Fluidos y Termodinámica

_________________________________________________________


Teoría cinética de los gases.
La termodinámica se ocupa solo de variables microscópicas, como la presión, la temperatura y el volumen. Sus leyes básicas, expresadas en términos de dichas cantidades, no se ocupan para nada de que la materia esta formada por átomos. Sin embargo, la mecánica estadística, que estudia las mismas áreas de la ciencia que la termodinámica, presupone la existencia de los átomos. Sus leyes básicas son las leyes de la mecánica, las que se aplican en los átomos que forman el sistema.

No existe una computadora electrónica que pueda resolver el problema de aplicar las leyes de la mecánica individualmente a todos los átomos que se encuentran en una botella de oxigeno, por ejemplo. Aun si el problema pudiera resolverse, los resultados de estos cálculos serian demasiados voluminosos para ser útiles. 

Afortunadamente, no son importantes las historias individuales detalladas de los átomos que hay en un gas, si sólo se trata de determinar el comportamiento microscópico del gas. Así, aplicamos las leyes de la mecánica estadísticamente con lo que nos damos cuenta de que podemos expresar todas las variables termodinámica como promedios adecuados de las propiedades atómicas. Por ejemplo, la presión ejercida por un gas sobre las paredes de un recipiente es la rapidez media, por unidad de área, a la que los átomos de gas transmiten ímpetu a la pared, mientras chocan con ella. En realidad el numero de átomos en un sistema microscópico, casi siempre es tan grande, que estos promedios definen perfectamente las cantidades.

Podemos aplicar las leyes de la mecánica estadísticamente a grupos de átomos en dos niveles diferentes. Al nivel llamado teoría cinética, en el que procederemos en una forma más física, usando para promediar técnicas matemáticas bastantes simples.

En otro nivel, podemos aplicar las leyes de la mecánica usando técnicas que son más formales y abstractas que las de la teoría cinética. 

Este enfoque desarrollado por J. Willard Gibbs (1839-1903) y por Ludwig Boltzmann (1844-1906)entre otros, se llama mecánica estadística, un termino que incluye a la teoría cinética como una de sus ramas. Usando estos métodos podemos derivar las leyes de la termodinámica, estableciendo a esta ciencia como una rama de la mecánica. El florecimiento pleno de la mecánica estadística (estadística cuántica), que comprende la aplicación estadística de las leyes de la mecánica cuántica, más que las de la mecánica clásica para sistemas de muchos átomos. 
Gas Real
Los gases reales son los que en condiciones ordinarias de temperatura y presión se comportan como gases ideales; pero si la temperatura es muy baja o la presión muy alta, las propiedades de los gases reales se desvían en forma considerable de las de los gases ideales. 
 Concepto de Gas Ideal y diferencia entre Gas Ideal y Real.
Los Gases que se ajusten a estas suposiciones se llaman gases ideales y aquellas que no se les llama gases reales, o sea, hidrógeno, oxígeno, nitrógeno y otros. 

1. - Un gas esta formado por partículas llamadas moléculas. Dependiendo del gas, cada molécula esta formada por un átomo o un grupo de átomos. Si el gas es un elemento o un compuesto en su estado estable, consideramos que todas sus moléculas son idénticas.

2. - Las moléculas se encuentran animadas de movimiento aleatorio y obedecen las leyes de Newton del movimiento. Las moléculas se mueven en todas direcciones y a velocidades diferentes. Al calcular las propiedades del movimiento suponemos que la mecánica newtoniana se puede aplicar en el nivel microscópico. Como para todas nuestras suposiciones, esta mantendrá o desechara, dependiendo de sí los hechos experimentales indican o no que nuestras predicciones son correctas.

3. - El numero total de moléculas es grande. La dirección y la rapidez del movimiento de cualquiera de las moléculas puede cambiar bruscamente en los choques con las paredes o con otras moléculas. Cualquiera de las moléculas en particular, seguirá una trayectoria de zigzag, debido a dichos choques. Sin embargo, como hay muchas moléculas, suponemos que el gran numero de choques resultante mantiene una distribución total de las velocidades moleculares con un movimiento promedio aleatorio,

4. - El volumen de las moléculas es una fracción despresiablemente pequeña del volumen ocupado por el gas. Aunque hay muchas moléculas, son extremadamente pequeñas. Sabemos que el volumen ocupado por una gas se puede cambiar en un margen muy amplio, con poca dificultad y que, cuando un gas se condensa, el volumen ocupado por el liquida pueden ser miles de veces menor que la del gas se condensa. De aquí que nuestra suposición sea posible.

