CAPITULO 25

m

EL CALOR
Y LA PRIMERA LEY
DE LA TERMODINAMICA

En el capitulo 22 hemos presentado la nocién de sistemas en contacto térmico. Si sus
temperaturas son diferentes inicialmente, los sistemas intercambiardn energla hasta que
alcancen el equilibrio térmico. En este capitulo estudiamos este flujo de energla entre dos
cuerpos, al cual llamamos calot. Describimos aqut también los efectos de transferir calor a un
cuerpo, lo cual debe implicar un aumento de temperatura o un cambio de estado, como de
sdlido a liquido o de liquido a vapor. Por iiltimo, relacionamos los conceptos de calor, energia
interna, y trabajo por medio de la primeta ley de la termodindmica, un enunciado de la
conservacion de la energla. En esencia, este tema continiia y amplia el programa que
comenzamos en los capitulos 7y 8, donde presentamos por vez primera el concepto de energia.

e

25-1 EL CALOR: ENERGIA
EN TRANSITO

Es una observaciéon comin que si situamos un objeto
caliente (digamos, una taza de café) o un objeto frio (un
vaso de agua helada) en un entorno a la temperatura
ambiente ordinaria, el objeto tendera hacia el equilibrio
térmico con su entorno. Esto es, el café se enfria y el agua
helada se calienta; la temperatura de cada uno se acerca a
la temperatura del entorno.

Parece claro que tales aproximaciones al equilibrio
térmico deben implicar cierta clase de intercambio de
energia entre el sistema y su entorno.* Definimos al calor
(simbolo Q) como la energia que se transfiere, como lo
que va del café a la habitacion o de la habitacion al agua
helada. De manera general, adoptamos la definicidn si-
guiente:

* Este punto de vista no siempre fue defendido por los cientifi-
cos. En el siglo xvIi se crefa que un material fluido, llamado
caldrico, era intercambiado entre los cuerpos a temperaturas
diferentes. En el siglo xix, los experimentos llevados a cabo por
Benjamin Thompson (mas tarde conocido como el Conde Rum-
fotd de Baviera) demostraron concluyentemente que el trabajo
mecadnico podia producir calor, lo cual dio por resultado la
identificacién del calor como una forma de energia y condujo
al desatrollo de la ley de la conservacion de la energia.

El calor es energia que fluye entre un sistema y su
entorno en virtud de una diferencia de temperatura
entre ellos.

La figura 1 resume este punto de vista. Si la temperatura
T de un sistema es menor que la temperatura T, del
entorno, fluye calor en el sistema. Elegimos nuestra con-
vencion de signos de modo que Q sea positivo en este
caso; usted puede concebir esto como un proceso en el
que la energia interna del sistema aumenta. A la inversa,
cuando T > T, el calor fluye hacia afuera del sistema, y
hacemos que Q para el sistema sea negativo.

Ya que el calor es una forma de energia, sus unidades
son las de la energia, es decir, el joule (J) en el sistema SI.
Antes de que se reconociera que el calor es una forma de
energia, se le asignaban otras unidades. En ciertos casos
estas unidades estan atin en uso hoy dia, especificamente
la caloria (cal) y la unidad térmica britdnica (Btu). Se
relacionan con el joule de acuerdo con

lcal=4.186J y 1Btu=1055J

La “caloria” en uso comun como una medida de la nutri-
cién (Cal) es en realidad una kilocaloria; esto es,

1 Cal = 1000 cal = 41867

El Btu se encuentra todavia cominmente como una me-
dida de la facultad de un acondicionador de aire para
transferir energia (como calor) de una sala al ambiente
exterior. Por lo tanto, un acondicionador de aire tipico en
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Figura1 (a) Sila temperatura T de un sistema es menor que la temperatuta T; de su entorno,
el calor fluye hacia el sistema hasta que se establece el equilibrio térmico, como en (b). (c) Si la
temperatura de un sistema es mayor que la de su entorno, el calor fluye hacia afuera del sistema.

una sala especificado a 10,000 Btu/h puede extraer alre-
dedor de 10’ J de la sala cada hora y transferirlos al
ambiente exterior.

Conceptos erroneos con respecto al calor

El calor es similar al trabajo en tanto que representa un
medio para la transferencia de la energia. Ni el calor ni el
trabajo son una propiedad intrinseca de un sistema; esto
es, no podemos decir que un sistema “contiene” cierta
cantidad de calor o de trabajo. En cambio, decimos que
puede transferir una cierta cantidad de energia en forma
de calor o de trabajo en ciertas condiciones especificas.

Parte de la confusion con respecto al significado preciso
del calor proviene del uso popular del término. A menudo
se usa la palabra calor cuando lo que realmente se quiere
decir es temperatura o quizds energia interna. Cuando
oimos hablar del calor en relacién al clima, o cuando cier-
tas instrucciones de cocina indican “caliéntese a 300 gra-
dos”, se hace referencia a la temperatura. En cambio,
oimos también alusiones al “calor generado” por las ba-
latas de los frenos de un automévil o por el frotamiento
ripido de las palmas de las manos. En este caso, como
veremos, es usualmente la energia interna a lo que se hace
referencia. Una clave para el uso apropiado parte de la
definicién del calor: cuando frotamos nuestras manos, se
lleva a cabo un trabajo entre ellas, aumentando por lo tanto
su energia interna y elevandose su temperatura. Este ex-
ceso de energia puede entonces ser transferido al entorno
como calor, porque las manos estan a una temperatura mas
alta que el entorno.

El equivalente mecanico del calor

En el pasado, cuando la caloria se definia independien-
temente como una unidad de calor, fue necesario determi-
nar una relacién empirica entre la caloria y el joule. Esto
lo hizo por vez primera James Joule en 1850, en un
experimento para determinar el equivalente mecdnico del

calor. En la figura 2 se muestra un diagrama del aparato
de Joule. Basicamente, el trabajo mecanico W efectuado
por las pesas al caer (medido en joules) produce una
elevacion de temperatura mensurable en el agua. La calo-
ria se definié originalmente como la cantidad de calor
necesaria para elevar la temperatura de 1 g de agua de 14.5
a 15.5°C. A partir del aumento de temperatura medido en
el agua, Joule fue capaz de deducir el nimero de calorias
de calor Q que producirian la misma elevacién de tempe-
ratura al ser transferidos desde alguna fuente externa a una
cantidad igual de agua a la misma temperatura inicial. El
trabajo W efectuado sobre el agua por las pesas al caer (en
joules) producia por lo tanto una elevacién de la tempera-
tura equivalente a la absorcion por el agua de cierto calor
Q (en calorias), y a partir de esta equivalencia fue posible
determinar la relacién entre la caloria y el joule. El resul-
tado del experimento de Joule, y de otros que le siguieron,
proporcioné durante casi 100 afios una conversion entre
el joule y la caloria. Hoy dia, después de la adopcién en
1948 del joule como la unidad de calor en el SI, expresa-

Figura2 Aparato de Joule para medir el equivalente
mecanico del calor. Al caer las pesas hacen girar a las paletas
que agitan el agua del recipiente, elevando asi su temperatuta.



mos todas las cantidades relacionadas con la energia,
como el calor y el trabajo, en J, y asi este factor de
conversion ha perdido la importancia que tuvo en el
tiempo de Joule. No obstante, la labor de Joule es todavia
notable por la destreza e ingenuidad de sus experimentos,
por su precision (los resultados de Joule difieren en 1%
unicamente de la relacion definida por el SI entre joule y
caloria), y por la directriz que proporcion6 para demostrar
que el calor, igual que el trabajo, podia verse apropiada-
mente como un medio para transferir energia.

