CAPITULO

DOS
SISTEMAS TERMODINAMICOS SIMPLES

2.1. EQUILIBRIO TERMODINAMICO

Supongamos que se han realizado experiencias sobre un sistema termodina-
mico y que se han determinado las coordenadas necesarias y suficientes para
una descripcion macroscopica del mismo. Cuando estas coordenadas se
modifican por alguna circunstancia, ya sea espontaneamente o en virtud de
acciones exteriores, se dice que el sistema experimenta un cambio de estado*.
Decimos que un sistema esta aislado cuando no recibe influencia alguna de
su entorno. En las aplicaciones practicas de la termodindmica los sistemas
aislados son de escasa importancia. De ordinario debemos ocuparnos de
sistemas que reciben alglin tipo de influencia de su entorno. En general, el
entorno puede gjercer fuerzas sobre el sistema o permitir el contacto entre
el sistema y un cuerpo a una temperatura determinada. Cuando se modifica
el estado de un sistema, generalmente tienen lugar interacciones entre el
sistema y su entorno.

Cuando no existe desequilibrio de fuerzas en el interior de un sistema e
igualmente no lo hay entre el sistema y su entorno, se dice que el sistema esta
en estado de equilibrio mecanico. Cuando no se satisfacen estas condiciones,
ya sea el sistema solo o el sistema y su entorno experimentaran un cambio de
estado, que solo cesara cuando se haya restablecido el equilibrio mecanico.

* No ha de confundirse esta terminologia con la de Ja fisica elemental, en donde la expresion
«cambio de estado» se utiliza a menudo para designar una transicion de solido a liquido o de
liguido a gas, etc. Tal cambio en el lenguaje de la termodinamica se denomina cambio de fase.

26
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Si un sistema en equilibrio mecanico no tiende a experimentar un cambio
espontaneo de estructura interna, tal como una reaccién quimica, o una
transferencia de materia de una parte del sistema a otra, tal como la difusion
o la disolucion, aunque sea lenta, se dice que se halla en estado de equilibrio
quimico. Un sistema que no estd en equilibrio quimico experimenta un
cambio de estado que, en algunos casos, es extremadamente lento. El cambio
cesa cuando se llega al equilibrio quimico.

Existe equilibrio térmico cuando no hay cambio espontaneo en las
coordenadas de un sistema en equilibrio mecanico y quimico si se le separa
de su entorno mediante una pared diatérmana. En el equilibrio térmico todas
las partes de un sistema se encuentran a la misma temperatura, y esta
temperatura es igual a la del entorno. Si no se cumplen estas condiciones,
tendra lugar un cambio de estado hasta alcanzar el equilibrio térmico.

Cuando se cumplen las condiciones para los tres tipos de equilibrio, se
dice que el sistema se halla en estado de equilibrio termodindmico; en estas
circunstancias, es evidente que no existird tendencia alguna al cambio de
estado ni del sistema ni del entorno. Los estados de equilibrio termodindmico
pueden describirse en términos de coordenadas macroscopicas sin intervencion
del tiempo, es decir, en funcion de coordenadas termodindmicas. La termodina-
mica clasica no intenta ocuparse de aquellos problemas en los que intervenga
la velocidad del proceso. La investigacién de tales problemas concierne a
otras ramas de la ciencia, como la teoria cinética de los gases, la hidrodinami-
ca y la cinética quimica. '

Si no se cumplen las condiciones para alguno de los tres tipos de
equilibrio que constituyen el equilibrio termodinamico, se dice que el sistema
esta en un estado de desequilibrio. Asi, cuando existe una fuerza desequilibra-
da en el interior de un sistema o entre el sistema y su entorno, pueden
producirse los siguientes problemas: aceleracion, turbulencia, remolinos,
ondas, etc. Mientras tienen lugar tales fenomenos, el sistema pasa por estados
de desequilibrio. Si se intenta dar una descripcion macroscopica de uno
cualquiera de estos estados de desequilibrio, se encuentra que la presiéon varia
de una parte del sistema a otra. No existe una presion Unica para el sistema
de conjunto. Analogamente, en ¢l caso de un sistema a temperatura distinta
de la de su entorno, se establece una distribucién no uniforme de temperatu-
ras y no existe una temperatura unica para todo el sistema. Podemos deducir,
por tanto, que si no se cumplen las condiciones de equilibrio mecdnico y
térmico, los estados por los cuales pasa el sistema no pueden describirse en
funcion de coordenadas termodinamicas referidas al sistema en conjunto.