5. - No actuan fuerzas apresiables sobre las moléculas, excepto durante los choques. En el grado de que esto sea cierto, una molécula se moverá con velocidad uniformemente los choques. Como hemos supuesto que las moléculas sean tan pequeñas, la distancia media entre ellas es grande en comparación con el tamaño de una de las moléculas. De aquí que supongamos que el alcance de las fuerzas moleculares es comparable al tamaño molecular.

6. - Los choques son elasticos y de duración despresiable. En los choques entre las moléculas con las paredes del recipiente se conserva el ímpetu y (suponemos)la energía cinética. Debido a que el tiempo de choque es despreciable comparado con el tiempo que transcurre entre el choque de moléculas, la energía cinética que se convierte en energía potencial durante el choque, queda disponible de nuevo como energía cinética, después de un tiempo tan corto, que podemos ignorar este cambio por completo. 
 Ecuación General de los Gases
En las leyes de los gases, la de Boyle, la de Charles y la Gay-Lussac, la masa del gas es fija y una de las tres variables, la temperatura, presión o el volumen, también es constante. Utilizando una nueva ecuación, no solo podemos variar la masa, sino también la temperatura, la presión y el volumen. La ecuación es: 

PV = nRT

De esta ecuación se despejan las siguientes incógnitas. 

 

Volumen

Es la cantidad de espacio que tiene un recipiente. Medidos en Litros o en algunos de sus derivados. 

V= nRT / P

 

Presión 

Fuerza que ejerce el contenido de un recipiente, al recipiente. 

P= nRT / V

 Temperatura

Es la medida de calor que presenta un elemento. Es medida en oK 

 T=PV / nR

 

Número de partículas

Cantidad de partes (moles) presentes. 

n=PV / RT

Características de Gas Ideal
Se considera que un gas ideal presenta las siguientes características: 

· El número de moléculas es despreciable comparado con el volumen total de un gas. 

· No hay fuerza de atracción entre las moléculas. 

· Las colisiones son perfectamente elásticas. 

· Evitando las temperaturas extremadamente bajas y las presiones muy elevadas, podemos considerar que los gases reales se comportan como gases ideales. 
 

Propiedades de los gases
Los gases tienen 3 propiedades características: (1) son fáciles de comprimir, (2) se expanden hasta llenar el contenedor, y (3) ocupan mas espacio que los sólidos o líquidos que los conforman. 

 

· COMPRESIBILIDAD 

Una combustión interna de un motor provee un buen ejemplo de la facilidad con la cual los gases pueden ser comprimidos. En un motor de cuatro pistones, el pistón es primero halado del cilindro para crear un vacío parcial, es luego empujado dentro del cilindro, comprimiendo la mezcla de gasolina/aire a una fracción de su volumen original. 
 

· EXPANDIBILIDAD 

Cualquiera que halla caminado en una cocina a donde se hornea un pan, ha experimentado el hecho de que los gases se expanden hasta llenar su contenedor, mientras que el aroma del pan llena la cocina. Desgraciadamente la misma cosa sucede cuando alguien rompe un huevo podrido y el olor característico del sulfito de hidrógeno (H2S), rápidamente se esparce en la habitación, eso es porque los gases se expanden para llenar su contenedor. Por lo cual es sano asumir que el volumen de un gas es igual al volumen de su contenedor. 
  

· VOLUMEN DEL GAS VS. VOLUMEN DEL SÓLIDO 

La diferencia entre el volumen de un gas y el volumen de un líquido o sólido que lo forma, puede ser ilustrado con el siguiente ejemplo. Un gramo de oxígeno líquido en su punto de ebullición (-183oC) tiene un volumen de 0.894 mL. La misma cantidad de O2 gas a 0oC la presión atmosférica tiene un volumen de 700 mL, el cual es casi 800 veces más grande. Resultados similares son obtenidos cuando el volumen de los sólidos y gases son comparados. Un gramo de CO2 sólido tiene un volumen de 0.641 mL. a 0oC y la presión atmosférica tiene un volumen de 556 mL, el cual es mas que 850 veces más grande. Como regla general, el volumen de un líquido o sólido incrementa por un factor de 800 veces cuando formas gas.

La consecuencia de este enorme cambio en volumen es frecuentemente usado para hacer trabajos. El motor a vapor, esta basado en el hecho de que el agua hierve para formar gas (vapor) que tiene un mayor volumen. El gas entonces escapa del contenedor en el cual fue generado y el gas que se escapa es usado para hacer trabajar. El mismo principio se pone a prueba cuando utilizan dinamita para romper rocas. En 1867, Alfredo Nobel descubrió que el explosivo líquido tan peligroso conocido como nitroglicerina puede ser absorbido en barro o aserrín para producir un sólido que era mucho más estable y entonces con menos riesgos. Cuando la dinamita es detonada, la nitroglicerina se descompone para producir una mezcla de gases deCO2, H2O, N2, y O2 

	4 C3H5N3O9(l)
	 
	12 CO2(g)
	+
	10 H2O(g)
	+
	6 N2(g)
	+ 
	O2(g) 


Porque 29 moles de gas son producidos por cada 4 moles de líquido que se descompone, y cada mol de gas ocupa un volumen promedio de 800 veces más grande que un mol líquido, esta reacción produce una onda que destruye todo alrededor.

