso reversible como un proceso que ocurre de una manera
tal que tanto el sistema como el medio ambiente puedan ser devueltos a sus estados originales
respectivos. Cualquier proceso que no satisfaga estas severas condiciones se denomina proceso
irreversible.

En la discusiéon previa, el proceso en que el émbolo se movia sin rozamiento y con velocidad
moderada era un proceso reversible, debido a que tanto el sistema como el ambiente podian
ser devueltos a sus estados originales, usando para recomprimir el gas el trabajo producido
en la expansién. En un proceso tal, resulta tarea facil y directa la descripcién completa de la
interaccién entre el sistema y el medio ambiente. Esta particularidad es una de las virtudes
principales de los procesos reversibles. En el caso de un proceso irreversible, tal como la
expansion con friccion, la descripcion de las interacciones entre el sistema y el ambiente no
es tarea facil ni directa.

Hemos notado que el rozamiento mecénico es causa de irreversibilidad, debido a que la
energia mecanica utilizada en vencer el rozamiento se disipa en forma de calor.

Irreversibilidades similares aparecen en una gran cantidad de procesos, tales como los
siguientes:

1. El flujo de un fluido viscoso por un conducto. Sistema: el fluido.
2. El flujo de corriente eléctrica a través de una resistencia. Sistema: la resistencia.
3. La deformacion plastica de un sélido. Sistema: el solido.

Estos procesos tienen en comin el hecho de que una parte del trabajo suministrado por
el medio exterior para llevar a cabo el proceso puede ser almacenado y recuperado cuando se
invierte el sentido del proceso, pero otra parte se disipa en forma de calor por efecto de la
friccién. De este modo, el sistema y el medio exterior no pueden ser devueltos conjuntamente
a sus estados originales y estos procesos son irreversibles.

No todas las irreversibilidades implican degradaciéon inmediata de trabajo a calor. Para
ilustrar esto, consideremos los siguientes procesos en sistemas aislados:

1. Un cilindro hermético y aislado que contenga una camara con un gas a cierta presion
y otra camara completamente vacia interconectadas mediante una valvula. Se abre la
valvula (expansion libre). Sistema: el gas.

2. Un bloque metélico caliente y otro frio aislados ambos del medio exterior que se ponen
en contacto entre si. Sistema: ambos bloques.

Para hacer retornar el primer sistema a su estado original hay que comprimir el gas utilizando
trabajo que ha de suministrar el medio exterior. Durante la compresién hay que transferir al
ambiente una cantidad equivalente de calor para devolver el gas a su nivel energético original.
Por tanto, el medio exterior experimenta un cambio neto que no puede ser invertido y el proceso
es irreversible. Para restablecer el segundo sistema a su estado original hay que aumentar la
temperatura de un bloque y enfriar el otro. La experiencia nos dice que esto tampoco es posible
sin cambios netos en el medio ambiente y se trata también de un proceso irreversible.
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En estos dos procesos el factor comiin, susceptible de ser generalizado, consiste en que se
ha transferido energia de una parte del sistema a otra y que se ha reducido un potencial de
energfa (diferencia de presion o de temperatura) sin producir trabajo.

Un proceso irreversible siempre implica una degradaciéon de un potencial energético
sin producir la maxima cantidad de trabajo. La degradacion puede resultar de efectos de
rozamiento, como en el caso del émbolo, o de un desequilibrio de potenciales mecanoenergéticos,
tal como en el caso de la expansion libre. En este ultimo caso, podemos generalizar esta
observacién para enunciar que un proceso sera irreversible si se verifica (en virtud de una fuerza
impulsora finita) con una velocidad grande en comparacion con la velocidad a la cual puede
realizarse el ajuste molecular del sistema. Dado que los procesos moleculares se desarrollan con
una velocidad finita, aunque grande, un proceso verdaderamente reversible implicara siempre
cambios infinitesimales en la fuerza motriz para asegurar que la transferencia de energia
ocurre sin degradacion del potencial motor. Por consiguiente, se realizara con una velocidad
infinitamente pequena. En tales condiciones, siempre es posible para un sistema reajustarse a
nivel molecular al cambio del proceso, de modo que el sistema se mueva sucesivamente de un
estado de equilibrio a otro.

En la practica, no podemos permitirnos el lujo de conducir procesos con una velocidad
infinitamente pequena, ya que nuestro producto y, por tanto, nuestro beneficio, también
seria infinitamente pequeno. Por tanto, sacrificamos intencionadamente nuestros potenciales
energéticos para realizar cambios inmediatos. Sin embargo, muchas transformaciones, aunque
se realizan a velocidad finita, no ocurren tan rapidamente como para que el sistema sea incapaz
de conseguir el ajuste a nivel molecular gracias a la gran velocidad a la que se desarrollan los
procesos moleculares. Estos procesos se denominan cuasiestaticos y, frecuentemente, pueden
analizarse utilizando las mismas técnicas que se emplean en los procesos reversibles.
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Figura 1.2: Representacién de un proceso reversible y otro irreversible entre dos
estados 1 y 2.

Como ya hemos visto, un proceso reversible es esencialmente una sucesién de estados de
equilibrio infinitamente préximos que pueden representarse mediante una grafica en un plano
tal como la p - V. Los procesos irreversibles no son representables de la misma forma, ya que las
propiedades macroscépicas del sistema no estan definidas mas que en los estados de equilibrio
inicial y final; por tanto la grafica del proceso no puede definirse y sélo podemos representar
el estado inicial y el final, de los que se conoce el valor de sus propiedades termodindmicas. Se
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FISICA 11 Teoria: Termodinamica Clasica 1.9

suelen unir ambos puntos mediante una linea de trazos que indica que se trata de un proceso
irreversible y que nos proporciona una indicacion aproximada acerca del proceso, segtin se indica

en la Fig.

Aunque, en general, es mucho mas facil describir el proceso reversible de un sistema, la
realidad es que casi todos los procesos de interés son irreversibles. Para facilitar el analisis
termodinamico, se han creado unos modelos de procesos reversibles a los que se pueden
aproximar los procesos reales y que proporcionan una base para comparar procesos irreversibles
entre los mismos estados extremos.

Especial atencion merece la transformacion experimentada por un sistema que parte de un
cierto estado de equilibrio y después de seguir una serie de cambios de estado vuelve al estado
inicial. Decimos de este caso que el sistema ha experimentado un ciclo y si las transformaciones
han sido reversibles, la linea que representa el proceso sera una linea cerrada.

1.5. Principio cero de la termodinamica

Consideremos, para claridad de exposiciéon, que nuestro mundo fisico se reduce a tres
sistemas (A, By () y hagamos los siguientes experimentos.

C C

Figura 1.3: A la izquierda los sistemas A y B estan separados por una pared
adiabética, a la derecha los sistemas A y C y C y B estan separados
por paredes adiabaticas.

Separamos los sistemas A y B mediante una pared adiabatica y cada uno de ellos de C' por
una pared diatérmica, segin se indica en la Fig. [1.3| (izquierda), la experiencia demuestra que
al cabo de un tiempo suficiente, los sistemas A y B estan en equilibrio con el sistema C' que en
este caso actiia como medio ambiente de los sistemas A y B.

Si en estas condiciones tomamos los sistemas A y B, que estan en estado de equilibrio y los
ponemos en contacto a través de una pared diatérmica, sin que el sistema C' pueda interaccionar
con ellos, lo cual se puede lograr mediante el esquema de la Fig. (derecha), nuevamente la
experiencia nos demuestra que los estados de equilibrio de los sistemas A y B no se modifican.
Diremos que los sistemas A y B estan en equilibrio térmico entre si.

De conformidad con estos experimentos diremos que dos o més sistemas en equilibrio
termodinamico estan en equilibrio térmico cuando puestos en contacto a través de paredes
diatérmicas, los valores de sus coordenadas de equilibrio no se modifican.
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FISICA 11 Teoria: Termodinamica Clasica 1.10

Los hechos experimentales que anteceden constituyen el llamado PRINCIPIO CERO DE
LA TERMODINAMICA que, concisamente, puede enunciarse de la siguiente forma:

Si dos sistemas estan, por separado en equilibrio térmico con un tercero,
estan en equilibrio térmico entre si.

Como corolario se puede anadir:

El conjunto aislado de dos sistemas separados por una pared diatérmica llega
a alcanzar el equilibrio térmico.

El concepto primario de temperatura ha estado siempre asociado a la sensacién de calor
o frio. La experiencia nos ha demostrado que nuestros sentidos (en este caso el tacto) no
tienen suficiente sensibilidad como para poder cuantificar de forma adecuada esta sensacién.
Y existe ademés una propiedad de los materiales que puede enmascarar esta sensacion. Es
la conductividad. Si tocamos un trozo de hierro y uno de madera que estén a la misma
temperatura, nuestros sentidos nos engafiaran y siempre nos parecerd que la madera esta
“mas caliente”. Aunque la esencia del concepto de temperatura solo se alcanza a través de
la teoria cinético-molecular de la materia (enfoque microscépico) o del segundo principio de
la termodindmica (enfoque macroscépico), basdndonos en el principio cero se pueden postular
métodos que nos permitan determinar esta magnitud en los objetos e incluso enunciar una
definicion operacional de “temperatura empirica”, ya que, el equilibrio térmico entre sistemas
supone de hecho una identificacién de los valores de temperatura entre los mismos. Incluso, si
uno de los sistemas es un gas diluido en ciertas condiciones de medida obtendriamos la escala
de los gases perfectos cuya unidad es el Kelvin (K) y podriamos calibrar cualquier otro sistema
como termometro.