25-2 CAPACIDAD CALORIFICA
Y CALOR ESPECIFICO

Podemos cambiar el estado de un cuerpo intercambiando
energia en la forma de calor, o forma de trabajo. Una
propiedad de un cuerpo que puede cambiar en tal proceso
es su temperatura 7. El cambio de temperatura AT que
corresponde a la transferencia de una cantidad de energia
calorifica Q en particular dependera de las circunstancias
bajo las cuales se transfiera el calor. Por ejemplo, en el
caso de un gas confinado en un cilindro con un émbolo
movil, podemos afiadir calor y mantener fijo al émbolo
(por lo tanto manteniendo el volumen constante), o podemos
anadir calor y permitir que el émbolo se mueva pero se
conserve constante la fuerza sobre el émbolo (por lo tanto
manteniendo al gas bajo presion constante). Incluso pode-
mos cambiar la temperatura efectuando un trabajo sobre un
sistema, como al frotar entre si a dos objetos que entre
uno y otro ejerzan fuerzas de friccion; en este caso, no es
necesario que ocurra una transferencia de calor.

Es conveniente definir la capacidad calorifica C’ de un
cuerpo como la razén entre la cantidad de calor Q sumi-
nistrada al cuerpo durante cualquier proceso y su cambio
de temperatura AT correspondiente; esto es,

=L
Crm=. M

La palabra “capacidad” puede crear confusion porque sugie-
re la aseveracion, esencialmente sin significado, de “la can-
tidad de calor que puede contener un cuerpo”, mientras
que lo que se quiere decir es simplemente la energia por
cada grado de cambio de temperatura que se transfiere como
calor cuando la temperatura del cuerpo cambia.

La capacidad calorifica por unidad de masa de un
cuerpo, llamada capacidad calorifica especifica, o sim-
plemente calor especifico, como es lo usual, es caracte-
ristica del material de que esta compuesto el cuerpo:

=t =, )

La capacidad calorifica es caracteristica de un objeto en
particular, pero el calor especifico caracteriza a una sus-
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tancia. Entonces podemos hablar, en primer término, de
la capacidad calorifica de una moneda de cobre pero, por
otra parte, del calor especifico del cobre.

Ni la capacidad calorifica de un cuerpo ni el calor
especifico de un material son constantes; ambos dependen
de la temperatura (y posiblemente de otras variables,
como la presion). Las ecuaciones anteriores dan unica-
mente valores promedio de estas cantidades en el inter-
valo de temperatura AT. En el limite, cuando AT — 0,
podemos hablar del calor especifico a una temperatura T
en particular.

Podemos hallar el calor que debe ser proporcionado
a un cuerpo de masa m, cuyo material tenga un calor
especifico ¢, para aumentar su temperatura desde la tem-
peratura inicial 7, hasta la temperatura final T; dividien-
do el cambio de temperatura en N pequeiios intervalos
AT, suponiendo que c, sea constante en cada pequeiio
intervalo, y sumando las contribuciones a la transferen-

cia de calor total de todos los intervalosn=1,2,..., N.
Esto da
N
0= mc,AT,. (3)
n=1
En el limite diferencial ésta resulta
Ty
O=m f c dT, 4)
T;

donde ¢ puede ser una funcién de la temperatura. A
temperaturas ordinarias y dentro de intervalos de tempe-
ratura ordinarios, puede considerarse que los calores es-
pecificos son constantes. Por ejemplo, el calor especifico
del agua varia en menos de 1% en el intervalo entre 0°C
y 100°C. Por lo tanto, podemos escribir la ecuacion 4 de
una manera mas general

Q= mc(T;— T)). &)

La ecuacion 2 no define al calor especifico en una forma
unica. Debemos también especificar las condiciones bajo
las cuales se afiade el calor Q al material. Una condicidon
comun es que la muestra permanezca a una presion atmos-
férica normal (constante) mientras afiadimos el calor, pero
existen muchas otras posibilidades, cada una de las cuales
conduce, por lo general, a un valor de ¢ diferente. Para
obtener un valor unico de ¢ debemos indicar las condicio-
nes, tales como calor especifico a presién constante c,,
calor especifico a volumen constante c,, y asi sucesiva-
mente.

La tabla 1 muestra los valores de las capacidades calo-
rificas especificas de un mimero de sustancias comunes,
medidas en condiciones de presion constante. Si bien, las
unidades se expresan en términos de K, podemos también
trabajar con temperaturas en °C, porque una diferencia de
temperatura en C° es igual a la misma diferencia de tem-
peratura en K.
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TABLA 1 CAPACIDADES CALORIFICAS

DE ALGUNAS SUSTANCIAS'
Capacidad Capacidad
calorifica especifica calorifica molar

Sustancia (J/kg - K) (J/mol - K)
Sdlidos elementales

Plomo 129 26.7

Tungsteno 135 24.8

Plata 236 25.5

Cobre 387 24.6

Carbono 502 6.02

Aluminio 900 24.3
Otros sélidos

Latén 380

Granito 790

Vidrio 840

Hielo (-10°C) 2220
Liquidos

Mercurio 139

Alcohol etilico 2430

Agua de mar 3900

Agua 4190

" Medidas a la temperatura ambiente y la presién atmosférica a menos
que se indique otra cosa.

Problema muestral Una muestra de cobre cuya masa m, es
de 75 g se calienta en una estufa de laboratorio a una temperatura
T de 312°C. El cobre se deja caer luego en un vaso de precipi-
tados que contiene una masa m, (= 220 g) de agua. La capacidad
calorifica efectiva C,’ del vaso es de 190 J/K. La temperatura
inicial T del agua y del vaso es de 12.0°C. ;Cuadl es la tempera-
tura final comun 7, del cobre, el vaso, y el agua?

Solucion Consideremos como nuestro sistema al agua + el
vaso + el cobre. Ninguin calor entra o sale de este sistema, de
modo que la suma algebraica de las transferencias calotificas
internas que ocutren debe ser cero. De aqui que

calor que fluye hacia el agua: Q, = mc(T; - T),
calor que fluye hacia el vaso: Q, = C(T; - T}),
calor que fluye hacia el agua: Q, = m.c(7; - T).

La diferencia de temperatura es igual, en todos los casos, a la
temperatura final menos la temperatura inicial. Vemos por
inspeccidn que Q, y Q, son positivos (indicando que el calor ha
sido transferido hacia el agua y hacia el vaso) y que Q, es
negativo (indicando que el calor ha sido transferido desde el
cobre).

Puesto que toda la energfa que sale de un objeto en este
sistema aislado entra en otro objeto, la conservacion de la
energia (calor) requiere que

> 0=0 ©)
0,+0,+0.=0.