El mismo fenómeno ocurre en una escala mucho menor cuando hacemos estallar una cotufa. Cuando el maíz es calentado en aceite, los líquidos dentro del grano se convierte en gas. La presión que se acumula dentro del grano es enorme, causando que explote. 
 

· PRESIÓN VS FUERZA 

El volumen de un gas es una de sus propiedades características. Otra propiedad es la presión que el gas libera en sus alrededores. Muchos de nosotros obtuvimos nuestra primera experiencia con la presión, al momento de ir a una estación de servicio para llenar los cauchos de la bicicleta. Dependiendo de tipo de bicicleta que tuviéramos, agregábamos aire a las llantas hasta que el medidor de presión estuviese entre 30 y 70 psi. 
 

 

 

 

 Surface PVT for a Perfect Gas 
Como en la ecuación de estado para la masa fija de una sustancia él una sustancia es una relación entre tres 0 p, V y T variables, la que define una superficie en un sistema de coordenadas rectangulares en que p, V y T alo largo de estos ejes.  La figura debajo de demuestra a la superficie pVT para un gas ideal las líneas completas demuestra la relación entre p y V cuando T es constante (ley de Boyle), las líneas tramadas, la relación entre V y T cuando p es constante (ley de gay-Lussac) y punteados, la relación entre p y T cuando V es constante.  


Para cada estado posible del balance del gas, corresponde un punto en la superficie y, a cada punto en la superficie, corresponde un estado posible del balance.  El gas no puede existir en un estado que no esté en la superficie.  Por ejemplo, siendo dado al volumen y a la temperatura, así localizando un punto en el plan VT de la figura arriba, se determina, entonces, la presión para la naturaleza del gas, y podrá tener solamente el valor representado para la altura de la superficie arriba de este punto.

 
En cualquier proceso en el cual el gas pase para los estados sucesivos del balance, el punto que representa sus movimientos del estado a través de una curva situada en la superficie pVT. tal proceso se debe muy efectuar lentamente, para permitir ese la temperatura y la presión si los uniformes de la toma en todos los puntos del gas.
Surface pVT for a Real Substance 
Mientras que bajo presiones bastante bajo todas las sustancias si acercamiento a los gases perfectos sus comportamientos en altas presiones y temperaturas de las disminuciones que más separan cada vez desde las que esta' de un gas perfecto.  A la medida que la temperatura disminuye y la presión él aumenta, todo el movimiento de las sustancias de la fase gaseosa para la fase elimina o sólido.  Sin embargo, cuando la masa es constante, una relación definida entre la presión, la temperatura y el volumen total todavía existe.  Es decir la sustancia tiene una ecuación estado en cualquier circunstancia y, incluso así que la forma general de la ecuación es mucho más compleja, admitirá una representación gráfica en un pVT superficial.

  
Siguiente figura es un diagrama esquemático de esta superficie, para una sustancia que si se amplía en la fusión
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 Diagramas de Fase 
Por ser difícil de dibujar diagramas en tres dimensiones, el pVT para sus proyecciones en los planes es de posible representarlos en  las superficies pT y pV.  La proyección pT llama fase del diagrama.  Cada fase del material puede existir en ciertas regiones de la temperatura y de la presión;  el diagrama de la muestra de la fase p F que ponen en fase el está presente en cada par de los valores de p y del T. un diagrama típico de la fase es demostrado en la figura abajo.  En cada punto del diagrama, solamente una fase puede existir, a excepción de los puntos en las líneas, donde las dos fases pueden coexistir en balance de la fase.  Los puntos en las líneas representan, después, las condiciones donde ocurren las transiciones de la fase.

Si una sustancia se calienta a temperatura constante, pasará para una secuencia de los estados representados por los puntos en la linea horizontal tramada, indicada para (). las temperaturas de la fusión y que hierven, en esta presión, son las temperaturas en las cuales esta cruz de la línea con las curvas de la fusión y de la vaporización,
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respectivamente.  De la manera análoga, si el material se queda estable, mantiene su temperatura constante, como es representada por la línea tramada, indicó para (b), el material pasará del vapor al líquido y, después de eso, al sólido en los puntos donde la línea tramada corta a las curvas de la vaporización y de la fusión, respectivamente.