1.6. Calor

A finales del siglo XVIII se distinguia claramente entre calor (cantidad de energia) de
temperatura (nivel térmico). Sin embargo, se consideraba todavia que el calor era un fluido, el
calérico. A comienzos del XIX fue cuando se desechd este modelo en favor de los intercambios
energéticos por movimiento o colisiones microscopicas moleculares en la frontera. Hablaremos
de calor refiriéndonos a aquellas transferencias de energia que ocurren entre el sistema y el
ambiente en virtud de una diferencia de temperatura. Asi, para determinar la existencia o no
de flujo de calor, debemos examinar la frontera entre el sistema y el ambiente.

Tampoco tiene sentido intentar describir el calor en referencia a un solo sistema. El calor
solo puede ser transferido de un sistema a otro. Una vez que el calor ha cruzado la frontera
entre el sistema y el ambiente ya no es considerado calor, sino que pasa a formar parte de la
componente térmica del contenido energético del sistema receptor.
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FISICA 11 Teoria: Termodinamica Clasica 1.11

Un proceso durante el cual no ocurre transferencia de calor entre el sistema y el medio
ambiente se denomina adiabatico. Si recordamos la definicién de pared adiabética (seccion
1.3)) nos daremos cuenta de que este tipo de pared no permite el transito de energia entre el
sistema y el ambiente. Es, en definitiva, una pared impermeable al calor.

Al ser una forma de energia, la ecuacién de dimensiones SI del calor (que denotaremos
generalmente por () sera

Q] = L*MT~? (1.2)

y su unidad SI es el julio (simbolo J).

Existe una unidad practica de calor definida en funcién del cambio de temperatura asociado
a un determinado aporte energético que surgié cuando ain se pensaba en el calor como algo
susceptible de ser almacenado. Hoy dia se sigue utilizando en numerosos graficos y tablas y
por eso se menciona. Esta unidad préactica es la caloria (cal) y se define como la cantidad de
calor (energia) necesaria para aumentar la temperatura de 1 g de agua desde 14.5°C a 15.5°C
a la presion de 1 atmésfera. Equivale a 4.185 julios (1 cal=4.185 J). Conviene insistir, a pesar
de todo, en que se debe utilizar el Sistema Internacional de unidades y en que el calor, como
energia que es, debe medirse en julios.

1.7. Capacidad calorifica

Se comprueba experimentalmente que para un sistema dado y a cualquier temperatura, la
cantidad de calor necesaria para elevar su temperatura desde T hasta T+4dT es proporcional a
la masa del sistema y a la variacion d7T de su temperatura. Suponiendo que durante el proceso
de adicién de calor no cambia la masa del sistema y el proceso se realiza a presiéon constante,
se verifica:

0Q) = me,dT (1.3)
Si el proceso se realiza a volumen constante
0Q = meydT (1.4)

donde los coeficientes ¢, y cy reciben el nombre de capacidad calorifica especifica o calor
especifico del sistema a presién o a volumen constante, respectivamente. En el caso de que la
masa sea sustituida por el niimero de moles, los coeficientes recibirian el calificativo de molares
(en lugar de masicos).

El producto de la masa por el calor especifico se denomina capacidad calorifica (a presion
o a volumen constante) del sistema, por lo que las férmulas anteriores se pueden también escribir
0Q =Cdl’ 6 0Q = CydTl (1.5)

siendo C, y Cy las capacidades calorificas del sistema a presiéon constante y a volumen constante,
respectivamente.
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Las expresiones anteriores admiten también una formulacion similar al concepto de derivada
parcial, aunque debemos advertir al lector que el calor no es una funcién de estado (no admite
una dependencia de presién, volumen o temperatura), es una funciéon de camino, y por tanto,
no tiene un diferencial exacto. De esta manera, si se hace pequeno el intervalo de temperaturas,
() disminuira también, por lo que el cociente entre ambos tendera, en el limite, a un valor que
denominamos capacidad calorifica, cuya expresion es

i Q ) 0Q 0Q
= 1m (——] =[5 ~ (5% 1.
Cp T21—>H}'1 (T2 - Tl P dT P © CV dT % ( 6>

En cualquier caso ninguno de los nombres de este coeficiente resultan especialmente
afortunados porque pueden inducir al error de pensar que el calor es algo susceptible de ser
almacenado y que los cuerpos son capaces de almacenarlo. Tanto una designacién como otra
vienen impuestas por la tradiciéon y datan de los tiempos en que la teoria del caldrico era
admitida como cierta.

Los calores especificos son, en general, funciones de estado, con lo cual dependen de dos de las
tres variables termodinamicas, en general, 'y po T'y V, por tanto, c,=c¢, (V,T)y cv=cy(p,T)
y, ademds, suelen ser distintos. Sin embargo, en pequeiios intervalos de temperatura, c, y
¢y son relativamente constantes, de modo que las transferencias finitas de calor en procesos
relativamente lentos (cuasiestaticos) pueden ser expresadas como

Q =mc,AT o Q=mcyAT (1.7)

segun el tipo de proceso, a presiéon o volumen constante. La ecuacién de dimension de la
capacidad calorifica es

[C,] = [Cy]=L*MT 2! (1.8)

y sus unidades en el SI son: J K~1. Aunque sélo hemos considerado aqui la capacidad calorifica

de procesos a presién o volumen constante, en general, para cualquier otro proceso puede
) )

definirse su capacidad calorifica.

Es frecuente recurrir a la utilizaciéon de un modelo, la fuente térmica o foco calorifico,
que podemos definir como un cuerpo de masa tan grande que puede intercambiar cantidades
ilimitadas de calor sin variacion apreciable ni de su temperatura ni de cualquier otra variable
termodinamica. No ha de entenderse que realmente no existan cambios en los valores de esas
variables cuando la fuente térmica recibe o cede calor, sino que tales cambios son tan pequenos
que resultan despreciables y no pueden ser medidos.

1.8. Energia interna

Elevar la temperatura de un sistema (sélido, liquido o gaseoso) puede hacerse de diversas
formas: poniéndole en contacto con otro sistema que esté a temperatura mas elevada o
realizando sobre él un trabajo mecanico. Sabemos que no es correcto hablar de calor de un
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FISICA 11 Teoria: Termodinamica Clasica 1.13

cuerpo ni de energia calorifica de un cuerpo. A partir de ahora utilizaremos el término energia
interna del sistema o del cuerpo.

En mecanica, cuando estudiamos los sistemas de particulas, se define el concepto de energia
interna como suma de dos términos: energia potencial interna mas energia cinética de las
particulas con respecto al centro de masas. En los gases, al estar muy separadas las moléculas,
la energia potencial interna es practicamente nula y la energia interna es la energia cinética de
las particulas respecto al centro de masas, esto es, la energia cinética del movimiento que hemos
llamado “interior” al tratar los sistemas de particulas. Por tanto, cuando elevamos por cualquier
procedimiento la temperatura de un gas, elevamos proporcionalmente la energia cinética media
del movimiento desordenado de las particulas que lo componen.

Desde el punto de vista de la termodindmica macroscopica, nos interesa relacionar la energia
interna de un sistema con otros términos energéticos, tales como calor, trabajo, etc. y lo
lograremos al establecer, més adelante, el primer principio de la termodinamica.

1.9. Trabajo de un sistema termodinamico

Figura 1.4: Realizacion de trabajo por parte de un sistema termodindmico.

Conocida la expresion del trabajo mecanico, nos ocuparemos aqui del trabajo que se produce
cuando hay desplazamiento de los limites (fronteras, paredes) de un sistema cerrado, sobre el
que actia una presion exterior p.. Diremos que el sistema realiza o absorbe trabajo segin que
su volumen aumente (expansion) o disminuya (compresién) durante el proceso respectivamente.
El sistema formado por los gases contenidos en el cilindro de un motor realiza trabajo durante
la expansion.

Para evaluar este tipo de trabajo consideremos el sistema de la Fig. cuyos limites pasan
de la superficie S; a la superficie Sy cuando sufre una expansion suficientemente pequena como
para permitirnos utilizar el célculo diferencial. Un elemento de superficie dS; en la frontera,
que se desplaza una longitud dl; venciendo las fuerzas exteriores que actiian sobre él (cuya
resultante tiene por moédulo p.dS; y direccién normal al elemento de superficie por ser una
fuerza de presion) realizard un trabajo

0W; = F, - di; = —p.dS; - di; (1.9)
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y como dgi . dl; = dV; (volumen barrido por el area dS;), el trabajo sera
oW; = —pdV; (1.10)

el trabajo elemental de todo el sistema resultara de sumar todos estos trabajos a lo largo de la
frontera (para los n diferenciales de superficie),

SW =>"6W = —p. > _dV; = —p.dV (1.11)

siendo dV el volumen entre las superficies Sy y 5.

Si la expansion es finita entre dos estados 1 y 2, el trabajo se puede expresar por
Va
Wi = —/pedv (1.12)
\%1

Si el proceso es reversible (o cuasiestatico), entonces p, = p & dp siendo p la presion del
sistema, lo que quiere decir que la presion exterior (p.) y la del sistema (p) se diferencian en una
cantidad infinitesimal, como impusimos para los procesos reversibles. En tal caso la expresion
del trabajo sera

Vo
Wiy = —/pdV (1.13)
Vi

y, ademas, p y V estan relacionados por la ecuaciéon que gobierna el proceso reversible, con lo
que la expresién [1.13] se podra integrar. Cuando el sistema realiza una expansion (dV > 0) el
trabajo es negativo y cuando realiza una compresion (dV < 0) el trabajo es positivo.

En el caso que nos ocupa, parece util representar el proceso reversible en un diagrama en el
que la presion y el volumen sean las coordenadas. Con el volumen en abscisas, tal representacion
recibe el nombre de diagrama p -V o diagrama de Clapeyron.

Py P

|
1
|
i
|
|

7

v 7 v,V

Figura 1.5: Signo del trabajo en un proceso de expansion y en uno de compresion.