Sustituyendo las expresiones de la transferencia de calor de
antes, nos da

me, (T;— 1) + C(Ty— T) + mec(Ty— T) = 0.

o bien

Resolviendo para 7, y sustituyendo, tenemos que

me, T+ CT, + mc, T
me, + C,+ mgc,

(0220 kgX4190 J/kg-K)(12°C) + (190 J/KX12°C) + (0.075 kg)(386 J/kg-K)(312°C)
(0.220 kgX4190 J/kg-K) + 190 J/K + (0.075 kg)386 J/kg-K)

=19.6°C.

f=

Obsérvese que, a causa de que todas las temperaturas fueron
parte de las diferencias de temperatura, podemos usar °C en esta
expresion. Sin embargo, en la mayoria de las exptesiones ter-
modindmicas pueden ser usadas inicamente temperaturas Kel-
vin,

Partiendo de los datos anteriores puede usted encontrar que

0, =7010J, Q,=1440J, y Q,=—84501.

La suma algebraica de estas tres transferencias de calor es
ciertamente cero, como lo requiere la ecuacién 6.

Calores de transformacion

Cuando entra calor a un sélido o a un liquido, la tempera-
tura de la muestra no se eleva necesariamente. En cambio,
la muestra pueda cambiar de una fase o estado (esto es,
s6lido, liquido, o gaseoso) a otro. Asi pues, el hielo se
funde y el agua hierve, absorbiendo calor en cada caso sin
un cambio de temperatura. En los procesos inversos (el
agua se congela, el vapor se condensa), la muestra libera
calor, de nuevo a una temperatura constante.

La cantidad de calor por unidad de masa transferido
durante un cambio de fase se llama calor de transforma-
¢idn, o calor latente (simbolo L) del proceso. El calor total
transferido en un cambio de fase es entonces

Q=Lm, )

donde m es la masa de la muestra que cambia de fase. El
calor transferido durante la fusién o la congelacién se
llama calor de fusion (simbolo L), y el calor transferido
durante la ebullicion o la condensacion se llama calor de
vaporizacion (simbolo L,). La tabla 2 muestra los calores
de transformacion de algunas sustancias.

El conocimiento de las capacidades calorificas y de los
calores de transformacidn es importante porque podemos

TABLA 2 ALGUNOS CALORES

DE TRANSFORMACION
Punio Calor Punto de Calor de

de fusion de fusion ebullicion vaporizacion
Sustancia' (K) (kJ/kg) (K) (kJ/kg)
Hidrégeno 14.0 58.6 20.3 452
Oxigeno 54.8 13.8 90.2 213
Mercurio 234 11.3 630 296
Agua 273 333 373 2256
Plomo 601 24.7 2013 858
Plata 1235 105 2485 2336
Cobre 1356 205 2840 4730

' Las sustancias estdn listadas en el orden de sus puntos de fusién
crecientes.



medir una transferencia de calor determinando el cambio
de temperatura de un material de capacidad calorifica
conocida o la cantidad de una sustancia con calor de
transformacion conocido que se convierte de una fase a
otra. Por ejemplo, en sistemas a baja temperatura que
involucren helio liquido a 4 K, la razén a la que hierve el
gas helio a partir del liquido da una medida de la razén de
entrada de calor al sistema.

25-3 CAPACIDADES CALORIFICAS
DE LOS SOLIDOS

A partir de la tabla 1 concluimos que los calores especifi-
cos de los sélidos varian grandemente de un material a
otro. Sin embargo, surge una historia bastante diferente al
comparar muestras de materiales que contengan el mismo
nimero de atomos en lugar de muestras que tengan la mis-
ma masa. Podemos llevar a cabo esto hallando la capaci-
dad calorifica molar de la sustancia, definida en analogia
con la ecuacién 2 como

_¢_ 0

n nAT’

en donde n es el nimero de moles de la sustancia que
tienen capacidad calorifica C’. Asi como la capacidad
calorifica especifica (simbolo ¢, unidad J/kg ‘- K) repre-
senta la capacidad calorifica por unidad de masa de una
sustancia, la capacidad calorifica molar (simbolo C, uni-
dad J/mol - K) representa la capacidad calorifica por mol.
En 1819 Dulong y Petit encontraron que las capacida-
des calorificas molares de solidos elementales, con pocas
excepciones (véase el carbono en la tabla 1), tienen valo-
res cercanos a 25 Jfmol - K. La capacidad calorifica molar,
listada en la ultima columna de la tabla 1, se halla al
multiplicar el calor especifico por 1a masa molar (la masa
de 1 mol, el cual contiene 6.02 x 10%* 4tomos) del elemen-
to. Vemos que la cantidad de calor requerido por dtomo
para elevar la temperatura de un sélido en una cantidad
dada parece ser aproximadamente la misma para casi
todos los materiales mostrados en la tabla. Esta es una
evidencia notable de la teoria atémica de la materia. -
Las capacidades calorificas molares varian realmen-
te con la temperatura, aproximandose a cero cuando
T — 0K y al valor de Dulong-Petit cuando T aumenta. La
figura 3 muestra la variacion para el plomo, el aluminio,
y el carbono. Podemos ver que el valor aparentemente
anoémalo de la tabla 1 para el carbono ocurre porque el
carbono no ha alcanzado aun su valor limite a la tempe-
ratura ambiente. Puesto que para determinar el calor ne-
cesario para aumentar la temperatura de un cuerpo en una
cantidad dada parece ser importante el nimero de dtomos
mas bien que la clase de atomo, ello nos conduce a esperar
que las capacidades calorificas molares de diferentes sus-

8
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Figura 3 Capacidad calorifica molar de tres elementos en
funcion de la temperatura. A temperatutas elevadas, las
capacidades calorificas de todos los sélidos se aproximan al
mismo valor limite. Para el plomo y el aluminio, ese valor se
alcanza casi a la temperatura ambiente: no para el carbono.

tancias varien con la temperatura de manera muy similar.
La figura 4 muestra que, realmente, puede hacerse que las
capacidades calorificas molares de varias sustancias cai-
gan en la misma curva por medio de un ajuste empirico,
sencillo, de la escala de temperaturas. En la figura 4, la
escala horizontal es la razon sin dimensiones 7/T;,, donde
T es la temperatura Kelvin y T}, es una temperatura carac-
teristica, llamada temperatura de Debye, que tiene vn
valor constante determinado para cada material. En el
plomo, T}, tiene el valor empirico de 88 K y en el carbono,
T, = 1860 K. Obsérvese que la capacidad calorifica molar
llega a un 80% de su valor limite cuando T'=0.5 T, y
alrededor del 90% cuando T = T},. Entonces puede consi-
derarse que T, es una temperatura caracteristica de la ten-
dencia al limite. Por lo tanto, no es sorprendente que, a la
temperatura ambiente, el plomo (7|7}, = 3.4) haya alcan-
zado su valor limite, pero no el carbono (7JT;, = 0.16).
Podemos entender las capacidades calorificas molares
de los sélidos usando los resultados de la mecanica esta-
distica hallados en los capitulos 23 y 24. En el limite de
alta temperatura, consideramos a los 4tomos de un sélido
con libertad para vibrar en tres direcciones. En la seccion
23-6 presentamos el concepto de numero de grados de
libertad de un sistema: en esencia, el nimero de formas
diferentes en que un sistema puede tener energia. Un
objeto que vibre en una dimension tiene dos grados de
libertad, el de la energia potencial y el de la energia
cinética. Esto es, podemos dar a un oscilador cualquier
cantidad de energia potencial que escojamos, y también
podemos iniciar su movimiento con cualquier cantidad de
energia cinética. El movimiento de cada dtomo oscilante
en un sélido puede versé como una combinacion de las 3
vibraciones unidimensionales, cada una con dos grados
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Figura4 Algunos valores de las capacidades
calorificas molates de varios sélidos. La linea
horizontal sélida es el limite de Dulong-Petit, y la
curva es el resultado de la teoria de Debye.