No debe deducirse, sin embargo, que estemos totalmente incapacitados
para estudiar tales estados de desequilibrio. Si dividimos el sistema en gran
numero de pequefios elementos de masa, pueden encontrarse coordenadas
termodinamicas que describan macroscopicamente, de forma aproximada,
cada uno de ellos. Existen métodos especiales para tratar los sistemas que se
encuegtran en equilibrio mecanico y térmico, pero no en equilibrio quimico.
Todos estos métodos especiales seran considerados més adelante. Por ahora
trataremos exclusivamente de los sistemas en equilibrio termodinamico.
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Imaginemos, para simplificar, una masa constante de gas en un recipiente
equipado de forma que puedan medirse con facilidad su presién, temperatura
y volumen. Si fijamos el volumen en cierto valor arbitrario y hacemos que la
temperatura tome un valor libremente elegido, nos serd completamente
imposible modificar la presion. Una vez hemos fijado Vy 8, el valor de P en el
equilibrio queda determinado por la naturaleza. Analogamente, si fijamos
arbitrartamente P y 6, queda fijado el valor de Ven el equilibrio. Esto es, de
las tres coordenadas termodinamicas P, V'y 6, sélo hay dos independientes.
Esto implica que existe una ecuacién de equilibrio que relaciona las
coordenadas termodinamicas y que priva de su independencia a una de ellas.
Tal ecuacion se denomina ecuacion de estado. Todo sistema termodinamico
tiene su propia ecuacion de estado, aunque en algunos casos su forma puede
ser tan complicada que no sea posible expresarla mediante funciones
matematicas sencillas.

Una ecuacidn de estado representa las peculiaridades individuales de un
sistema en contraste con las de otro y ha de determinarse, por consiguiente,
mediante experimentacidén o por aplicacion de una teoria molecular. Una
teoria general como la termodinamica, basada en leyes generales de la
naturaleza, no es capaz de expresar ¢l comportamiento de una sustancia en
tanto que distinto al de otra. Una ecuacion de estado no es, por tanto, una
consecuencia tedrica de la termodinamica, sino que generalmente constituye
una adicion experimental a ella. Expresa los resultados de experiencias en las
que se miden las coordenadas termodinamicas, con la mayor precision
posible, dentro de un intervalo de valores limitado. Por esta razén una
ecuacion de estado tiene sélo la precision que tienen los experimentos que
condujeron a su formulacidon y se cumple Unicamente dentro del intervalo de
valores medidos. Fuera de este intervalo puede tener validez una ecuacion de
estado distinta.

No existe ecuacion de estado para los estados por los cuales pasa un
sistema que no estad en equilibrio mecanico y térmico, puesto que no es
posible describir tales estados en funcion de coordenadas termodinamicas
referidas al sistema en conjunto. Por ejemplo, si un gas contenido en un
cilindro se expandiera y comunicara a un pistén un movimiento acelerado, el
gas tendria, en cualquier instante, un volumen y una temperatura definidos,
pero la presion correspondiente no podria calcularse a partir de una ecuacion
de estado. La presion no seria una coordenada termodindmica porque no
solo dependeria de la velocidad y de la aceleracién del pistdn, sino que
también variaria quiz4 de un punto a otro.

Entendemos por sistema hidrostdtico cualquier sistema de masa constante
que ejerce sobre su entorno una presion hidrostatica uniforme, en avsencia de
efectos de superficie, gravitatorios, eléctricos y magnéticos. Los sistemas
hidrostaticos se dividen en las siguientes categorias:

1. Sustancia pura es un componente quimico en estado solido, ligquido,
gaseoso o mezcla de dos o tres cualesquiera de ellos.
2. Mezcla homogénea de distintos componentes, tal como una mezcla de gases
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inertes, una mezcla de gases quimicamente activos, una mezcla de liqguidos
o una disolucion.