En la Fig.[T.5]de la izquierda se representa un proceso reversible de un sistema, que consiste
en una expansion (indicada por la flecha en el proceso) entre los voliimenes inicial V' y final

N\ =
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V4. El trabajo realizado viene representado por el drea rayada y es negativo. En la Fig. [L.5]
de la derecha el proceso es de compresion, el trabajo viene representado también por el area
rayada y es positivo.

Un caso particularmente 1til de esta representacion se da cuando el sistema realiza un ciclo
termodindmico, segin se esquematiza en la Fig. [[.6] En este caso el trabajo realizado por el
sistema durante el ciclo viene representado por el drea encerrada dentro del ciclo. Este tipo de
diagrama se llama diagrama indicador. El trabajo neto durante todo el ciclo es negativo si
el ciclo se realiza siguiendo el sentido de las agujas del reloj y es positivo en caso contrario.

pJI- pn

P =
> >

V V

Figura 1.6: Ciclo termodindmico y signo del trabajo segin el sentido de recorrido.

El calculo del trabajo mediante la expresion s6lo es posible cuando se conoce el proceso
realizado por el sistema. Asi, para los mismos estados inicial y final existen infinidad de procesos
diferentes que puede realizar el sistema, segin se indica en la Fig. [1.7. Para cada proceso es
evidente que la evaluacion del trabajo conduce a resultados diferentes. Este hecho prueba que
el trabajo es una funcién de linea o de camino, es decir, depende de la trayectoria o proceso
seguido por el sistema, lo que equivale a decir que el trabajo no es una funcién de estado, no es
una propiedad del sistema. Matematicamente podemos expresar esta circunstancia escribiendo
que el trabajo realizado en un ciclo es distinto de cero, de modo que

W:-fpdméo (1.14)

i € 4

Figura 1.7: Diferentes procesos que unen los estados 1 y 2.
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es decir, no existe ninguna funcion W que sea primitiva de dW y por este motivo se suele
escribir W para indicar que no es una diferencial exacta.

Si un ingeniero desea calcular el trabajo realizado durante un proceso real (no reversible) en
el que las medidas de las variables adecuadas son impracticables, o si desea predecir el trabajo
obtenido en un proceso que esta disenando, no tiene mas elecciéon que suponer el proceso
cuasiestatico y realizar los calculos sobre esta base. Cuando consideremos el segundo principio
veremos que tales calculos proporcionan un limite superior del trabajo que puede realizar el
sistema para un cambio dado en el valor de sus variables de estado. Cuando el trabajo se
realiza sobre el sistema, la hipétesis de proceso cuasiestatico predice el limite inferior del trabajo
realizado sobre el sistema por el ambiente para un cambio dado en las variables de estado.

1.10. Primer principio de la termodinamica

Hemos definido calor y trabajo por separado y con absoluta independencia. Historicamente
asi fue en el desarrollo de la Fisica, de modo que hasta los experimentos de Mayer y Joule de
principios del siglo XIX no se desecho el erréoneo concepto de que el calor era un fluido susceptible
de ser almacenado en los cuerpos. Sin embargo, tanto calor como trabajo son formas de energia
en transito, hecho que dard lugar al enunciado del primer principio y nos permitira profundizar
en el concepto de energia interna.

1.10.1. Equivalencia trabajo-calor

Hacia 1840, Joule comenzé una serie de experimentos encaminados a encontrar la
equivalencia entre calor y trabajo, expresada mediante un coeficiente que se denominaba
equivalente mecanico del calor. El resultado final de tales experimentos se puede considerar
como la base para enunciar el primer principio.

A

Figura 1.8: Experimento de Joule para encontrar el equivalente mecénico del
calor.

Estos experimentos, esquematicamente, fueron los siguientes: En la Fig. [I.§] el peso P al
descender, mueve las paletas dentro del agua contenida en un depoésito aislado térmicamente.
El peso disminuye su energia potencial y la temperatura del agua aumenta por rozamiento de
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las paletas. Midiendo la cantidad de agua y su aumento de temperatura se puede calcular el
calor que ha absorbido por friccién.

La conclusion final es que 4.185 J de trabajo producen el mismo efecto que una caloria. La
constante 4.185 J/cal recibié el nombre de equivalente mecénico del calor, pero la evidencia de
que calor y trabajo son dos formas de manifestacion de intercambio de energia hace, como ya
sabiamos, que sea simplemente un factor de conversiéon de unidades.

1.10.2. Ciclos

Siguiendo con los experimentos de Joule, si después de descender el peso que agita el agua
elevando su temperatura, tomamos el sistema de la Fig. y, desprovisto de su envoltura
adiabatica, lo introducimos en un bano de agua como se indica en la Fig. [1.9] cederd calor al
bafio de agua. Cuando el agua del recipiente con paletas recobre su estado original detenemos
el proceso. El calor cedido al bafio de agua se puede determinar igual que antes sin mas que
medir su aumento de temperatura.

Asi, el sistema de la Fig. [[.§ ha realizado un ciclo completo y las medidas experimentales
indican que el trabajo realizado por el peso en su descenso (trabajo realizado sobre el sistema)
es equivalente al calor cedido al banio de agua (calor cedido por el sistema). Matematicamente,
para un ciclo completo, este resultado puede expresarse de la forma

f(scg:—jf(sw*é QO=-Ww (1.15)

La ecuacion [1.15] puede considerarse como un enunciado del primer principio de la
termodinamica para sistemas cerrados que realicen ciclos completos. En este caso, la
equivalencia entre calor y trabajo no significa que ambas formas de transmisién de energia
sean potencialmente equivalentes, como ya veremos mas adelante.

FTiTe
I

Agua

N T

Figura 1.9: Experimento de Joule para comprobar el primer principio.

El primer principio de la termodindmica, tanto en la forma restringida que acabamos de
ver, como en la forma general que veremos mas adelante, es una abstraccién lograda a partir de
experimentos y no puede ser demostrado analiticamente. Numerosos experimentos lo confirman
y no se ha encontrado ninguno que lo contradiga, por lo cual se acepta como una ley o
principio. Como no hemos impuesto ningiin tipo de restriccién a los procesos que nos han
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servido para llegar a la ec. [1.15], podemos asegurar que es aplicable tanto a procesos reversibles

como a procesos irreversibles.

Existe un enunciado del primer principio que se conoce con el nombre de imposibilidad
del moévil perpetuo de primera especie y que dice que

Es imposible construir una maquina que, funcionando ciclicamente, produzca
trabajo sin absorber una cantidad equivalente de calor.

1.10.3. Otros procesos

Para llegar al enunciado del primer principio para sistemas cerrados y procesos cualesquiera,
no ciclicos, que comprendera a éstos como casos particulares, es necesario introducir el concepto
de energia total. Consideremos un sistema cerrado que evoluciona segin se indica en la Fig.
1.10}, realizando los ciclos 1a2b1 y 1a2cl. La ecuacion aplicada a cada ciclo, conduce a

2 1 2 1
/6Q+/6Q+/5W+/6W:O (1.16)
la 2b la 2b
2 1 2 1
/5Q+/5Q+/5W+/6W:0 (1.17)
la 2¢c la 2¢c
restando y agrupando, resulta
2 2
/5Q+5W :/ 5Q + 6W) (1.18)
b
P
2
. .
c
1 |
V; b ¥

Figura 1.10: Diferentes caminos para obtener la expresién general del primer
principio.

y, debido a la arbitrariedad de los caminos a, b y ¢ elegidos, podemos deducir que existe una
funcion de estado, que vamos a denominar energia total, cuya variaciéon entre dos estados
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definidos no depende del camino recorrido o proceso, segun queda reflejado en la férmula |1.1§],
cuya expresion diferencial es

dE = 6Q + 6W (1.19)

siendo F la energia total.

La expresion [1.19] o su forma integrada,
AE=Q+W (1.20)

constituyen la expresiéon matematica del primer principio para sistemas cerrados y procesos
cualesquiera, ciclicos o no. En esta formulacién hay que tener en cuenta que d W incluye, ademés
del trabajo -pdV, cualquier otro tipo de trabajo, ya sea eléctrico, magnético, de superficie, etc.,
que pueda realizar o absorber el sistema. Hemos de insistir, de acuerdo con la notacién empleada
en la ec. [1.19], en que aunque calor y trabajo no sean funciones de estado, su suma si que lo
es, constituyendo una propiedad del sistema.

(__} > () Q <0

w<0

Figura 1.11: Criterio de signos para trabajo y calor.

La aplicaciéon correcta de las formulaciones del primer principio requiere tener en cuenta un
criterio de signos para el trabajo y el calor. De los signos para el trabajo ya hemos hablado en
el apartado [I.9] El calor serd positivo cuando lo recibe el sistema y negativo en caso contrario.
En la Fig. [I.T1] se esquematiza este criterio de signos.

Para un sistema aislado, Q=W=0, con lo que F=cte, es decir, la energia total de un sistema
aislado permanece constante, lo que constituye el enunciado del principio de conservaciéon de
la energia. Como se ve, la energia total ha sido introducida a partir del primer principio y, por
tanto, el principio de conservacién de la energia puede considerarse como una consecuencia del
primer principio de la termodinamica.

Cualquier variacién de la energia total de un sistema proviene de los cambios en las diversas
formas de energia que comprende su energia total, tales como:

1. Energia interna (U), debida a la energia potencial interna de las moléculas del sistema y
a la energia cinética interna de su movimiento microscépico.

2. Energia potencial externa (E,) del sistema.
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3. Energia cinética (E.) del sistema en conjunto.