()

de libertad; entonces existen seis grados de libertad por
atomo del sélido. De acuerdo con el teorema de equi-
particion, cada 4tomo tiene una energia promedio de kT
por grado de libertad, de modo que la energia interna por
mol es

E,.=6N,(4kT)=3RT. (©)]

Si elevamos la temperatura de una muestra de material en
AT transfiriéndole calor, no efectuidndose ningiin trabajo
en el proceso, el aumento de energia interna por mol sera
AE,, = 3 R AT. Igualando este incremento en la energia
interna por mol con el calor afiadido por mol para lograr
el incremento de temperatura, hallamos, usando la ecua-
cion 8,

~ A _ 3R =24.9 J/mol-K.

Este es el valor Dulong-Petit “clésico” de la capacidad
calorifica molar,* el cual, de acuerdo con la tabla 1 y la
figura 4, concuerda excelentemente con los valores obser-
vados en la regi6n de alta temperatura. Sin embargo, para
T < T, la teoria clasica falla. En esta region, los efectos
de la teoria cuantica resultan importantes, y debemos usar
una teoria desarrollada primero por Einstein y mas tarde
por Debye (1912). De acuerdo con la teoria cuantica
(véase la seccién 24-6), debemos tener en cuenta la natu-
raleza cooperativa de las oscilaciones usando una de las

* Los datos graficados en las figuras 3 y 4 son las capacidades
calorificas molares a volumen constante, C,,, mientras que los
valores dados en la tabla 1 son C,, las capacidades calorificas
molares a presién constante. C, es miés ficil de medir, porque
la dilatacion térmica no necesita tomarse en cuenta, pero C, es
mads facil de calcular. Las dos se relacionan por la féormula

Cp = CV + TﬂzB/ps

en donde B es el coeficiente térmico de dilatacion volumétrica,
B(= -V Ap/AV) es el médulo volumétrico isotérmico, y p es la
densidad. A la temperatura ambiente, la diferencia entre C, y
C, es alrededor del 5%.

i i ! i
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distribuciones estadisticas cudnticas. La curva de linea
continua de la figura 4 fue obtenida a partir del calculo de
Debye, y su excelente concordancia con los datos es un
triunfo de la fisica cuéntica.

Los datos graficados en la figura 4 varian suavemente
y caracterizan a materiales que no cambian su estado en
ese intervalo de temperaturas. Esto es, no se funden o
cambian de una forma cristalina a otra. A menudo pode-
mos detectar tales cambios al medir el calor especifico de
una sustancia. La figura 5 muestra los calores especificos
del tantalio y del laton. En el caso del tantalio, puede verse
que ocurre un cambio subito a una temperatura de unos
4.4 K. Por debajo de 4.4 K, el tantalio es un superconduc-
tor: no ofrece resistencia al flujo de la corriente eléctrica.
Tal “anomalia” del calor especifico no siempre indica la
transicion de un conductor normal a un superconductor,
sino que indica un cambio de alguna clase en las propie-
dades del material. En el caso del latén, ocurre un cambio
en la estructura cristalina a unos 460°C de una estructura
muy ordenada, por debajo de esa temperatura, a una
estructura mas bien desordenada, por arriba de ella. El
cambio de estructura a 460°C estd indicado claramente
por un cambio subito en el calor especifico del laton
(Fig. 5b).

25-4 CAPACIDADES CALORIFICAS
DE UN GAS IDEAL

Al calcular las capacidades calorificas de un gas ideal,
usamos los resultados de la teoria cinética de un gas ideal
discutidos en el capitulo 23. Puede encontrarse itil revisar
las secciones 23-5 y 23-6.

* Pueden encontrarse detalles del cdlculo de Einstein, que es un
tanto mds sencillo pero menos aplicable que el de Debye,
en Modern Physics, por Kenneth S. Krane (Wiley, 1983), capi-
tulo 12.
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Figura 5 (a) El calor especifico del tantalio cerca de su
temperatura de transicion a superconductor. (b) El calor
especifico del laton.

Capacidad calorifica a volumen constante

Introduzcamos cierta cantidad de energia como calor Q
en un gas que esté confinado dentro de un cilindro equi-
pado con un émbolo. El gas puede entonces (1) almacenar
la energia en forma de energia cinética al azar de sus
moléculas (energia interna), o bien (2) usar la energia para
efectuar un trabajo sobre el entorno (tal como elevando
una pesa sobre el émbolo). Consideremos primero el caso
en que el émbolo esté fijo, de modo que el volumen del
gas permanezca constante, y no se efectie ningun trabajo
externo. En este caso toda la energia térmica se convierte
en energia interna:

Q= AE;,. (10)

Sea C, represente la capacidad calorifica molar a volu-
men constante, de modo que la ecuacién 8 da
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Partiendo de la ecuacion 35 del capitulo 23 para un gas
ideal monoatémico, AE,, = 2nR AT, y asi

Cy=4R=12.5J/mol K (gas monoatémico). (12)

Cy=

Repitiendo esta derivacion mediante las ecuaciones 36 y
37 del capitulo 23 para los gases diatémicos y poliatomi-
cos, hallamos

Cy=3R=20.8J/mol-K (gas diatémico), (13)
Cy=3R=24.1]J/mol-K (gas poliatémico). (14)

Capacidad calorifica a presion constante

La figura 6 muestra dos isotermas del gas ideal que
difieren en temperatura en AT. La trayectoria ab es el
proceso a volumen constante considerado previamente.
La trayectoria ac es un proceso a presion constante que
conecta a las mismas dos isotermas. En la seccién 23-6
establecimos que la energia interna de un gas ideal de-
pende unicamente de la temperatura. Para todas las tra-
yectorias que conecten las dos isotermas de la figura 6, el
cambio en energia interna tiene el mismo valor, porque
todas las trayectorias corresponden al mismo cambio de
temperatura. En particular, el cambio en la energia interna
es el mismo para las trayectorias ab y ac:

AEim,ab = AEint,ac" (l 5)

Existen dos contribuciones al cambio de la energia
interna a lo largo de la trayectoria ac —el calor Q trans-
ferido al gas y el trabajo W efectuado sobre el gas:

AEint,ac=Q+ w. (16)

Obsérvense las convenciones del signo que estan im-
plicitas en la ecuacién 16. Se considera que el calor
transferido desde el entorno es positivo y tiende a incre-
mentar la energia interna. Si el volumen disminuye, el
trabajo efectuado sobre el gas por el entorno es positivo,
lo cual tiende a aumentar la energia interna. Si el volumen
aumenta (W < 0), el gas efectia un trabajo sobre el
entorno, lo cual tiende a disminuir la energia interna del
gas.