3. Mezcla heterogénea, tal como una mezcla de gases distintos en contacto
con una mezcla de diferentes liquidos.

La experiencia demuestra que los estados de equilibrio® de un sistema
hidrostatico pueden definirse mediante tres coordenadas, a saber: la presion P
ejercida por el sistema sobre su entorno, el volumen V' y la temperatura
absoluta . La presion se mide en newtons por metro cuadrado (pascal) y el
volumen en metros cubicos; la escala de temperaturas méas conveniente es la
del gas ideal. En varias aplicaciones de la termodinamica se utilizan otras
unidades de presion, tales como kilogramos por centimetro cuadrado,
atmésferas y milimetros de mercurio, que se utilizaran ocasionalmente en este
libro. No obstante, en ausencia de indicacion especial acerca de las unidades,
se entendera que se emplean las unidades del Sistema Internacional (SI).

2.2. DIAGRAMA PV DE UNA SUSTANCIA PURA

Si 1 kg de agua a unos 94 °C se introduce en un recipiente de unos 2 metros
cubicos de volumen en el cual se ha hecho el vacio, el agua se evaporaré
totalmente y el sistema estara en un estado conocido por estado de vapor no
saturado, siendo la presion del vapor menor que 101.325 Pa**. Este estado
esta representado por el punto A en el diagrama PV de la Figura 2.1. 5i
entonces se comprime el vapor lenta e isotérmicamente, la presion aumentarza
hasta la del punto B, que representara el estado de vapor saturado.
Continuando la compresidén, se producird condensacidén, permaneciendo
constante la presion {proceso isobdrico) mientras se mantenga constante la
temperatura. El segmento recto BC representa la condensacion isobarica e
isotérmica del vapor de agua, denominandose esta presion constante presion
de vapor. En cualquier punto entre B y C, el agua y el vapor estan en
equilibrio; en el punto C so6lo hay agua en estado liquido, o sea, liquido
saturado. Puesto que para comprimir €l agua en estado liquido es necesario
un gran aumento de la presion, la linea CD es casi vertical. En cualquier
punto de la linea CD se dice que el agua estd en fase liguida; en cualquier
punto de AB, en fase vapor, y en cualquier punto de BC existe equilibrio entre
las fases liquida y vapor. ABCD es una isoterma tipica de una sustancia pura
en el diagrama PV.

A otras temperaturas las isotermas son similares, como muestra fa Figu-
ra 2.1. Puede verse que las lineas que representan el equilibrio entre las fases
liquida y vapor, o lineas de vaporizacion, se hacen mas cortas al aumentar la
temperatura hasta que se alcanza una cierta temperatura —la temperatura

* En lo que sigue de este libro la palabra «equilibrio», no adjetivada, se entendera referida al

equilibrio termodinamico.
*# 1 atm=101.325 Nm™2, 1 Nm %=1 pascal.
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Figura 2.1. Isotermas de una sustancia pura.

critica— por encima de la cual no hay distinciéon entre liquido y vapor. Por
encima de la temperatura critica sélo existe fase gas. La isoterma correspon-
diente a la temperatura critica se denomina isoterma critica, y el punto que
representa el limite de las lineas de vaporizacion se conoce como punto
critico. Obsérvese que el punto critico es un punto de mflexion de la isoterma
critica. La presion y el volumen correspondientes al punto critico son,
respectivamente, la presion critica y €l volumen critico. Todos los puntos en los
cuales el liquido esta saturado se encuentran sobre la curva de saturacion del
liquido, y todos los puntos que representan vapor saturado estan sobre la
curva de saturacion del vapor. Ambas curvas de saturacion, dibujadas a trazos,
se encuentran en el punto critico. Por encima del punto critico las isotermas
son curvas continuas que, para grandes volimenes y bajas presiones, se
aproximan a las isotermas de un gas ideal.