4. Otras formas de energia: electromagnética, de superficie, muelles, etc.

Si, como es habitual en muchos problemas de termodinamica, solo se considera la energia
interna, bien porque la variacion de los otros términos es nula o bien porque es despreciable,
llegamos a la conocida expresion del primer principio en la que la energia total coincide con la
energia interna

AU=Q+W (1.21)

Si consideramos un sistema cerrado en el que sé6lo su energia interna sea susceptible de variar
durante un proceso, la ec. |[1.21] nos indica que dicha energia interna es una variable extensiva
que es funcion de estado del sistema. Podemos deducir también que si el sistema esta aislado,
su energia interna permanece constante. Evidentemente, la energia interna tiene dimensiones
de trabajo y en tales unidades ha de ser expresada.

1.10.4. Capacidades calorificas a partir del primer principio

Para encontrar la relacion entre la energia interna y el calor especifico a volumen constante,
consideremos un sistema p V7. El trabajo realizado en un proceso reversible (o cuasiestatico)
es

W = —pdV (1.22)

y si el iinico cambio en la energia total del sistema es debido a un cambio en su energia interna,
el primer principio, en forma diferencial, establece:

5Q = dU + pdV (1.23)

Por ser la energia interna una funcién de estado, podemos expresarla en funciéon de dos
cualesquiera de las tres variables de estado del sistema, por ejemplo 7'y V., que son las que
convienen en la deduccion que queremos realizar

U=0(T,V) (1.24)
y diferenciando
ou ou
dU = | — | dT — | dV 1.25
(37),7+ (i), 12
sustituyendo en la ec. [1.23] obtenemos
ou ou
Q== dr — d 1.2
@b @) e
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ecuacion valida para cualquier cambio d7T y dV en el sistema.

Si el sistema evolucionase a volumen constante, de la ec. [1.26] obtenemos sustituyendo en

la ec. |1.6] que:
ou
Cy=|—=— 1.27
= (5, w21

es decir, Cy estd relacionado con una propiedad o funciéon de estado del sistema y puede
reemplazarse por dicha derivada parcial en cualquier tipo de proceso, sea o no a volumen
constante y sea o no reversible.

La funcién que designamos por H, definida por
H=U+pV (1.28)
se denomina entalpia y es una funcién de estado por ser combinacién algebraica de variables y
funciones de estado. Aunque esta funcién se utiliza bastante en los sistemas cerrados, es en los

sistemas abiertos, en los que la materia cruza los limites del sistema, donde la entalpia juega
su papel mas importante adquiriendo un significado fisico que no le da la definiciéon anterior.

Para encontrar la relaciéon que existe entre H y €, diferenciamos la ecuaciéon [1.28]
dH = dU + dpV + pdV (1.29)

y teniendo en cuenta la expresién diferencial del primer principio, 6QQ = dU + pdV', se puede
escribir

6Q = dH — Vdp (1.30)

Por ser H una funcién de estado, podremos expresarla en funcién de dos variables de estado,

H = H(p,T), y diferenciando
OH OH
dH = | — | dT — ] d 1.31
<8T>p +<ap>Tp (131

y sustituyendo en la ec. [1.30] se obtiene:

0OH 0H

0Q =|— | dTl — | - d 1.32
“ <8T> +<<ap>T v) P (132)

p

Suponiendo la presién constante y sustituyendo en la ec. |1.6]:
0H
= (== 1.

o= (5r) (133

Al estar C, relacionado, mediante la ecuacién anterior, con una funcién de estado, podremos
sustituirlo por dicha derivada parcial en todo proceso, no necesariamente reversible ni isobarico.
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Finalmente, hemos de indicar que, tanto para la energia interna como para la entalpia, no
somos capaces, a partir de las definiciones anteriores, de encontrar los valores absolutos de estas
funciones en un punto determinado, sino que tinicamente podemos calcular sus variaciones en
un proceso. Afortunadamente, son dichas variaciones las que realmente interesa conocer.

1.11. Energia interna de un gas ideal. Ley de Joule

Imaginemos un recipiente de paredes rigidas aislado térmicamente y dividido en dos
compartimentos mediante un tabique (Fig. . En uno de los compartimentos hay un gas
real y en el otro se ha hecho el vacio. Si rompemos el tabique, el gas experimenta un proceso
denominado expansion libre.

GAS °.,!  VACIO

Figura 1.12: Expansién libre de un gas ideal.

Considerando como sistema termodinamico todo el interior del recinto adiabéatico, durante la
expansion el trabajo neto realizado por el sistema es nulo y también lo es el calor intercambiado.
Realmente, mientras se esta realizando el proceso, el gas que va quedando en la parte izquierda
realiza trabajo sobre el gas que ya ha penetrado en la parte derecha, pero este trabajo es interior
al sistema y no lo realiza el sistema sobre el ambiente.

Consecuentemente, por aplicaciéon del primer principio obtenemos que durante una
expansion libre no varia la energia interna del gas. Sin embargo, nada sabemos de cual ha sido
la variacion de la temperatura. Supongamos que la temperatura del gas no varia en la expansion
libre. Como la presién y el volumen si han variado y la energia interna permanece constante,
podriamos afirmar que la energia interna del gas es funcién tnicamente de la temperatura.
Veamos esta afirmacion de forma analitica.

En general, la energia interna de un gas se puede expresar como funcién de dos cualesquiera
de las variables p, V o T. Considerando U como funciéon de Ty de V, tenemos U = U (T, V),
y diferenciando,

ou ou
== dT — 1.34
- () ars (%) 1
En una expansién libre dU = 0 y si ademas no hubiese cambio de temperatura, d7T = 0, de
la ecuacion [[1.34] se deduce que

ou
— | =0 1.35
(o), 139
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lo que significa que U no depende de V.

Analogamente, si consideramos U como funcién de Ty de p, tenemos U = U (T,p), y
diferenciando y aplicando el mismo razonamiento se deduce que:

(?;)T —0 (1.36)

es decir, U tampoco depende de la presién. Luego si la energia interna no depende del volumen
ni de la presiéon, debe ser tinicamente funcién de la temperatura.

77

T

N

e

Figura 1.13: Experimento de Joule.

Pero la incognita subsiste: ; varia o no varia la temperatura en una expansion libre? La mejor
respuesta parece consistir en la realizaciéon de un experimento de expansion libre midiendo la
temperatura del gas antes y después de la expansion. Joule en 1845 utilizéd dos recipientes unidos
por un tubo con una llave de paso y sumergidos en un bafno calorimétrico, cuyo esquema se
indica en la Fig. 1.1

Al realizar la expansion libre, no observd cambios de temperatura en el agua durante el
experimento, lo que le condujo a pensar que para cualquier gas, la energia interna dependia
solo de la temperatura del gas. En el caso del experimento de Joule, la capacidad calorifica
de recipiente y bano es mas de mil veces superior a la capacidad calorifica del gas, por lo
que las posibles variaciones de temperatura, muy pequenas, no fueron observadas. Problemas
semejantes han tenido otros muchos fisicos que trabajaron en este tema. En la actualidad se
sabe que si el experimento se realiza en condiciones ideales en las que no influye la capacidad
calorifica de los recipientes durante y después de la expansion libre del gas, debe producirse
una disminucion de temperatura de varios grados. Experimentos méas precisos con otro tipo de
procesos (isotermos) en los que hay transferencia de calor y trabajo conducen a la conclusién
de que la energia interna de los gases reales es funcion de la presion y de la temperatura.

Sin embargo, la dependencia sélo con la temperatura, que puede considerarse como una ley
aproximada, se cumple tanto mejor cuanto mas baja es la presion inicial del gas. Extrapolando,
se cumpliria exactamente a presiones préximas a cero, cuando las moléculas del gas estan muy
separadas. Por tanto, hoy en dia enunciamos la ley de Joule como: “Para cualquier gas ideal,
la energia interna depende solo de la temperatura del gas”.
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1.11.1. Capacidad calorifica de un gas ideal

En este caso, la ecuacion [[1.27] se puede escribir con derivadas totales

ou dUu
e (1) - w

ya que U sélo depende de T. En algunos manuales se hace la distincion entre gas ideal y gas
perfecto, siendo éste tultimo aquel gas ideal que cumple que su calor especifico es constante
e independiente, por tanto, de la temperatura. En nuestro caso, no haremos tal distincién y
supondremos siempre constante el calor especifico. Por tanto, en el caso de un gas ideal o
perfecto, usando el calor especifico molar:

dU = ncydT (1.38)
1>

UQ - U1 = /TLC\/dT = TLCV(TQ - Tl) (139)
T

es decir, el incremento de energia interna para cualquier proceso que experimente un gas
perfecto es igual al producto de su capacidad calorifica a volumen constante por el incremento
de temperatura.

La entalpia para un gas perfecto, usando la ecuacién [1.28], es
dH = dU 4+ d(pV') = dU(T') + nRdT (1.40)

con lo que vemos que la entalpia es sélo funcién de la temperatura, H = H(T). Considerando
la ecuacion [1.33], las derivadas parciales son totales en el caso que nos ocupa e integrando

dH = nc,dT (1.41)
Ts

Hy — Hy = / ne,dT = ney(Ty — T)) (1.42)
Ty

es decir, el incremento de entalpia para cualquier proceso que experimente un gas perfecto
es igual al producto de su capacidad calorifica a volumen constante por el incremento de
temperatura.