Usando la ecuacion 8, el calor transferido en un proceso
a presion constante puede escribirse asi:

Q=rnC, AT, (17)

donde C, es la capacidad calorifica molar a presién
constante. La ecuacion 26 del capitulo 23 da el trabajo a
lo largo de la trayectoria ac como W= -p AV, lo cual puede
expresarse para este proceso a presion constante usando
1a ley del gas ideal como:

W=—pAV=—nRAT. (18)
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Figura 6 Dos isotermas de gas ideal que difieren en
temperatura en AT estan conectadas por el proceso a volumen
constante ab y el proceso a presion constante ac.

Usandd la ecuacién 11 para obtener el cambio en la
energia interna a lo largo de la trayectoria ab, podemos
sustituir en la ecuacion 16 para hallar

nCy AT =nC, AT — nR AT

O sea
C,=Cy+R. (19)

Partiendo de las ecuaciones 12 a 14 podemos entonces
hallar las capacidades calorificas molares a presién cons-
tante.

C,=4%R=20.8 J/mol-K (gas monoatémico), (20)
C,=%R=29.1 J/mol-K (gas biatdmico),  (21)
C,=4R=33.3J/mol-K (gas poliatémico). (22)

Otro parametro de interés que puede medirse de manera
directa, independientemente de los valores de C, y de C,,
es la razon de las capacidades calorificas molares vy,
definida como

C
=P
7= 23)
Ya que la capacidad calorifica especifica esta relacionada
con la capacidad calorifica molar por ¢ = C/M, en donde M
es ]la masa molar de la sustancia, podemos también expre-
sar a ycomo ¢, /cy. Por esta razén es llamada a menudo la
relacion de calores especificos, o razén del calor especi-
fico. Usamos y previamente en la expresion para la velo-
cidad del sonido en un gas (problema muestra 6 del
capitulo 23) y en la relacion entre la presién y el volumen
en un proceso adiabatico (ecuacion 28 del capitulo 23).
Usando las ecuaciones 20 a 22 para C, y las ecuaciones
12 a 14 para C,, obtenemos

y=14=1.67 (gas monoatémico), (24)
y=13=1.40 (gas biatémico), (25)
y=4=1.33 (gas poliatémico). (26)

TABLA 3 CAPACIDADES CALORIFICAS

MOLARES DE LOS GASES
C C, C,-C,
Gas O/mol -K) (Jjmol’K) (JJmol-K) y
Monoatémico
Ideal 20.8 12.5 8.3 1.67
He 20.8 12.5 8.3 1.66
Ar 20.8 12.5 8.3 1.67
Diatdmico
Ideal 29.1 20.8 8.3 1.40
H, 28.8 20.4 8.4 1.41
N, - 29.1 20.8 8.3 1.40
0, 29.4 21.1 8.3 1.40
Poliatémico
Ideal 33.3 249 8.3 1.33
CO, 37.0 28.5 8.5 1.30
NH, 36.8 27.8 9.0 1.31

La tabla 3 muestra una comparacién de los valores obser-
vados con las predicciones del modelo del gas ideal. La
concordancia es excelente.

Problema muestra 2 Una familia entra en una cabafia de
vacaciones de invierno que no ha sido calentada en un tiempo
tan largo que la temperatura del interior es la misma que
la temperatura del exterior (0°C). La cabina consta de una sola
sala de 6 m por 4 m en la planta y una altuta de 3m. La sala
contiene un calefactor eléctrico de 2 kW. Suponiendo que la
sala sea perfectamente hermética y que todo el calor del cale-
factor eléctrico sea absorbido por el aire, no escapando nada a
través de las paredes o absorbido por el mobiliario, jcudn-
to tiempo después de que el calefactor haya sido encendido
alcanzard la temperatura del aire el nivel de comodidad de 21°C
(= 70°F)?

Solucién Suponemos que el aire en la sala (que en su mayoria
es nitrégeno y oxigeno) se comporta como un gas diatémico
ideal. El volumen de la sala es

V= (6 m)(4 m)3 m)=72m3=72,000 L.

Puesto que 1 mol de un gas ideal ocupa 22.4 La 0°C y 1 atm,
el nimero de moles es

n = (72,000 L)/(22.4 L/mol) = 3.2 X 10°* mol.

Si la sala es hermética (véase la explicacion mads adelante),
podemos considerar que la absorcion de calor tiene lugar a
volumen constante, para lo cual

Q = nCy AT = (3.2 X 10° mol)(20.8 J/mol-K)(21 K)
=14X10%J.

El calefactor entrega una potencia P de 2 kW y puede propor-
cionar esta energia en un tiempo de

=P axow 0f

o unos 12 minutos.
Este problema contiene algunas suposiciones poco fisicas con
tespecto a la absorcion del calor en esta. sala. Tratemos de



estimar la capacidad calorifica de algunas piezas del mobiliario
para ver si fue razonable despreciar su efecto sobre la absorcion
del calor (y, por lo tanto, sobre el tiempo para que la sala alcance
el nivel de comodidad). La pérdida de calor a través de las
paredes de la sala, la cual estudiaremos en la seccién 25-7,
tendrd también un efecto considerable sobre este problema.

(Es razonable la suposicion de que la sala sea hermética? Si
el aire de la sala estuviese originalmente a una ptresién de 1 atm
cuando la temperatura era de 0 °C, ;cudl seria la presién del
interior a 21°C? ;Cual setfa la fuerza resultante hacia afuera
sobre el techo y las paredes? Pudiera ser una suposicién més
razonable que la sala no sea realmente hermética, sino que
escaparia alguna cantidad de aire al elevarse la temperatura,
manteniéndose por tanto constante la presion. Véase el proble-
ma 30 para un célculo basado en esta suposicion.

Efecto de la teoria cuantica (Opcional)

Los valores mostrados en la tabla 3 son caracteristicos de la
temperatura ambiente, y por lo tanto cabe preguntar si la capa-
cidad calorifica molar de un gas muestra algin efecto de tem-
peratura. La figura 7 muestra la capacidad calorifica molar del
hidrégeno en funcion de la temperatura. A bajas temperaturas,
Cy= -R caractetistico de un gas con grados de libertad de
traslacion inicamente. Entre unos 200 a 600K, el hidrégeno tie-
ne Cy = 3R como lo esperamos para un gas diatémico con dos
grados de libertad rotatorios; arriba de unos 2000 K, C, parece
acetcarse al valor I R que setia caracteristico de dos grados de

libertad adicionales asociados con el movimiento vibratorio.
La clave para entender estas caracteristicas radica en la teoria
cuantica. Veamos primero la energia rotatoria. De acuerdo con
la ecuacion 23 del capitulo 13, el cambio mas pequefio posible
del impetu angular de un sistema rotatorio es AL = hf2x, donde
h es la constante de Planck. La energia cinética rotatoria E, se
relaciona con el impetu angular L por medio de E, = Haw?= lL’/I
donde I es la inercia rotatoria de una molecula “de H con
respecto a un eje que pasa por el centro de masa y es perpen-
dicular a la linea que une a los dos atomos de H , dada por

I=m (%)2 +m (§)2=}mR2,

donde m es la masa de un dtomo de hidrégeno y R (= 0.074 nm)
es la separacion en equilibrio de los dos dtomos. Introduciendo
los valores numéricos y calculando la energia cinética rotatoria
correspondiente al cambio mas pequefio permitido en el impetu
angular (h/2r), estimamos

Eg=38X10"3eV.