Cuando la presión sea bastante baja, un material se puede transformar directamente por el calor, en temperatura constante, del sólido en vapor, según lo representado para la línea (c).  Este proceso, llamado subliming, ocurre cuando la línea cruza la curva del subliming.  Bajo presión atmosférica, el bióxido de carbono sólido sufre subliming;  no tiene fase líquida a esta presión.  Analogamente, cuando una sustancia a una temperatura abajo del tríplice del punto será comprimida inicialmente, va directamente del vapor de la fase para la fase sólida, como en la línea (d).

Los gráficos arriba son característicos de materiales eso si expanden en la fusión.  Algunos materiales existen eso si contrato en la fusión.  Para estas sustancias, la curva de fusión se inclina siempre para la izquierda, como en la figura abajo, en vez para de la derecha.  La temperatura de la fusión disminuye con el aumento de la presión, en manera que el material sólido se puede derretir por uno
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aumento da pressão. A patinação no gelo é possível porque a pressão da lâmina do patim (que pode ter várias centenas de atmosferas) sobre o gelo derrete um filme de água que lubrifica as superfícies. 
 aumento de la presión

Punto Crítico y Punto Triple 
 
El punto de la intersección del equilibrio curva, se denomina punto triple.  En cada de las figuras, este punto es un frontal de la vista del tríplice de la línea en la superficie p VT.  Para cada sustancia, una temperatura existe solamente una presión y, para la cual las tres fases coexisten, eso son:  la temperatura y la presión del punto triple.  

Lengüeta.  1 se relaciona dado del tríplice del punto de algunas sustancias.
Tabela 1 Pontos Tríplices 
	Substância 
	Temperatura, K 
	Pressão, 105 Pa 

	Hidrogênio (normal) 
	13,84 
	0,070 4 

	Deutério (normal) 
	18,63 
	0,171 

	Neônio 
	24,57 
	0,432 

	Nitrogênio 
	63,18 
	0,125 

	Oxigênio 
	54,36 
	0.001 52 

	Amônia 
	195,40 
	0,060 7 

	Dióxido de carbono 
	216,55 
	5,17 

	Dióxido de enxofre 
	197,68 
	0,001 67 

	Água 
	273,16 
	0,00610 


Observando las figuras de arriba, se verifica que el líquido de las fases y el gaseoso (o vapor) podrán solamente  coexistir si la temperatura y la presión son  menores que el corresponder valora al punto situado en la tapa del liquido-vapor superficial.  Éste es el punto crítico de la llamada y los valores correspondientes de T, de p y de v son, respectivamente, la temperatura crítica, presión y el volumen específico.  Un gas que temperatura está arriba de la crítica, tal como T4, no está roto encima isotermicamente en dos fases cuando está comprimido, sino sus características diferencia continuamente gradual y de ésos que el ordinariamente es asociados a un gas (de baja densidad, de gran compresibilidad) para las que esta' de una compresibilidad del líquido (de alta densidad, pequeño).  

 Tabela 2 Constantes Críticas 
	Substância 
	Temperatura Crítica, K 
	Pressão Crítica, 105 Pa 
	Volume Crítico, 10-6 m3.mol-1 
	Densidade Critica, g.cm-3 

	Hélio (4) 
	5,3 
	2,29 
	57,8 
	0,069 3 

	Hélio (3) 
	3,34 
	1,17 
	72,6 
	0.041 3 

	Hidrogênio (normal) 
	33,3 
	13,00 
	65,0 
	0,031 0 

	Deutério (normal) 
	38,4 
	16,6 
	60,3 
	0,066 3 

	Nitrogênio 
	126,2 
	33,9 
	90,1 
	0,311 

	Oxigênio 
	154,8 
	50,8 
	78 
	0,41 

	Amônia 
	405,5 
	112,8 
	72,5 
	0,235 

	Fréon 12 
	384,7 
	40,1 
	218 
	0,555 

	Dióxido de carbono 
	304,2 
	73.9 
	94,0 
	0,468 

	Dióxido de enxofre 
	430,7 
	78,8 
	122 
	0,524 

	Água 
	647,4 
	221,2 
	56 
	0,32 

	Dissulfeto de carbono 
	552 
	79 
	170 
	0,44 


El vapor del término, algunas veces, se utiliza para significar un gas en cualquier temperatura abajo de la e crítica, otras veces, se limita para significar un gas a él en equilibrio con la fase líquida, es decir, un vapor saturado.  El término es realmente innecesario;  no tiene alteración repentina en las características de una sustancia en cuando es isotérmico la crítica se cruza, el gas llamado de la parte y vapor, o en la parte llamada líquida.