Para un gas ideal, introduciendo las ecuaciones [1.39] y [1.42] en la ec. [1.28] se deduce que
CPZCV—i-R o szov—l-nR (143)

expresion que se conoce con el nombre de relacion de Mayer, valida para gases ideales incluso
aunque sus capacidades calorificas dependan de la temperatura y no sean constantes. Utilizando
el llamado coeficiente de dilatacién adiabatico o indice adiabatico: v = ¢,/cy y la relacién de
Mayer es facil demostrar que:
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nRk nyR
C =
v—1 y v—1

Cy = (1.44)

1.12. Transformaciones reversibles de gases perfectos

Existen una serie de procesos en los cuales la formulacion de las cantidades energéticas
que en ellos intervienen es particularmente sencilla cuando la sustancia que evoluciona se
puede considerar como un gas perfecto. Ademas, tanto los gases perfectos como tales procesos
resultan ttiles como modelos de referencia para transformaciones reales. Conviene, pues,
realizar un estudio sistematico de los procesos méas sencillos para obtener su ecuacion, sus
caracteristicas y las expresiones de las cantidades energéticas en funcion de variables de estado
y de caracteristicas del gas. En todo lo que sigue, los subindices 1 y 2 se refieren, respectivamente,
a los estados inicial y final que delimitan los procesos.

En todos estos procesos las variables de estado verifican siempre la ec. , con lo cual al
tratarse de sistemas cerrados son sélo dos independientes. Estas dos variables independientes
quedaran a su vez ligadas por la llamada ecuacién del proceso. La variacion de energia
interna en todos estos procesos es

U2 - U1 = ch(T2 - Tl) (145)

1.12.1. Transformacion isoterma

P P4

T=cte .%ffre
2

T V

Figura 1.14: Representacién gréfica de un proceso isotermo.

Se realiza a temperatura constante, la ecuacién del proceso es T'=cte. Para gases perfectos,
esta ecuacion es equivalente a pV=cte. La representacién esté indicada en la Fig. [I.14] Puede
decirse que el calor especifico de la transformacion es infinito.

El trabajo realizado durante la transformacion es

2 2
RT v,
Wiz == [pdv =~ [ "5V = —nRT1n <2) (1.46)
1
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El calor intercambiado sera, aplicando el primer principio,

Q2 = =W (1.47)

1.12.2. Transformacion isocora o isométrica

Se realiza a volumen constante, la ecuacién del proceso es V=cte. Esta ecuacion es
equivalente a p/T = cte. Su representacién se indica en la Fig. [1.15] El calor especifico es

Cy.

El trabajo realizado es nulo, W1,=0. El calor es, pues, igual a la variaciéon de energia interna

Qrz=U—U; (1.48)
p 4 p 'y
1 p/T=cte |
V=cte 5
2 ;
'V o

Figura 1.15: Representacion grafica de un proceso isocoro.

1.12.3. Transformacién isobara

plh V &

Figura 1.16: Representacion grafica de un proceso isobaro.

Es la que se realiza a presién constante, su ecuacién es p = cte o también T'/V = cte. El
e calor especifico es ¢,. La representacion grafica aparece en la Fig. [I.16

El trabajo realizado es

2
Wiy — — /pdV — (Vs — W) (1.49)
1
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y el calor intercambiado bien por el principio, bien por la férmula del calor especifico:

ng = U2 — U1 — W12 o Q12 = TLCp(TQ — Tl) (150)

1.12.4. Transformacién adiabatica o isentrépica

Se realiza sin intercambio de calor, d Q=0. La ecuacién de la transformacién se obtiene de
la formulacién del primer principio teniendo en cuenta la caracteristica citada. Asi,

0 =dU + pdV = neydT + pdV (1.51)

Dividiendo por nT, utilizando la ecuacién de estado, y teniendo en cuenta la relacion de
Mayer,

cvdg#—(cp—cv)d“//:O—>dg+(7—1)d“//20 (1.52)
donde hemos usado el indice adiabatico . Integrando:
TV = cte (1.53)
g y utilizando la ecuacién de estado, se puede escribir también de cualquiera de las formas
Fff siguientes,
L_'_I; pI T = cte ¢ pV7 = cte (1.54)

siendo esta tultima ecuacion la méas conocida y utilizada. La representacion se indica en la Fig.

p ) I
pV'=cte

2

P
L

o R R ED AT AR A
JE '_]'['(‘-'.-] NS

15

' 4
Figura 1.17: Representacion grafica de un proceso adiabético.

o
)it

El trabajo realizado aplicando el primer principio, es igual a la variaciéon de energia interna,
Wi =U,—Uh (1.55)

También puede calcularse el trabajo por integracion, usando la ecuacion del proceso,

N\ =
‘Fraian
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2 2
t Vs — pV;
W12=—/pdV:— ey = P2 nhn

Vo 1—~ (cte = poVy' = p1VY') (1.56)
1 1

expresion que, como puede comprobarse facilmente, coincide con la ec. [1.55].

P ISOTERMA

ADIABATICA

7%

Figura 1.18: Adiabatica e isoterma de un gas ideal.

En la Fig. [I.18| se puede observar que una curva representativa de una transformacion
isoterma y otra que represente una transformacion adiabatica en el punto de corte tienen
pendientes diferentes y que la pendiente de la adiabatica es, en valor absoluto, mayor que la
pendiente de la isoterma. Cuantifiquemos este extremo de forma analitica. La ecuacion de las
isotermas es pV = cte, diferenciando y despejando

dp P
(pdV + Vdp),. =0 — () - = (1.57)
T v ), Vv

Realizando idéntico razonamiento para una transformacion adiabatica, pV'7 = cte:

_ dp P
y—1 Y _ - SV 1.
(pfy\/ av +V dp)éQ:O 0— <3V>6Q0 b7 (1.58)
de donde
dp dp
— - 1.
<8i )5@:0 7(6& )T (1.59)

que es la formula de Reech que nos indica que la pendiente de la curva que representa una
transformacion adiabatica, en un punto, es 7y veces la pendiente de la curva isoterma en el
mismo punto.
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1.13. Segundo principio de la termodinamica

La experiencia nos indica que hay muchos procesos que solo pueden realizarse en un sentido
y no en el inverso. Cuando una pieza de metal caliente se introduce en un recipiente que
contiene agua fria, la temperatura del metal disminuye y la del agua aumenta hasta que ambas
se igualan. Es inconcebible que este proceso pueda invertirse de forma que las temperaturas
diverjan en vez de converger. De forma andloga sabemos que un globo hinchado tendera a
deshincharse si su interior se pone en contacto con la atmoésfera o se pincha; el caso inverso de
que un globo vacio se infle espontaneamente al ponerlo en comunicaciéon con la atmoésfera es
algo que la experiencia nos dice que nunca sucedera. La combustion, el calentamiento de las
partes méviles de una maquina que deslizan sobre otras, etc..., son otros ejemplos de los muchos
que se podrian citar de procesos que ocurren en un tnico sentido.

La pregunta es si es posible formular una ley general de la naturaleza que nos indique en
qué direccion tienden a evolucionar los sistemas. El primer principio sélo considera el balance
de energia entre el sistema y su medio ambiente, pero no dice nada del sentido de la evolucién y,
en consecuencia, los procesos antes citados como imposibles serian perfectamente compatibles
con él. Habra que buscar otro principio, distinto del primero, que nos indique en qué direccién
se deben producir los distintos procesos que tienen lugar en la naturaleza. Antes de proceder a
establecer el enunciado de esta ley, que se conoce como segundo principio de la termodinamica,
conviene considerar detenidamente algunos fenémenos que son la base de una de las aplicaciones
técnicas principales de la termodinamica, la transformacién de calor en trabajo de forma ciclica.

1.13.1. Transformaciones ciclicas con un tinico foco térmico

Consideremos un sistema que, evolucionando ciclicamente, sea capaz de convertir trabajo en
calor en presencia de un tnico foco térmico. Segin el primer principio, en este caso, ) = —W,
y nada se opone a que el trabajo realizado sobre el sistema se convierta integramente en calor,
como nos confirman numerosos ejemplos entre los que podemos citar el caso de una resistencia
eléctrica por la que circula una cierta intensidad de corriente, sumergida en una gran masa de
agua (que actiie como foco calorifico). En este caso el sistema constituido por la resistencia
eléctrica no varfa su estado (es un caso particular de proceso ciclico) y el trabajo eléctrico se
convierte integramente en calor. En general puede efectuarse trabajo de cualquier tipo sobre
un sistema que esté en contacto con un foco calorifico, convirtiendo todo el trabajo en calor
sin alterar el estado del sistema. La transformacion se realiza, pues, con rendimiento unidad y
puede continuar indefinidamente.

Si un sistema evoluciona ciclicamente, en contacto con un solo foco calorifico, y pretende
convertir todo el calor en trabajo, segtn el primer principio W = —Q y todo el calor comunicado
parece que podria convertirse en trabajo. Sin embargo, fatalmente, la experiencia demuestra
lo contrario ya que, si fuera asi, un barco podria navegar indefinidamente sin mas que extraer
calor del agua del mar (foco calorifico) y convertirlo en trabajo, o bien una central de energia
funcionaria extrayendo calor del aire que la rodea. En definitiva, después de muchos posibles
ejemplos se llega a la conclusién de que
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“Una transformacion ciclica de un sistema que intercambia calor con una
unica fuente térmica no puede producir trabajo’.

que constituye el enunciado de Carnot del segundo principio de la termodinamica.

1.13.2. Transformaciones ciclicas con dos focos térmicos

Ya que lo que interesa es convertir calor en trabajo y ello no es posible con una sola fuente
térmica, veamos si tedricamente existe algiin dispositivo cuya sustancia de trabajo evolucione
ciclicamente, intercambiando calor ahora con dos fuentes térmicas y sea capaz de producir un
trabajo negativo.

Sean dos focos a temperaturas Ty y To con Ty > T5 (de ahora en adelante el foco 1
serd siempre el de mayor temperatura) y sean ()1 y @2 las cantidades de calor absorbidas de
ellos por el sistema S. Segtn el primer principio, en un ciclo completo W = —(Q; + @s). Las
transformaciones de la Fig. [I.19|en las que el sistema toma calor de ambos focos, o toma calor
del foco frio y parte lo cede al foco caliente, produciendo siempre un cierto trabajo no son
posibles.