De acuerdo con el teorema de equiparticion, se le adjudica a esta
rotacion una energia de %kT, pero este valor de E, es la mi-
nima energia de rotacion. Si T es tan pequeiia que %kT < E,, no
existe (en promedio) suficiente energia térmica disponible para
proporcionar la energia cinética rotatoria mfnima, y no pueden
ocurrir rotaciones. Hallemos este umbral de temperatura:

1kT = Eq

El valor es enteramente consistente con los datos mostrados en
la figura 7: los efectos de rotacion no aparecen hasta tempera-
turas por arriba de unos 88 K.

Ocurre una situacion similar para la energia vibratoria. La
frecuencia vibratoria puede ser hallada de la “constante del
resorte” efectiva, la cual puede calcularse a su vez al tratar a la
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Figura7 La razon C, /R para el hidtégeno en funcion de la
temperatura. Debido a que los movimientos rotatorio y
vibratorio ocurren a energias cuantizadas, inicamente el
movimiento de traslacion ocutre a bajas temperaturas. Al
aumentar la temperatura, puede excitarse el movimiento
rotatorio durante las colisiones. A temperaturas ain mas
elevadas, puede ocurrir el movimiento vibratorio.

energia potencial de 1a molécula diatémica como aproxitnada-
mente parabdlica cerca de su minimo (véase la Fig. 10 del
capitulo 8). Para el H,, sucede que la frecuenciaes v=1.3 x 10"
Hz, y la energia vibratotia cuantificada E, (véase la Ec. 38 del
capitulo 8) es

E,=hv=0.54¢V.

El teorema de equiparticién permite una energia total de kT para
los dos grados de libertad vibratorios, pero la molécula no
vibrara a no ser que tenga cuando menos 0.54 eV de energia
térmica disponibles. Entonces, el umbral vibratorio esta detet-
minado por

Esta burda aproximacion es consistente con los datos de la
figura 7.

La descripcion que hemos ofrecido de la estructura del hidré-
geno nos proporciona una visién del comportamiento de las
moléculas, pero deberiamos tener presente que contradice a los
principios de la teoria cinética clasica que desarrollamos en el
capitulo 23. La teotia cinética se basa en la aplicacion de la
mecanica newtoniana a un gas de particulas, y la equiparticion
de la energia (Secc. 23-6) se deduce directamente de la meca-
nica estadistica cldsica. Sin embargo, si la equiparticion de la
energia se cumple, entonces la capacidad calorifica molar del
hidrégeno seria independiente de la temperatuta. La fisica cld-
sica no permite que un modo de movimiento, como el movi-
miento vibratorio o rotatorio de H,, sea “congelado” por debajo
de cierto umbral de temperatura, como tampoco permite que se
afiada energfa a unicamente un modo de movimiento a la vez.
La fisica cldsica esta entonces en obvio desacuerdo con los
resultados experimentales mostrados en la figura 7.

Nuestro estudio de la teoria cinética ha indicado la insuficien-
cia de la mecanica cldsica y sugerido la necesidad de una nueva
teoria, la mecanica cuantica. Asi como la mecanica newtoniana
debe ser reemplazada por la teoria de la relatividad para descri-
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bir el movimiento a alta velocidad (cerca de la velocidad de la
luz), la mecanica newtoniana debe sustituirse por la mecanica
cudntica para describir el compottamiento de los sistemas fisi-
cos de pequefias dimensiones (subatémicos). Por fortuna, la
mecanica cudntica se reduce directamente a la mecanica new-
toniana en el limite de los objetos de tamafio ordinario, y por lo
tanto podemos continuar aplicando la termodinamica cldsica
con confianza a sistemas en que no sea evidente la estructura
subatomica.

Problema muestra 3 La estructura interna del hidrégeno
muestra una serie de estados discretos excitados, estando el
ptimero de tales estados a una energia de E = 10.2 eV por artiba
del estado mas bajo (el estado base). ;A qué temperatura sera
igual la energia cinética promedio de traslacion a la energia del
estado excitado?

Solucién Requerimos que

3kT=E,
O sea
2E 2(10.2 eV)

T e I = 4
%= 3BE X107 ev/R) 0 X 10K

T

Basados en este calculo, vemos por qué la hipétesis bésica de
la teoria cinética, de que las moléculas pueden ser consideradas
como si no tuviesen estructura interna, es verdadera a tempera-
turas ordinarias. Unicamente cambiata la estructura interna de
la molécula a temperaturas lo suficientemente elevadas como
para proporcionar a las moléculas una energfa cinética prome-
dio de traslacién comparable a la diferencia de energia entre el
estado base y el estado excitado mds bajo, cuando las colisiones
resultan inelasticas. Inversamente, puede decitse que la falla de
la teoria cinética clasica en los gases a temperaturas elevadas
propotciona una evidencia de la estructura interna cuantizada
de los atomos.

25-5§ LAPRIMERALEY |
DE LA TERMODINAMICA

La figura 8 muestra un sistema que consta de dos gases
separados por una pared diatérmica en un recipiente que
por lo demés esta aislado del entorno. El sistema no tiene
partes méviles, de modo que no se efectia ningun trabajo.
Supongamos que los gases estén originalmente a las tem-
peraturas T, y T, y que, después de un tiempo suficiente
en contacto térmico, el sistema alcanza el equilibrio a
alguna temperatura intermedia T. Partiendo de las técnicas
ya discutidas en este capitulo, sabemos cémo obtener esta
temperatura basados en una hipétesis: la energia perdida
como calor por el gas mas caliente (Q,, una cantidad
negativa) es igual en magnitud a la energia ganada como
calor por el gas mas frio (Q,, una cantidad positiva). En
efecto, esto no es mas que un postulado de la conservacion
de la energia: |Q,| = |Q,|. Otra manera de dejar esto
asentado es: Q, + Q, = 0; es decir, puesto que no se

U U ———

Z Limites Material

del sistema aislante

Figura 8 Dos gases separados por una pared diatérmica
(que conduce calor) en un recipiente aislado.

transfiere ningiin calor entre este sistema combinado y su
entorno, la energia total de los dos gases permanece
constante.

En lugar de considerar a la combinacién como nuestro
sistema, elijamos al gas 2, que absorbe el calor Q,. Des-
pués de que esta energia sea absorbida, no existe otro
cambio en el sistema aparte de un aumento de su tempe-
ratura de T, a T. Para un gas ideal podemos calcular el
cambio correspondiente en la energia interna AE,, ,. La
{inica fuente para este cambio en la energia interna es el
calor absorbido, y por lotanto AE,, , = Q,, siendo positivas
ambas cantidades. Esto es un enunciado de la conserva-
cién de la energia aplicado al gas 2. También podemos
escribir un enunciado similar de la conservacién de la
energia aplicado al gas 1: AE,, | = Q,, donde ambas can-
tidades son negativas. Suponiendo que hayamos tenido el
cuidado suficiente para hacer que los signos sean correc-
tos, podemos escribir una ecuacion general que describa
cémo puede aplicarse la conservacién de la energia a
cualquier gas, en ausencia de un trabajo externo:

AE, = 0. 27

Consideremos ahora la situacion familiar ilustrada en
la figura 9. Hagamos que el sistema (incluyendo ahora
el peso) esté aislado del entorno, de modo que no entre
ni salga calor. Supongamos que la carga sobre el émbolo
se aumenta gradualmente, de modo que el émbolo carga-
do descienda a través de cierta distancia. La gravedad (una
fuerza externa ejercida por el entorno) realiza cierta can-
tidad de trabajo (positivo) W sobre el sistema. (Véase la
ecuacion 30 del capitulo 23 para una expresion del trabajo
efectuado en este proceso adiabdtico). La temperatura
aumenta en este proceso, y por lo tanto el sistema experi-
menta un cambio positivo en su energia interna. Puesto
que no est4 implicada ninguna transferencia de calor, la
energia interna del gas aumenta a causa del trabajo efec-
tuado sobre é€l, o sea

AE, =W, (28)
siendo ambas cantidades positivas en esta ecuacién. La

ecuacion 28 es otra expresion de la conservacion de
la energia aplicada al sistema.