Uno sabe que algunas sustancias pueden existir más que en una modificación de la fase sólida.  Transistions de una modificación para otra ocurre las temperaturas y las presiones definidas, de la misma manera que los cambios de la fase líquida para el etc sólido.  Es el caso del agua:  por lo menos ocho tipos de hielo bajo presiones muy altas se han observado.

Como uso numérico, considera los diagramas debajo de la pinta del agua y del bióxido de carbono de la figura.

En (), una linea horizontal a la presión de l atmósfera intercepta las curvas del punto de congelación 0° C y del punto que hierve 100° C. el punto que hierve aumenta con el aumento de la presión hasta sólido, líquido la temperatura crítica de 374°C. y el vapor puede estar en equilibrio en el tríplice del punto, donde está milímetro la presión de 4.5 vapores hectogramo y la temperatura, 0,01 °C.

La temperatura y la presión del tríplice del punto para el bióxido de carbono son, respectivamente, -56,6°C y 5,11 atmósferas.  Pronto, bajo presión atmosférica, el CO2 solamente podrá existir como el sólido o vapor.  Cuando si provee calor el CO2 sólido, en envase abierto, él si transforma directamente en el vapor, sin pasar para la fase líquida, allí del "hielo seco conocido".  El CO2 líquido puede existir solamente bajo 5,11 presiones más grandes que atmósfera.  Los tanques de acero donde el CO2 se almacena normalmente contiene el líquido y se vaporizan (ambos saturados).  La presión en estos tanques es la presión del vapor del CO2 a la temperatura del tanque.  Si esto está de 20°C, la presión del vapor será cerca de 56 atmósferas.
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El pVT superficial para el helio generalmente (del número de la masa 4) se representa en la figura abajo, eso que demuestra a dos personas notables de las características.  Primero, el helio no tiene un tríplice del punto donde el sólido, el líquido y el gas coexiste en equilibrio.  En segundo lugar, dos fases líquidas, característica existen que los possesss del helio solamente.  El líquido II es la fase estupenda flúida, de que tiene ciertas características, como viscosidad cero, alto condutividade termal y capacidad infrecuentes de formar las películas que van para arriba para las paredes del envase.
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El transistion de fases entre el líquido I y el II es infrecuente;  no tiene calor del cambio de la fase para este transistion.  Las dos fases no pueden coexistir;  el material tiene que ser total o en una fase o del la otra y la línea correspondiente en el diagrama la pinta demuestra a las condiciones la temperatura y la presión para la cual el transistion puede ocurrir.  Existen los dos puntos que normalmente los puntos serían llamados los tríplices, pero en ningunos de ellos son posibles tener balance de la fase con tres fases.

Finalmente, para ninguna presión inferior las 25 atmósferas, el helio no se hacen sólido, cuando se disminuye la temperatura, pero siguen siendo líquidas hasta el cero absoluto, o por lo menos hasta la poca temperatura hasta que está alcanzada hoy, de la orden de K 10-6.

  
 

Primera ley de la termodinámica 

Para un sistema cerrado (de masa constante) la primera ley de la termodinámica se expresa matemáticamente por medio de: 

ET = Q - W 

donde ET es el cambio total de energía del sistema, Q es el calor agregado al sistema y W el trabajo realizado por el sistema. La primera ley de la termodinámica sólo proporciona la expresión cuantitativa del principio de conservación de la energía. En palabras, expresa que el cambio total de energía de un sistema cerrado es igual al calor transferido al sistema, menos el trabajo efectuado por el sistema. 

Si se expande ET en la expresión de la primera ley, se obtiene la ecuación 

Ek + Ep + U = Q - W 

En el caso frecuente donde las energías potencial y cinética (energía externa) del sistema no cambian, esta ecuación se convierte en: 

U = Q - W 

o, en forma diferencial, 

dU = Q - W 

y todo el intercambio de energía con el entorno sirve para cambiar sólo la energía interna. 

Nota: dU representa un cambio infinitesimal en el valor de U y la integración da una diferencia entre dos valores 
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mientras que  denota una cantidad infinitesimal y la integración da una cantidad finita 

Q = Q     y      W = W 

Movimientos perpetuos de primera especie 

La primera ley de la termodinámica impide la existencia de movimientos perpetuos de primera especie, es decir, aquellos que se alimentan de la energía que ellos mismos producen, sin necesidad de ningún aporte exterior

Formas de intercambio de energía sistema-entorno 

Para sistemas cerrados, el intercambio de energía sistema-entorno sólo puede ocurrir en dos formas: calor y trabajo. 

Trabajo 

El trabajo en termodinámica siempre representa un intercambio de energía entre un sistema y su entorno.  