Foco 1 Foco 1
"""" &y d, ‘ RREERE Lhna? £ ‘
’ | ’ L o
,," QJ . # 0,
3 w

s

3!
= &
[
I
S
§ ™
L)
s

Bowod Foco 2

Figura 1.19: Transformaciones imposibles con dos focos térmicos.

En ambos casos podriamos incluir los dos focos dentro de nuestro sistema e imaginar un
tercer foco calorifico a una temperatura 7' idonea de manera que intercambiase con el foco 1 y
el foco 2 los calores mostrados en la Fig. [1.19, El nuevo sistema formado por el sistema S y los
focos 1y 2 estaria asi en contacto con una sola fuente térmica (el foco 3) y, por el enunciado
de Carnot, no podria producir un trabajo negativo.

La experiencia confirma que los tnicos dispositivos posibles entre dos focos son los de la
Fig. |1.20. El dispositivo de la izquierda evoluciona ciclicamente y actiia como motor térmico y
el de la derecha como maquina frigorifica.

Los ciclos realizados en los motores térmicos se caracterizan por la absorcion de calor,
durante un cierto proceso o una serie de ellos, de un foco que llamaremos foco caliente, la
realizacién de un trabajo 1til y, finalmente, la cesién de una cierta cantidad de calor a un foco a
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menor temperatura que el anterior que llamaremos foco frio. No se ha llegado a construir ningtin
motor que realice trabajo intercambiando calor con un solo foco. Todo lo dicho constituye el
segundo principio de la termodinamica que ha sido formulado de muy diversas formas. Aqui
mencionamos una de ellas, la que se conoce como enunciado Kelvin-Planck:

“Es imposible construir un motor que, funcionando segin un ciclo, no
produzca otro efecto que extraer calor de un foco y realizar una cantidad
equivalente de trabajo”

Digamos finalmente que una maquina que contradijese el enunciado anterior y, por tanto,
cuya existencia niega el segundo principio de la termodinadmica, se conoce con el nombre de
movil perpetuo de segunda especie.

Se define el rendimiento de un motor térmico, en general, como la relacién entre el trabajo
producido y el calor suministrado, en el caso de un motor de dos focos seria:

Q2
@

_W_

= =1+
Q1

i (1.60)

De la expresion anterior se observa que el rendimiento es menor que uno ya que el
rendimiento unidad sélo es posible cuando ()2=0 lo cual es imposible porque se convertiria
en una maquina de un solo foco prohibida por el teorema de Carnot. Como dato diremos que
un rendimiento de 0.4 en un motor térmico es una cota superior aproximada de lo que puede
alcanzarse en la realidad.

]
Foco 2

Foeo 2

Figura 1.20: Transformaciones posibles con dos focos térmicos.

Si la sustancia de trabajo del motor térmico utilizado en el apartado anterior operase
realizando un ciclo mediante procesos reversibles, podriamos imaginar el mismo ciclo realizado
en sentido inverso, de modo que se absorbiese una cantidad de calor ()5 del foco frio (Fig. |1.20)
y se cediese una cantidad mayor de calor ()1 al foco caliente mientras se realizaba un trabajo W
sobre el sistema. Un dispositivo que realiza las operaciones mencionadas se denomina maquina
frigorifica y la sustancia de trabajo utilizada recibe el nombre de refrigerante. Por la propia
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esencia de la maquina, se comprende que su objetivo es la extraccion de la mayor cantidad
posible de calor del foco frio a costa del minimo consumo de energia.

Anélogamente a como se ha hecho con el motor térmico, se define aqui la eficiencia, de una
maquina frigorifica como el cociente entre el calor extraido del foco frio y el trabajo necesario
para ello:

_ Q@ (1.61)

: w Q1+ Q2

El hecho de que sea imprescindible realizar una cierta cantidad de trabajo para hacer pasar
calor de un foco frio a otro caliente (en caso contrario los frigorificos domésticos funcionarian
sin consumir energia) conduce al enunciado de Clausius del segundo principio:

“Fs imposible construir un dispositivo que funcione ciclicamente y no
produzca otro efecto que el paso de calor de un cuerpo a otro de mayor
temperatura”.

Si el dispositivo de la Fig. [1.20] (derecha) se utilizase primariamente para comunicar calor
al foco caliente, entonces recibiria el nombre de bomba térmica. En la Fig. [1.21] aparece
la realizacién practica de un motor térmico y de una mdaquina frigorifica. Ademas de la
sustancia de trabajo que es la sustancia que recorre el ciclo, se pueden distinguir diferentes
elementos tecnologicos tales como turbinas, compresores, bombas, valvulas de expansion,
calderas, condensadores, evaporadores, etc.

T
| Tc | | ‘¢ |
Vaporizacion | O-=0  Licuacion | Q=<0
. L \g =
:5 T r Caldera l ﬁ |7'Cc:nnr.ieansrat:it::ir;liT
g r"jﬂ 5 Valvulade ]‘E
e ; L. n E =
% T Bomba Turbina“l %n gl xPan%gnmprescr T E
i wn w
o Condensadoi % A Evaporador %
Licuacion | 0.<0 =1 VaporizaciénT Q>0 §:
L J :
o | e

Figura 1.21: Motor térmico y maquina frigorifica.
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1.14. Ciclo de Carnot

Llegados a este punto y dados dos focos calorificos con temperaturas definidas, se nos
plantean las siguientes cuestiones: ;qué caracteristicas tendria un ciclo reversible?, ;jcual seria
su rendimiento?, ;coémo influiria, si influye, la naturaleza de la sustancia de trabajo?

Esta preguntas fueron contestadas por un ingeniero francés, Nicolas Sadi Carnot, en su
trabajo “ Reflexions sur la puissance motrice du feu et les moyens propes a developper” publicado
en 1824 y, por tanto, anterior al enunciado del primer principio de Joule y 25 anos antes de
que se enunciase el segundo principio por Clausius y Kelvin. En el trabajo mencionado, Carnot
introdujo por primera vez el concepto de ciclo y propuso un motor ideal que funcionaba segin
un ciclo particularmente sencillo que actualmente se denomina ciclo de Carnot.

Un sistema termodinamico realiza un ciclo de Carnot cuando, partiendo de un estado de
equilibrio térmico con el foco frio, a temperatura T'9, realiza los siguientes procesos reversibles
en el orden que se citan:

1°. Adiabatico hasta alcanzar la temperatura 77 del foco caliente.
2°. Isotermo a temperatura 7'y mientras absorbe una cantidad de calor (), del foco caliente.
3°. Adiabatico hasta la temperatura T’.

4°. Isotermo a temperatura T'5 hasta llegar al estado inicial, cediendo una cantidad de calor
()2 al foco frio.

Por ser reversibles todos los procesos que intervienen en el ciclo, éste es reversible y puede
recorrerse o realizarse en sentido inverso al descrito.

s
Vi 77777
V///+/// 0,0
I A 3.
L : e ] ‘: . ® / : i
PPl 77777777777

Lol |
[—2 2—3 3—4

Figura 1.22: Procesos de un ciclo de Carnot.

En la Fig. aparecen representados los procesos del ciclo de Carnot siendo la sustancia
de trabajo un gas ideal. Si los procesos se han realizado lentamente y se pueden despreciar los
rozamientos y pérdidas en las paredes que se han considerado adiabéticas, el gas ha realizado
muy aproximadamente un ciclo de Carnot. En la Fig. se indican los procesos anteriores
descritos por un gas ideal en un diagrama p - V.

La forma del ciclo depende de la sustancia de trabajo. Sin embargo, independientemente de
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cual sea ésta, si la representaciéon de un ciclo de Carnot se realiza en un diagrama entropico
(entropia-temperatura), que veremos méas adelante, esta siempre serd un rectangulo.

El rendimiento del ciclo se puede calcular de acuerdo a la férmula |1.60]. En el caso de un
gas perfecto que realice un ciclo de Carnot segin el esquema de la Fig. [1.23] el cdlculo del
rendimiento es particularmente sencillo.

El calor absorbido del foco caliente es

y el calor intercambiado con el foco frio
v
Q2 = nRTyIn Vl (1.63)

Figura 1.23: Ciclo de Carnot recorrido por un gas ideal.

Utilizando las ecuaciones de los procesos (2 adiabéticas y 2 isotermas) se obtiene la siguiente
relacion entre los volimenes:

ViVs =1LV, (1.64)
con lo que el rendimiento sera
T,
—1_ 1.65
U T (1.65)

donde se observa que el rendimiento depende de la temperatura de los focos, pero no de la
naturaleza del gas que realiza el ciclo. De la expresién |1.60] se concluye que en un ciclo de
Carnot:

Q T Q] T

QT Q1 T (1.66)
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1.14.1. Teorema de Carnot

Lo que se acaba de deducir para el caso particular de un gas perfecto es valido para cualquier
sustancia de trabajo como veremos. Por tanto, la expresién del rendimiento en funcién de las
temperaturas es idéntica para todos los motores de Carnot.

Para llegar a estas conclusiones Carnot enuncié un primer teorema en el que afirmaba:

“Ningun motor térmico que funcione entre dos focos calorificos dados puede
tener mayor rendimiento que uno de Carnot funcionando entre los mismos
focos.

En efecto, supongamos que entre los focos 1 y 2 (Fig. [1.24]) funciona una maquina X y un
motor de Carnot R y que se ajustan ambos de manera que produzcan el mismo trabajo W. La
nomenclatura utilizada para los calores se indica en la Fig. [1.23]

B

L: 4> 0,

¥ h

Figura 1.24: Maquina reversible de Carnot R y otra maquina X.