\
Material
asislante

Limites
del sistema

Figura9 Un gas en un contenedor aislado experimenta un
trabajo externo sobre él debido a la gravedad.

Estos dos ejemplos, cambiando en uno de ellos la
energia interna debido a la transferencia de calor y el otro
debido a causa del trabajo externo, estdn representados
esquematicamente en la figura 10. Consideramos un sis-
tema termodinamico general, y hemos tenido cuidado en
trazar unos limites definidos entre el sistema y su entorno.
El sistema arranca en un estado inicial de equilibrio i en
la figura 10a, en donde las variables termodinamicas
tienen ciertos valores. Luego sujetamos al sistema a una
interaccién con su entorno, como en la figura 105, de
modo que debe efectuarse un trabajo W'y debe ser inter-
cambiado un calor Q. Por ultimo, como en la figura 10c,
el sistema esta en un estado de equilibrio final f.

Consideremos ahora al sistema del estado i al estado f
a lo largo de una variedad de trayectorias diferentes (vea-
mos, por ejemplo, la figura 11 y el problema 38). Sabemos
de nuestras reflexiones previas que tanto W como Q
dependen de la trayectoria. Guiados por nuestra discu-
sién de la energia interna, evaluemos la cantidad Q + W
para cada trayectoria. Hallamos que, en cada caso, la
cantidad Q + W tiene el mismo valor. Si bien Q y W
dependen individualmente de la trayectoria seguida, la
cantidad Q + W es independiente de la trayectoria, de-
pendiendo unicamente de los estados de equilibrio inicial
iy final f del gas.

Frontera
del sistema

'~ Sistema en un estads’
de equilibrio iniciati -

Entorno Entorno

(a) (b}
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Recordaremos de nuestra exposicién de las fuerzas
conservativas en el capitulo 8 que, cuando el trabajo
efectuado sobre un objeto dependa unicamente de los
estados inicial y final y sea independiente de la trayecto-
ria, podemos definir una funcidn (la energia potencial en
el capitulo 8) que depende \inicamente de los valores de
las coordenadas inicial y final, de modo que el trabajo
efectuado al desplazar al objeto es igual a la diferencia
entre los valores final e inicial de esta funcién. En termo-
dindmica tenemos una situacidn similar en la que la can-
tidad Q + W depende unicamente de las coordenadas
inicial y final y no depende en absoluto de la trayectoria
seguida entre i y f. Extraemos una conclusion similar:
debe haber una funcion de las coordenadas termodindmi-
cas, cuyo valor final menos el valor inicial sea igual al
valor de Q + W en el proceso.

Esta funcidn es la energia interna del sistema. Ya he-
mos representado a la energia interna E,, de un gas ideal
como la suma de la energia de traslacién y posiblemente
de las energias rotatoria o vibratoria de sus moléculas. Aqui
nos estamos refiriendo a una funcion de la energia inter-
na mds general aplicable a cualquier sistema termodina-
mico. En el caso de un gas real, debiéramos incluir (ademas
de las energias cinéticas de traslacion y rotatoria) a la ener-
gia potencial entre los dtomos en una molécula, asi como
a la energia potencial entre moléculas diferentes. Incluso
podemos incluir las excitaciones internas de los electrones
de los 4tomos. Si nuestro sistema termodindmico es un
s6lido, la energia interna deberia incluir la energia de ama-
rre o descarga de los atomos de la malla cristalina.

El cambio en energia interna entre los estados de equi-
librioiy fes

AEint = Eim,f - Eint,i’ (29)

El valor de E,, i depende unicamente de las coordenadas
del estado i (quizds de su temperatura, volumen, y presion
en el caso de un gas, si bien unicamente de la temperatura
para un gas ideal). De manera similar, E, ; depende
unicamente de las coordenadas del punto f. Tal funcién es
llamada una funcidn de estado: depende sélo del estado
del sistema y no depende en absoluto de cémo llegé el
sistema a ese estado.

Entorno

(c)

Figura 10 (a) Sistema en un estado inicial de equilibrio con su entorno. (b) Un proceso
termodinamico durante el cual el sistema puede intercambiar calor Q o trabajo W con su
entorno. (c) Sistema en equilibrio final logrado como resultado del proceso.
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Figura 11 Un sistema en un estado de equilibrio inicial i es
llevado a un estado de equilibrio final f a lo largo de tres
trayectorias diferentes: (1) un proceso a presion constante
hasta A, seguido de un proceso a volumen constante hasta f;
(2) un proceso isotérmico hasta B, seguide por un proceso a
presion constante hasta f; (3) un proceso adiabdtico hasta C,
seguido por un proceso a volumen constante hasta f. El calor
Q transferido y el trabajo W efectuado son diferentes para
cada trayectoria, pero la suma Q + W tiene el mismo valor
para todas las trayectorias entre i y f.

Esto nos lleva a la primera ley de la termodindmica, la
cual puede enunciarse como sigue:

En cualguier proceso termodindmico entre los estados
de equilibrio i y f, la cantidad Q + W tiene el mismo
valor para cualquier trayectoria entre i y f. Esta can-
tidad es igual al cambio en el valor de una funcion de
estado llamada energia interna.

Matematicamente, la primera ley es*
AE,=Q+ W. (30

En la primera ley existen implicitas tres caracteristicas:
(1) la existencia de la energia interna E,, (en forma pare-
cida a como la ley cero incluye la existencia de la tempe-
ratura); (2) la relacion matematica entre E,,, Q,y W; y (3)
las convenciones del signo necesarias para aplicar la pri-
mera ley (Q > O cuando entra calor al sistema, lo cual
tiende a aumentar E, ; W > 0 cuando se efectiia un trabajo

m

sobre un sistema, lo cual tiende también a aumentar E, ).
La ecuacion 30 expresa la primera ley en una forma que
se relaciona directamente con nuestro resultado general

* La forma en que se escriba la primera ley depende de la
convencion de signos elegida para el trabajo W, al cual defini-
mos como -f p dV (trabajo efectuado sobre un sistema). Alter-
nativamente, el trabajo puede ser definido como [ p dV (trabajo
efectuado por el sistema), en cuyo caso la primera ley se
escribiria AE,, = Q - W. Hemos elegido escribir la primera ley
en esta forma de modo que el trabajo termodinamico tendra la
misma convencién de signos que empleamos en el capitulo 7
para el trabajo mecanico; esto es, el trabajo efectuado sobre el
sistema es positivo.

previo para la conservacion de la energia en un sistema de
particulas, ecuacion 28 del capitulo 8: AU + AK + E,, = W.
En ese capitulo no consideramos cambios de energia por
medio de transferencia de calor, de modo que en un
sentido la primera ley es un postulado mds general de la
conservacién de la energia, Por otra parte, es al mismo
tiempo menos general, en cuanto que la termodinamica
no trata usualmente con el movimiento del centro de masa,
y asi AK = 0, como tampoco trata con casos en los que la
fuerza externa proporcione una energia potencial, de mo-
do que AU = 0. Basados en nuestra experiencia con la
termodinamica, estariamos tentados a escribir una ecua-
cion mas general de la conservacién de la energia, como
AU+ AK + AE,, = Q + W, y es apropiado ver a la primera
ley como una expresion de la conservacion de la energia
valida bajo estas circunstancias especiales.