En el diagrama PV de la Figura 2.1 no se ha representado la region de las
bajas temperaturas correspondiente a la fase solida. La region de estado
sélido y la region de equilibrio entre solido y vapor estan indicadas por
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isotermas del mismo tipo que las representadas en la Figura 2.1. La parte
horizontal de una de estas isotermas representa la transicion de sélido
saturado a vapor saturado, o sea, la sublimacion. Obviamente, hay una linea
que delimita las regiones liquido-vapor y solido-vapor. Esta linea esta
asociada con el punto triple. En el caso de 1 kg de agua, al punto triple le
corresponde una presidén de 611.2 Pa y una temperatura de 0.01°C, y la
Jinea se extiende desde un volumen de 1072 m? (liquido saturado) hasta un
volumen de 206 m® (vapor saturado).

2.3. DIAGRAMA P8 DE UNA SUSTANCIA PURA

Si se mide la presién de vapor de un soélido a varias temperaturas hasta
alcanzar el punto triple y luego la del liquido hasta el punto critico, se
obtienen los resultados que representados en un diagrama P#@ se indican en la
Figura 2.2. Si la sustancia en el punto triple se comprime hasta que no quede
vapor y se aumenta la presién de la mezcla resultante de liquido y sdlido,
habra que modificar la temperatura para que subsista el equilibrio entre
solido y liquido. La medida de tales presiones y temperaturas da origen a una
tercera curva sobre el diagrama Pf, que, partiendo del punto triple, contintia
indefinidamente. Los puntos que representan la coexistencia de: (1) solido y
vapor estan sobre la curva de sublimacién; (2} liquido y vapor, sobre la curva
de vaporizacion, y (3) liquido y sélido, sobre la curva de fusiéon. En el caso

} Presion P

Curva de fusién

. Regidn
Region liquida

solida

Punto
critico

Curva de vaporizacion

Region
vapor

Curva de sublimacién

Temperatura 8

Figora 2.2. Diagrama P@ para una sustancia tal como el agua.
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Tabla 2.1. Datos del punto triple

Sustancia T, K P, mm Hg P, Pa
Helio-4 (punto 4) 2.177 37.77 5035
Hidrdgeno (normal) 13.97 52.8 7040
Deuterio (normal) 18.63 128 £7 100
Neon 24.56 324 43200
Oxigeno 54.36 1.14 152
Nitrogeno 63.15 94 12 500
Amoniaco 195.40 4557 6075
Dioxido de azufre 197.68 1.256 167.5
Diéxido de carbono 216.55 3880 517000
Agua 273.16 4.58 611

particular del agua, la curva de sublimacion se denomina linea de escarcha; la
de vaporizacion, linea de vapor, y la de fusion, linea de hielo.

Las pendientes de las curvas de sublimacién y de vaporizacién son
positivas para todas las sustancias. Sin embargo, la pendiente de la curva de
fusion puede ser positiva o negativa. La pendiente de la curva de fusion de la
mayor parte de sustancias es positiva, pero €l agua es una de las excepciones
importantes. Cuando deduzcamos en el Capitulo 10 la ecuacion de Clapey-
ron, veremos que toda sustancia, tal como el agua, que se contrae al fundirse
tiene una curva de fusion de pendiente negativa, mientras que sucede lo
contraric con las sustancias que se dilatan al fundirse.

El punto triple es ¢l punto de interseccion de las curvas de sublimacion y
de vaporizacion. Debe entenderse que solamente en el diagrama P6 €] punto
triple esta representado por un punto. En el diagrama PV es una linea. En la
Tabla 2.1 se dan datos del punto triple de algunas sustancias de interés.

Al investigar sobre la linea de hielo del agua a presiones muy elevadas,
Bridgman y Tammann descubrieron cinco nuevas variedades del hielo,
denominadas hielos II, III, V, VI y VIII —designando por hielo [ el hielo
ordinario—. Se encontraron otras dos variedades inestables, los hielos IV y
VIII. Las condiciones de equilibrio entre estas formas de hielo y el liquido
originan otros seis puntos triples que, junto al correspondiente a baja presion,
se retnen en la Tabla 2.2.