Actuando por reduccién al absurdo supongamos que el rendimiento del motor X es mayor
que el de Carnot, es decir,

nNx > Nr (1.67)
de donde se deduce que
w w
——>———=|Q1] > |q 1.68
|Q1’ |Q1| ‘ 1| | 1‘ ( )

Como el motor de Carnot es reversible podemos hacerlo funcionar como méaquina frigorifica
accionada por el motor X, segin se indica en la Fig. [1.25] con lo que dispondremos de un
dispositivo que funciona por si mismo sin necesidad de aporte energético exterior. El calor neto
cedido al foco caliente es

Q1] — a1 (1.69)
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que es positivo, de acuerdo con la expresion [[1.68]. El calor neto extraido del foco frio es

Q2] — |2 = Q1] = W] = (lga] = W) = |@1] = [a1] (1.70)

y observamos que el dispositivo montado transfiere calor de un foco a otro que estd a mayor
temperatura sin aporte exterior de energia, lo que contradice el enunciado de Clausius del
segundo principio, por lo que hemos de concluir que la suposicion inicial es falsa y, en
consecuencia, que

nx <N (1.71)

Figura 1.25: Maquina reversible de Carnot R accionada por la maquina X.

Ejercicio: Se deja al lector demostrar que las maquinas reversibles entre dos focos producen
mas trabajo que las irreversibles para el mismo calor tomado del foco caliente.

A partir del resultado anterior puede demostrarse el siguiente corolario:

“Todas las maquinas reversibles que funcionen entre dos focos térmicos
dados poseen idéntico rendimiento”.

En efecto, consideremos que la maquina X es reversible. Podriamos, mediante el trabajo que
proporciona una de Carnot entre los mismos focos, hacerla funcionar como maquina frigorifica
y, siguiendo un razonamiento andlogo al anterior, llegar a la conclusién de que

Nr < Nx (1.72)

que, junto con la ec. [1.71] demuestra la hipdtesis,

MR = 1x (1.73)
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Este resultado lleva a la conclusién de que maquina reversible funcionando entre dos focos
dados y maquina de Carnot funcionando entre los mismos focos son términos equivalentes y,
ademas, que el rendimiento de tales maquinas no depende de la naturaleza de la sustancia de
trabajo que realiza el ciclo, ya que sobre ella no se ha hecho ninguna hipoétesis. El hecho de que
el cociente de calores solo dependa de la temperatura de los focos, y en concreto de su cociente
(hecho que no probaremos), nos permitiré definir formalmente en ciertas condiciones de medida
la escala termodindmica de temperaturas cuya unidad es el Kelvin (K) y que coincide con la
escala de los gases perfectos.

1.15. Teorema de Clausius

Utilizando los conceptos introducidos en los apartados anteriores se trata de encontrar una
funcién de estado del sistema, que llamaremos entropia, y cuya variaciéon sera el indicador de
la posibilidad o no de que un proceso tenga lugar, de acuerdo con la discusion realizada como
introduccion al segundo principio de la termodinédmica.

Como paso preliminar en la buisqueda de la funcién entropia, es importante considerar el
teorema o desigualdad de Clausius. En él se establece que para cualquier proceso ciclico se
verifica

5;;2 <0 (1.74)

Para demostrarlo, empezaremos por poner de manifiesto un hecho importante. Supongamos
que en un diagrama p-V se representa un proceso reversible cualquiera (curva i-f de la Fig.
1.26)) durante el cual la temperatura varia de forma arbitraria.

Y

p

Figura 1.26: Curva i-f y camino alternativo de adiabaticas e isotermas.

Si trazamos las adiabaticas que pasen por los puntos 7 y f, siempre serd posible elegir una
isoterma (a-b) tal que el drea determinada por la trayectoria i-a-b-f y el eje de abscisas sea la
misma que bajo la linea continua i-f. Entonces, por definicién de trabajo,
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Wisp = Wi_a—p_g (1.75)

Aplicando el primer principio a estas dos evoluciones,

Qi =U; Ui =Wy (1.76)
Qia—b—fr =Up = Ui = Wi_qp—y (1.77)

por lo que
Qiy = Qi—a-b—y (1.78)

Y como no se transfiere calor durante los procesos adiabaticos i-a y b-f, se tiene

Qi—f = Qa—b (179)

Por lo tanto, cualquier proceso reversible se puede hacer equivalente a otro que, uniendo los
mismos estados inicial y final de equilibrio, esté definido por dos adiabéaticas y una isoterma, de
forma que el calor total intercambiado en el proceso sea igual al calor intercambiado durante
el proceso isotérmico, con una sola fuente térmica.

Si ahora en vez de considerar un proceso entre dos estados de equilibrio, consideramos la
curva cerrada que representa un proceso ciclico reversible, podremos dividir esta curva mediante
una red de adiabéticas y una serie de tramos de isoterma (Fig. , que cumplan la condiciéon
antes expresada. En este caso, el calor total intercambiado durante el ciclo sera igual al calor
total intercambiado durante los distintos procesos isotermos.

p

Figura 1.27: Ciclo dividido en una red de adiabatica e isotermas.

Nos fijamos ahora en dos cualesquiera de estos procesos isotermos comprendidos entre las
mismas adiabaticas y sean |Q1] y |@Q2| las cantidades de calor intercambiadas a las temperaturas
T,y Ty respectivamente. Por constituir los procesos mencionados junto con las adiabaticas un
ciclo de Carnot, se tiene

5
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|Q1|:|Q2|_>|Q1|_|Q2|:O_>@+@

=0 1.80

T1 T2 T1 T2 Tl T2 ( )

Aplicando el mismo razonamiento a los distintos ciclos de Carnot en los que se puede

considerar dividido el ciclo inicial se puede llegar a expresiones semejantes y, sumando todas
ellas, se puede escribir para todo el ciclo,

Qi
E — =0 (1.81)
(2
Haciendo que la separacion entre adiabaticas sea cada vez menor, se puede conseguir que
el ciclo inicial se convierta, equivalentemente, en una serie infinita de ciclos de Carnot, con

procesos isotérmicos infinitesimales para los que se cumplira que

0Q)
JZ{T —0 (1.82)

formula que se puede considerar como la expresion del teorema de Clausius para procesos
ciclicos reversibles (la reversibilidad de los procesos se ha indicado con la R en la integral).

Si en vez de tratarse de una serie de procesos reversibles, suponemos que se trata de procesos
irreversibles (si no todos, al menos alguno de ellos), se cumplird

Q'] |Q2] T
<l1-o1-2
T

1— _
Q"1 Q1

(1.83)

donde se han designado con “primas” los calores intercambiados en procesos irreversibles. De
la expresion anterior se obtiene,
Ql
1

Q4 1Q') Q'
Beal vl g %1, %2 1.84
T, T, TR (1.84)

Haciendo lo mismo con los distintos ciclos se obtiene, sumando como antes,

/

> T" <0 (1.85)

7

y extrapolando para infinitos ciclos,
0Q
— <0 1.86
/7 (1.86)

donde la I de la integral denota que existen procesos irreversibles. En estos procesos irreversibles
la temperatura T de la integral seria la temperatura del ambiente.

Con las expresiones [1.86] y [1.82] se ha demostrado que, en general, se cumple
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0Q
-2 <0 1.87
T — ( )

expresion que recibe el nombre de desigualdad de Clausius.

1.16. Entropia

En un diagrama de Clapeyron supongamos dos estados de equilibrio definidos 7 y f, como
se muestra en la Fig. [1.28 De ¢ a f se puede hacer evolucionar el sistema siguiendo el proceso
indicado por la curva 1 y de f a i segin el indicado por la curva 2. Ambos procesos son
reversibles y, en conjunto, constituyen un ciclo. Apliquemos a este ciclo el teorema de Clausius,
por ser el ciclo reversible. La ecuacion anterior también se puede escribir,

JR =R s
R il f2
o también,
féQ f(sQ
[7-]% o

V
Figura 1.28: Proceso para definir la entropia.

Es decir, la integral no depende de la trayectoria elegida para la integracion y si del estado
inicial y final de la transformacion. Dicho de otra forma, el integrando es la diferencial de una
funcién de punto, funcién a la que se denomina entropia y se designa con la letra S,

0Qr
ds = 2=h 1.90
2 (1.90)
y para un proceso finito,
f
5
Sy — 5, :/CTBR (1.91)
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Es importante destacar que la variacion de la funciéon entropia se ha deducido para una
transformacion reversible y solamente para este caso se puede evaluar mediante la expresién
. Ahora bien, como es una funcién de estado, siempre podremos evaluar la variacién
de entropia entre dos estados de equilibrio dados, sin mas que imaginar un proceso o una
serie de procesos reversibles adecuados que unan los dos estados, y a lo largo de los cuales
se pueda realizar la integracion mediante la expresion anterior. Y esto puede hacerse siempre,
independientemente de que el sistema haya evolucionado de manera reversible o irreversible
desde un estado a otro.

Las dimensiones de la entropia son,
[S] = [T = L’MT K™ (1.92)

Y su unidad SI, J/K que recibe el nombre de Clausius.

El diagrama entrépico es un diagrama que utiliza como eje de ordenadas la temperatura
T v como eje de abscisas la entropia S. En cualquier proceso reversible experimentado por un
sistema, utilizando variables especificas, el calor intercambiado se puede expresar de la forma

f
Qn = [ Tas (1.93)

Es evidente que este calor vendra dado en el diagrama T-S por el area comprendida entre
la grafica del proceso, sus ordenadas extremas y el eje de abscisas. El calor neto absorbido por
la sustancia que realiza el ciclo vendra representado por el area encerrada en su representacion
(4rea rayada de la Fig. . Este area también expresa el trabajo realizado durante el ciclo,
ya que en procesos ciclicos y de acuerdo con el primer principio, () = - W. De acuerdo con esto,
el area encerrada por un proceso ciclico en un diagrama 7-S es la misma que la encerrada por
la representaciéon del mismo ciclo en un diagrama p - V.