Cuando un sistema sufre una transformación, este puede provocar cambios en su entorno. Si tales cambios implican el desplazamiento (variación) de las fuerzas que ejerce el entorno sobre el sistema, o más precisamente sobre la frontera entre el sistema y el entorno, entonces ha habido producción de trabajo. Dependiendo del origen físico de las fuerzas aplicadas al sistema se distinguen diferentes formas de trabajo realizado. 

El trabajo tiene dimensiones de energía y representa un intercambio de energía entre el sistema y su entorno. Por convención se considera que el trabajo realizado por el sistema es positivo y el trabajo efectuado sobre el sistema es negativo. 

Trabajo mecánico 


El trabajo mecánico ocurre cuando una fuerza que actúa sobre el sistema lo mueve a través de una distancia. Tal como en mecánica este trabajo se define por la integral 

W = Fdl 

donde F es la componente de la fuerza que actúa en la dirección del desplazamiento dl. En la forma diferencial esta ecuación se escribe: 

W = Fdl 

donde W representa una cantidad diferencial de trabajo. 

No es necesario que la fuerza F en realidad provoque el desplazamiento dl; sin embargo, debe ser una fuerza externa. La convención de signos usual establece que el valor de W es negativo cuando el trabajo se hace sobre el sistema y positivo cuando es hecho por éste. 

En termodinámica, a menudo se encuentra trabajo efectuado por una fuerza distribuida sobre un área, por ejemplo, por una presión P que actúa a través de un volumen V, como en el caso de una presión de fluido ejercida sobre un pistón. En esta situación, el trabajo diferencial se expresa más convenientemente como 

W = PdV 

Donde P es la presión externa ejercida sobre el sistema. (Abbott y Vanness, 4) 

El trabajo mecánico se realiza a través del desplazamiento de una masa. 
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Fig. 5.7


La Fig. 5.7 muestra un sistema A formado por un recipiente lleno de agua, un termómetro y una rueda de paletas. Este sistema puede interaccionar con el sistema más sencillo A' compuesto por un peso y la tierra que ejerce una fuerza gravitatoria conocida w sobre este peso. Los dos sistemas interaccionan puesto que el peso al caer hace que la rueda gire y agite el agua. Esta interacción es adiabática, ya que la única conexión entre los dos sistemas es la cuerda, que sólo transmite una cantidad despreciable de calor. El parámetro externo que describe el sistema A' es la distancia s del peso por debajo del nivel de la polea. Si el peso desciende una distancia s sin variación de velocidad, la energía media del sistema A' se reduce en una cantidad ws, que es la disminución de la energía potencial del peso que resulta del trabajo realizado sobre él por la gravedad (el peso desciende normalmente con velocidad constante, puesto que alcanza muy rápidamente su velocidad límite. Si la velocidad del peso estuviese cambiando, la variación de la energía media de A' vendría dada por la variación de la suma de las energías cinética y potencial del peso). Como el sistema combinado formado por A y A' está aislado, la energía media del sistema A debe aumentar entonces en el proceso en una cantidad ws; es decir, el peso que cae, A', realiza un trabajo ws sobre el sistema aislado adiabáticamente, . 

  

Trabajo de expansión 

Cuando el trabajo se debe al desplazamiento de las fuerzas de presión exteriores que conllevan un cambio en el volumen del sistema se llama trabajo de expansión y se expresa por 

W = PdV 

Trabajo eléctrico 
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Fig. 5.8


Con medios eléctricos es posible realizar trabajo de modo más conveniente y medirlo a su vez con más exactitud (el trabajo es realmente mecánico al final, pero intervienen en él fuerzas eléctricas). La Fig. 5.8 muestra un dispositivo de este tipo, completamente análogo al de la Fig. 5.7. Aquí el sistema A se compone de un recipiente lleno de agua, un termómetro y una resistencia eléctrica. A la resistencia puede conectarse una batería de fem conocida V mediante unos conductores lo suficientemente finos para mantener el sistema A térmicamente aislado de la batería. La carga q que puede proporcionar la batería es su parámetro externo. Cuando la batería suministra una carga q que pasa a través de la resistencia, el trabajo realizado por la batería sobre A en este proceso es simplemente Vq. La resistencia juega aquí un papel completamente análogo a la rueda de paletas del ejemplo anterior, de modo que ambos son simplemente aparatos adecuados sobre los que puede realizarse el trabajo.  

Unidades de trabajo 

La unidad de trabajo, y por consiguiente la unidad de energía, proviene del producto de fuerza y distancia o de presión y volumen. La unidad SI de trabajo y energía es por lo tanto, el newton-metro, la cual se llama joule (J). Esta es la única unidad de energía internacionalmente reconocida. 