Si el sistema experimenta sélo un cambio infinitesimal
en su estado, inicamente es absorbida una cantidad infi-
nitesimal de calor dQ, y inicamente se efectia una canti-
dad infinitesimal de trabajo dW. En tal caso, la primera
ley se escribe en la forma diferencial:

dEint=dQ+dW (31)

Debido que Q y W no son funciones del estado de un
sistema, no pueden ser tratadas como diferenciales exac-
tas en el sentido matematico; estd'es,no existe una funcién
de las coordenadas Q o W cuya diferencial sea dQ o dW.
Susignificado en la ecuacion 31 es el de una cantidad muy
pequefia. Sin embargo, dE,, es una diferencial exacta,
porque E, , es una funcion de las coordenadas del sistema.

La primera ley de la termodinamica es un resultado ge-
neral que se cree se aplica a todo proceso de la naturaleza
que proceda entre estados de equilibrio. No es necesa-
rio que cada etapa del proceso sea un estado de equilibrio,
unicamente los estados inicial y final. Por ejemplo, pode-
mos aplicar la primera ley a la explosion de un petardo
dentro de un tambor de acero aislado. Podemos efectuar
el balance de energia antes de la explosion y después de
que el sistema haya regresado al equilibrio, y para este
célculo no necesitamos preocuparnos de que la condicién
intermedia sea turbulenta y de que la presién y la tempe-
ratura no estén bien definidas.

A causa de su generalidad, la primera ley es un tanto
incompleta como una descripcion de la naturaleza. Nos
dice que la energia debe conservarse en cada proceso, pero
no nos dice si puede ocurrir realmente cualquier proceso
en particular que conserve energia. La explosion del pe-
tardo, por ejemplo, libera energia quimica almacenada en
la pélvora que eventualmente eleva la temperatura del gas
en el tambor. Podemos imaginar al gas caliente entregan-
do su energia térmica de regreso a los productos de la
combustién, convertirlos otra vez en polvora y rearmando
el petardo, pero esto nunca se observa. La conservacién
de 1a energia se cumple en ambos casos, pero la naturaleza
parece seguir una direccion preferida. Para proporcionar



esta distincion, necesitamos la segunda ley de la termodi-
namica, que sera discutida en el capitulo 26.

25-6 APLICACIONES
 DE LA PRIMERA LEY

Proceso adiabatico

En un proceso adiabatico, el sistema esta bien aislado de
modo que no entra ni sale ningun calor, en cuyo caso Q =
0. La primera ley resulta ser, en este caso,

AE, =W

Derivemos la relacion entre p y V para un proceso adia-
bético llevado a cabo en un gas ideal, que empleamos en
la seccion 23-5. Suponemos que el proceso se va a llevar
a cabo lentamente, de modo que la presion esté siempre
bien definida. Para un gas ideal, podemos escribir la
ecuacion 11 como:

(proceso adiabatico). (32)

dE,, = nCy dT.

Entonces,

pdV=—dW=—dE,,,=—nCy dT. (33)

La ecuacion de estado del gas puede ser escrita en forma
diferencial como:

d(pV)=d(nRT)
pdV+Vdp=nRdT. (34)
Pero p dV es precisamente ~-dW, que es igual a -dE

int
(puesto que la Ec. 32 puede expresarse en forma diferen-
cial como dE,, = dW). Resolviendo la ecuacién 34 para

int

obtener V dp y sustituyendo la ecuacion 33, tenemos
Vdp=nCydT+ nRdT = nC, dT, 395)

donde el 1ltimo resultado se obtuvo usando la ecuacién
19, C, = C, + R. Podemos ahora considerar la raz6n entre
las ecuaciones 35 y 33, lo cual da

Vdp _ nC,dT =——€E=—y

pdV —nCydT  Cy
usando la ecuacion 23 para la razén de las capacidades
calorificas molares y. Reescribiendo, hallamos
d__,4av
D Y
la cual podemos integrar entre el estado inicial i y el estado
final f

7 g Ve dV
.£=_yf__

n P vi V
_p_f_—'.— ..V_'f
lnpi yani
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lo cual puede expresarse
nVi=pVy{. (36)

Puesto que i y f son puntos arbitrarios, podemos escribir
esta ecuacion como:

PV? = constante. 37

Las ecuaciones 36 y 37 dan la relaciéon entre la presion
y el volumen de un gas ideal que experimente un proce-
so adiabatico. Dados los valores de la presion y del volu-
men en el punto inicial, el proceso adiabatico procedera
a través de puntos finales cuya presion y volumen pue-
dan ser calculados a partir de la ecuacién 36. De manera
equivalente, la ecuacion 37 define una familia de curvas
en un diagrama pV. Todo proceso adiabatico puede es-
tar representado por un segmento de una de estas curvas
(Fig. 12).

Podemos reescribir estos resultados en términos de
temperatura, usando la ecuacion de estado del gas ideal:

(pV)V7! = constante
TVr~! = constante. (38)

La constante en la ecuacion 38 no es la misma que la de la
ecuacion 37. De manera equivalente, podemos escribir
la ecuacion 38 como:

TV =TV

Al

=T, (_V—f) (39)

A partir de nuestra definicion basica del trabajo termo-

dindmico, W = - [ p dV, podemos demostrar (véase la
Secc. 23-5) que, para un proceso adiabatico,

W=

1
- (pcVe= BV, (40)

Supongamos que comprimimos un gas en un proceso
adiabdtico (como se ilustré en la Fig. 9). Entonces V, > V,
y la ecuacidn 39 requiere entonces que T; > T,. La tempe-
ratura de un gas se eleva al ser comprimido, como obser-
vamos frecuentemente del calentamiendo de una bomba
de bicicleta. Inversamente, la temperatura disminuye
cuando un gas se expande, lo cual se usa a menudo como
un medio para alcanzar temperaturas bajas en el laborato-
rio (véase la Fig. 12).

Las ondas sonoras en el aire pueden representarse en
términos de procesos adiabaticos. A las frecuencias de
audio, el aire es un mal conductor del calor. Existe un
aumento de temperatura en las zonas de compresion de
una onda sonora, pero debido a la mala conduccién no
existe un flujo de calor apreciable a los enrarecimientos
vecinos mas frios; el proceso es entonces adiabatico. Las
compresiones y expansiones del vapor en una maquina de
vapor, o de los gases calientes en los cilindros de una