T,

Figura 1.29: Diagrama entropico.
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1.16.1. Entropia de un gas perfecto

En el caso de los gases perfectos, la evaluaciéon de las variaciones de entropia es
particularmente sencilla. En general, para una transformacion elemental, se tiene

@ _neydT +pdV neydl  nRAV

ds = T = - =7 + v (1.94)
e integrando entre dos estados dados,
T, Vs
Sy — 51 = In — Rln — 1.95
92— 91 =ncy ln T +nhkiln v ( )

De forma alternativa y teniendo en cuenta la ecuacién de estado y la relacién de Mayer (ec.
[1.43]), también se puede escribir

T P2
— S =nc,In—= —nRIn=—= L.
Sy — 51 = ne, mT1 nR np1 (1.96)
O bien
Va D2
Sy —S1 =nc,In — v, + ney In p. (1.97)

Si la transformacion reversible es adiabatica, entonces no varia la entropia. Es decir, todo
proceso reversible adiabéatico es isentropico.

1.16.2. Principio del aumento de entropia del universo

Consideremos un ciclo formado por dos procesos: uno irreversible y otro reversible. A este
ciclo le podemos aplicar la desigualdad de Clausius (ec. [1.87]). Dividiendo la integral en dos
partes: el camino irreversible y el reversible quedaria

A
0Qr 0Qr
B/T_'_A/T<O (198)

Dado que en el proceso reversible la integral es la diferencia de entropia, se cumple:

0Qr

SA—SB—F/QI<0—>SB—SA>/ T

A

(1.99)

Y esto es cierto para cualquier proceso irreversible, y también lo es en forma diferencial
4 = 0@ Q] . : ) 0Qr

. 91 el proceso fuera reversible se tendria: dS = T

En un sistema adiabatico o aislado la transferencia de calor es nula por lo que la entropia
solo puede crecer. Otra forma de formular el segundo principio de la termodinamica es decir
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que la entropia del universo siempre crece, ya que el universo, entendido éste como sistema mas
ambiente, es un sistema aislado. Por tanto:

dSUmverso 2 0 (1100)

Esta formulacion permite distinguir los procesos irreversibles de los procesos reversibles, ya
que en estos ultimos la entropia del universo permanece constante. Ademaés analizando diferentes
casos se comprueba que cuanto mayor es la irreversibilidad de un proceso, tanto mayor es el
aumento de entropia del universo asociado a él y mayor es, por tanto, la cantidad de energia no
utilizable en forma de trabajo ttil. En definitiva, este principio determina la espontaneidad de
los procesos o si se prefiere un sentido de evolucion al mundo fisico, de manera que sélo aquellos
procesos que aumenten la entropia del universo seran espontaneos.

yll

Figura 1.30: Ciclo adiabatico formado por dos procesos, uno irreversible y otro
reversible.

1.17. Representaciéon entrépica

La definiciéon axiomatica del segundo principio de la termodindmica establece que:

“Los valores que toman los parametros extensivos de un sistema
termodindmico cerrado en un estado de equilibrio son tales que mazximizan el
valor de una funcion llamada entropia’

La dependencia de esta funcién con respecto de los pardmetros extensivos del sistema
constituye la representacion entropica del mismo. De hecho, la ecuacion:

S=SUV,Ny,....Ny) (1.101)
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siendo N; el ntimero de particulas de la especie i, recibe el nombre de “ecuacién fundamental”
de la termodinamica. Recibe el nombre de fundamental por contener toda la informaciéon
posible relativa al sistema. La funcién entropia posee algunas propiedades basicas como
que es aditiva en sistemas compuestos y mondtona creciente con la energia interna. Posee
ademaés las propiedades matemadticas necesarias (continua, monétona y diferenciable) para ser
invertible con dicha energia, de forma que se puede obtener univocamente la energia interna
U=U(S,V,Ny,....,N,), dando lugar a la representacién energética del sistema, totalmente
equivalente a la representacion entrépica, y que comparte propiedades con esta como la
aditividad.

Las ecuaciones que relacionan los parametros intensivos del sistema con los parametros
extensivos reciben el nombre de ecuaciones de estado. El conocimiento del conjunto de
ecuaciones de estado proporciona una informacién equivalente al conocimiento de la relacién
fundamental. De esta manera en un sistema p VT serian ecuaciones de estado:

T =T(U,V,Ny,....,N,)
,uZ:,uZ(U,V,Nl,,Nn) Z:]_,TL

siendo pu; el potencial quimico de la sustancia 7. Dado que nuestro estudio se centra en
sistemas monocomponentes de composicion fija, n=1 y N;=N=cte, de ahora en adelante
no consideraremos la dependencia con el nimero de particulas en las diferenciaciones, ni
tampoco usaremos las ecuaciones relativas al potencial quimico. Hasta ahora, en el caso del
gas ideal, habifamos usado como ecuacion de estado una combinacion de las ecuaciones
que eliminaba la energia interna, esta combinacién de ecuaciones no deja de ser otra ecuacién
de estado mas del sistema.

1.17.1. Primera ecuacion de Gibbs

Combinando las expresiones de los dos principios de la termodinamica utilizadas hasta
ahora, para una transformacion elemental reversible de un sistema p VT,

0Q =dU +pdV; 6Q =TdS (1.103)
de donde se obtiene
ds = ~qu + Lav (1.104)
T T ‘
que se denomina primera ecuaciéon de Gibbs. Diferenciando la ecuaciéon fundamental de

la termodindmica podemos llegar a las siguientes relaciones (o incluso definiciones) de los
pardmetros intensivos:

S S
_ 1.1
ds <8U>VdU+ (av)UdV (1.105)
os\ 1 (8s\ _p
<8U>v - <8V>U T 100)
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Ejemplo: Para un gas ideal la ecuaciéon fundamental obtenida por medio de la mecanica
estadistica es:

v
S =nR(In— +
n v—1

In v + cte) (1.107)
n

con lo cual las ecuaciones de estado usando las ecuaciones [1.106] son:

nRT
v—1

U:

=ncyT; pV =nRT (1.108)

Podemos comparar estos resultados con los de la termodinamica clasica, en la que

T %
conociamos que AU = ney AT y AS = ncy In ?2 +nRln — y observar que siendo idénticos lo
1 1
que alli eran diferencias son ahora valores absolutos.

1.17.2.  Aplicacion del segundo principio al equilibrio térmico

Vamos a aplicar el enunciado méas formal del segundo principio a un sistema aislado
compuesto por dos subsistemas simples A y B unidos por una pared fija diatérmica (Fig.[1.31]).
De acuerdo al primer principio, la energia interna del sistema debe conservarse, por tanto,

Up+ Up = cte — dU, = —dUp (1.109)

Utilizando la expresion |1.105] en este sistema y la ecuacién anterior se tendria:

0S

as = U

11
AUy = (—) dU 1.110
” oUg|. B A ( )

;//////////}’///////
¢ & | T,

s, |

b
4 7
f/ﬁ*‘ﬁfffﬁ’ﬁﬁﬁ/é

NI,

Figura 1.31: Sistema compuesto formado por dos subsistemas separados por una
pared diatérmica fija.

Para que el sistema se halle en un estado de equilibrio, la entropia debe estar en un minimo,
por tanto, dS = 0, con lo cual dicho estado ha de caracterizarse por la igualdad de temperaturas
entre los dos subsistemas Ty = Tg, lo cual es caracteristico del equilibrio térmico.

En el supuesto de que inicialmente el sistema no se encontrase en el equilibrio térmico, y
que las temperaturas de los dos subsistemas fuesen muy proximas, siendo Th< Tg. Cualquier
evolucién ocurrirfa de forma que dS > 0, y por tanto, de manera que dU4 > 0, es decir, la
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energia del subsistema mas frio aumentaria a costa del mas caliente. Esto marca ya de por si
un sentido de evolucién de los procesos.

1.17.3. Aplicaciéon del segundo principio al equilibrio mecanico
En el caso de un sistema aislado compuesto por dos subsistemas simples A y B unidos por
una pared mévil diatérmica (Fig. [1.32). La energfa interna del sistema debe conservarse, por
tanto,
UA+UB:Ct6—>dUA:—dUB (1111)
Ademas, también deben hacerlo los volimenes:

VA + VB = cte — dVA = —dVB (1112)

Utilizando la expresion [1.105] en este sistema y las ecuaciones anteriores se tendria:

08 08 98 08
ds = s+ 2| avy+ 22| dUp+ 22| dvi =
7 R T B T Bt i A
(1.113)
_(L_ 1 pA_pB)
_(TA TB>dUA+<TA 7,) V4

UL,
7

/ P4 PB

A B

/22

Figura 1.32: Sistema compuesto formado por dos subsistemas separados por una
pared diatérmica mavil.
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Para que el sistema se halle en un estado de equilibrio, la entropia debe estar en un minimo,
por tanto, dS = 0, con lo cual dicho estado ha de caracterizarse por la igualdad de temperaturas
y presiones entre los dos subsistemas Ty = Ts v pa = pp, lo cual es caracteristico del equilibrio
térmico y mecéanico.

En el supuesto de que inicialmente el sistema no se encontrase en el equilibro mecéanico y si
en el térmico, y que las presiones de los dos subsistemas fuesen muy proximas, siendo pa< pg.
Cualquier evolucién del sistema ocurriria de forma que dS > 0, y por tanto, de manera que
dV 4 > 0, es decir, de manera que el volumen del subsistema de menor presiéon aumentaria a
costa del de mayor presion, marcando nuevamente un sentido de evolucion de los procesos.
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