Calor 

El calor, al igual que el trabajo, se considera en termodinámica como energía en tránsito a través de la frontera que separa a un sistema de su entorno. Sin embargo, a diferencia del trabajo, la transferencia de calor se origina por una diferencia de temperatura entre el sistema y su entorno y el simple contacto es el único requisito para que el calor sea transferido por conducción. No se considera el calor que se almacena en un sistema. Cuando se le agrega energía en forma de calor a un sistema se almacena como energía cinética y potencial de las partículas microscópicas que lo integran. Las unidades de calor son las de trabajo y energía. 

La convención de signos utilizada para una cantidad de calor Q es opuesta a la que se utiliza para el trabajo. El calor añadido a un sistema se da con un número positivo, en tanto que el calor extraído de un sistema se da con un número negativo.  

depósito de calor 

Un depósito de calor es un cuerpo capaz de absorber o desprender cantidades ilimitadas de calor sin ningún cambio de temperatura. La atmósfera y los océanos se aproximan a lo que son los depósitos de calor, por lo general utilizados como sumideros de calor. Un horno y un reactor nuclear en funcionamiento continuo son equivalentes a los depósitos de calor.  

Procesos de los Gases
 

Isotermica
Es aquella en que Ia temperatura permanece constante. Si en la ley de los gases perfectos: 

p V = PoV0

T T0

por permanecer la temperatura constante, se considera T = T0, y simplificando T, se obtiene:

pV = V0

de donde, expresandolo en forma de proporción, resulta:

p = V0

p0 V

En una transformación isoterma de un gas perfecto, Ia presión es inversamente proporcional al volumen.

Si en Ia fórmula correspondiente a una transformación isoterma:

P = V0

po V

se despeja la presión final, p:

p = Po V0 / V

y se considera que el producto de la presión y volumen iniciales es constante, P0 V0 = constante, resulta la función: 
p = constante

V

que, representada en un diagrama de Clapeyron, es una hipérbole equilátera

El trabajo efectuado por el gas al aumentar su volumen desde el valor V0 hasta V será igual al area del rectángulo V0VAB; area que se calcula mediante el calculo integral y cuyo valor es:

V

L=2,303 po.V0 Iog Vo

fórmula que, considerando la ecuación de estado de los gases perfectos:

p V= n.R T  p0 V0 = n.R T0 

puede también expresarse de la forma:

V

L =2,303 n R T0 log V0

Se dijo anteriormente que la energia interna de un gas dependia esencialmente de la temperatura; por lo tanto, si no cambia la temperatura del U = 0).(gas, tampoco cambiará su energia interna (

U = 0 en el primer principio de la(Por consigulente, haciendo  termodinamica, resulta:

U(L = Q -   L = Q – 0  L = 0

En una transformación isoterma, el calor suministrado al sistema se emplea integramente en producir trabajo mecánico.
 

Isobara

     En una expansión isobárica, se tiene un gráfico como el siguiente: 

[image: image14.png]


  Aquí n = 0    P = Constante 

  Recordemos que, 
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  Es decir, el fluído está más caliente en 2. 
  

     También 
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Isocórica
Es aquella en la que el volumen permanece constante. Si en la ley de los gases perfectos:

pV = p0V0

T T0

En una transformación isocórica de un gas perfecto, la presión es directamente proporcional a la temperatura absoluta.

La consecuencia de que el volumen no pueda cambiar es que no cabe posibilidad de realizar trabajo de expansión ni de compresión del gas. 
 

 

Expansión Adiabática

     En una expansión adiabática (Q = 0), se tiene la situación que se muestra en la figura: 

[image: image9.png]



     En la figura, las politrópicas son tales que  1 < n <  

     Cuando hay roce, el fluido sale más caliente y la evolución se va pareciendo más a una isoterma (se corre a la derecha, partiendo desde la expansión adiabática), por lo tanto 

n < 
     El trabajo se puede calcular a partir del 1er Principio: 

H = Q - WTec
donde WTec representa la variación del "Trabajo Técnico", aquel que intercambia la máquina con el exterior mediante algún elemento mecánico (un eje, por ejemplo). 

     Como la expansión es adiabática, Q = 0, y finalmente queda: 

H = - WTec
     La entalpía, H, es función de estado, por lo que sólo depende de las condiciones inicial y final de la expansión, obteniéndose: 

H = CpT
     Si no hay roce: 
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  A medida que n  1, el trabajo va siendo menor. 
  

     Ahora, utilizando trasvasijamiento: 

Isoterma: 
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Adiabática (sin roce, con trasvasijamiento): 
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     En el otro caso extremo, todo el potencial se disipa en roce y se tiene Pv = cte.  

 
Es el mismo gráfico que una isoterma, pero el significado físico detrás es completamente distinto. En una isoterma se puede recuperar trabajo, pero en una politrópica de este tipo, todo el potencial de realizar trabajo se pierde en roce (corresponde a una expansión de Joule-Kelvin). 

U = Q - W 

U = CvT = 0, pues T1 = T2 
y Q = 0 por ser adiabática 

W = 0 

Ley de Boyle
La ley de Boyle establece que la presión de un gas en un recipiente cerrado es inversamente proporcional al volumen del recipiente. Esto quiere decir que si el volumen del contenedor aumenta, la presión en su interior disminuye y, viceversa, si el volumen del contenedor disminuye, la presión en su interior aumenta. 

La ley de Boyle permite explicar la ventilación pulmonar, proceso por el que se intercambian gases entre la atmósfera y los alvéolos pulmonares. El aire entra en los pulmones porque la presión interna de estos es inferior a la atmosférica y por lo tanto existe un gradiente de presión. Inversamente, el aire es expulsado de los pulmones cuando estos ejercen sobre el aire contenido una presión superior a la atmosférica 
De la Ley de Boyle se sabe que la presión es directamente proporcional a la temperatura con lo cual la energía cinética se relaciona directamente con la temperatura del gas mediante la siguiente expresión: 

Energía cinética promedio=3kT/2.

Donde k es la constante de Boltzmann. La temperatura es una medida de energía del movimiento térmico y a temperatura cero la energía alcanza un mínimo (el punto de movimiento cero se alcanza a 0 K). 
 

 

 

Ley de Charles
La ley de Charles establece que el volumen de un gas es directamente proporcional a su temperatura absoluta, asumiendo que la presión de mantiene constante. Esto quiere decir que en un recipiente flexible que se mantiene a presión constante, el aumento de temperatura conlleva un aumento del volumen. 
 

Ley de Dalton 

La ley de Dalton establece que en una mezcla de gases cada gas ejerce su presión como si los restantes gases no estuvieran presentes. La presión específica de un determinado gas en una mezcla se llama presión parcial, p. La presión total de la mezcla se calcula simplemente sumando las presiones parciales de todos los gases que la componen. Por ejemplo, la presión atmosférica es: 

Presión atmosférica (760 mm de Hg) = pO2 (160 mm Hg) + pN2 (593 mm Hg) + pCO2 (0.3 mm Hg) + pH2O (alrededor de 8 mm de Hg) 
 

Ley de Gay-Lussac
En 1802, Joseph Gay-Lussac publicó los resultados de sus experimentos que, ahora conocemos como Ley de Gay-Lussac. Esta ley establece, que, a volumen constante, la presión de una masa fija de un gas dado es directamente proporcional a la temperatura kelvin. 
 

Hipótesis de avogadro
La teoría de Dalton no explicaba por completo la ley de las proporciones múltiples y no distinguía entre átomos y moléculas. Así, no podía distinguir entre las posibles fórmulas del agua HO y H2O2, ni podía explicar por qué la densidad del vapor de agua, suponiendo que su fórmula fuera HO, era menor que la del oxígeno, suponiendo que su fórmula fuera O. El físico italiano Amedeo Avogadro encontró la solución a esos problemas en 1811. Sugirió que a una temperatura y presión dadas, el número de partículas en volúmenes iguales de gases era el mismo, e introdujo también la distinción entre átomos y moléculas. 

Cuando el oxígeno se combinaba con hidrógeno, un átomo doble de oxígeno (molécula en nuestros términos) se dividía, y luego cada átomo de oxígeno se combinaba con dos átomos de hidrógeno, dando la fórmula molecular de H2O para el agua y O2 y H2 para las moléculas de oxígeno e hidrógeno, respectivamente.

Las ideas de Avogadro fueron ignoradas durante casi 50 años, tiempo en el que prevaleció una gran confusión en los cálculos de los químicos. En 1860 el químico italiano Stanislao Cannizzaro volvió a introducir la hipótesis de Avogadro. Por esta época, a los químicos les parecía más conveniente elegir la masa atómica del oxígeno, 16, como valor de referencia con el que relacionar las masas atómicas de los demás elementos, en lugar del valor 1 del hidrógeno, como había hecho Dalton. La masa molecular del oxígeno, 32, se usaba internacionalmente y se llamaba masa molecular del oxígeno expresada en gramos, o simplemente 1 mol de oxígeno. Los cálculos químicos se normalizaron y empezaron a escribirse fórmulas fijas. Por la cual, las partículas contenidas en cada mol de cualquier elemento es igual a un número específico: 6,022x1023. 
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