Tabla 2.2. Puntos triples del agua

Fases de equilibrio T, K P, mm Hg P, Pa

Hielo 1, liquido, vapor 273.16 | 4.584 611.2

Hielo I, liquido, hielo TiI 25115 | 1.556 x 10° 2075 x 108
Hielo I, hielo II, hielo III 238.45 1.597 x 10® 2.129 x 108
Hielo II, hielo I, hielo V 24385 | 2.583 x 10° 3.443 x 108
Hielo III, liquido, hielo V 256.15 2.598 x 10° 3463 % 108
Hielo V, liquido, hielo V1 273.31 4,694 x 10° 6.258 x 108
Hielo Vi, liquido, hielo V11 35475 1.648 x 107 2.197 x 10°
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Figura 2.3. Superficie PV para una sustancia que se contrae al fundirse.

2.4. SUPERFICIE P10

Toda la informacién contenida en los diagramas PV'y P8 puede representarse
en un diagrama Unico, llevando las tres coordesadas P, V'y # sobre ejes
rectangulares. El resultado se denomina superficie PV0. Las Figuras 2.3 y 2.4
muesiran dos de estas superficies: la primera, para una sustancia como el
H,0O que se contrae al fundirse, y la segunda, para una sustancia como el
CO, que se dilata al fundirse. Ambos diagramas no estan dibujados a escala,
habiendo acortado considerablemente el eje del volumen. Si el lector imagina
una superficie P18 proyectada sobre el plano PV obtendrd el diagrama PV

Figura 2.4. Superficie PV0 para una sustancia que se dilata al fundirse.
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usual. Proyectando Ia superficie sobre el plano P6, toda la region solido-
vapor se proyecta en la curva de sublimacion; toda la regién liquido-vapor en
la curva de vaporizacion; la region solido-liquido se proyecta en la curva de
fusion y finalmente la linea del punto triple se proyecta en el punto triple. El
punto critico se¢ ha designado por Cr, el punto triple por Tr y la isoterma
critica por .. Una sustancia que carece de superficie libre y cuyo volumen
esta determinado por ¢l del recipiente se denomina gas si su temperatura es
superior a la critica; en otro caso s¢ denomina vapor.

Todos los puntos triples del agua aparecen representados sobre la
superficie PVt de la Figura 2.5, construida por Verwiebe tomando como base
las mediciones de Bridgman.

2.5. ECUACIONES DE ESTADO

Es imposible expresar el comportamiento completo de una sustancia en todo
el dominio de valores de P, V, y 6 mediante una sola ecuacion. Se han

Presion atm

lyn 110y ~20°
—400

Figura 2.5. Superficie PV para ¢l agua, en la que se indican todos los puntos triples. (Construida
por Verwiebe tomando como base las mediciones hechas por Bridgman.)
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propuesto mas de sesenta ecuaciones de estado para representar solamente
las regiones liquido, vapor y liquido-vapor, abarcando desde la ecuacion del
gas ideal

Pv = R0, (2-1)

que se cumple solamente a bajas presiones en las regiones del vapor y del gas,
hasta la ecuacion de Beattie-Bridgman:

RO(1 — ¢ A _
P=—(~z—)(v+B)—U—2, (2-2)
donde A=A{1—g 3—3(1_9 L
0 v’ - 0. v3 ‘0939

la cual, a causa de sus cinco constantes ajustables, representa con alguna
precision todo el dominio situado por encima del punto triple.

Algunas de estas ecuaciones son abiertamente empiricas, ideadas para
representar con la mayor precision posible los valores medidos de P, VV'y 0,
mientras que otras son teoricas, obtenidas basdndose en la teoria cinética de
los gases. Una de las ecuaciones de estado teoricas mas famosas, basada en
hipotesis sobre el comportamiento molecular, es la ecuacion de estado de
van der Waals:

(P + :—2)(0 — b)= R8. (2-3)

Esta ecuacion se cumple razonablemente bien en la region del liquido, en la
del vapor y en las proximidades y por encima del punto critico. En todas
estas ecuaciones R es una constante denominada constante universal de los
gases, v es el volumen molar (F/n) y n es el nimero de moles de gas.

- 2.6. CAMBIOS DIFERENCIALES DE ESTADO

Si un sistema experimenta un pequefio cambio de estado por el cual pasa de
un estado inicial de equilibrio a otro estado de equilibrio muy proximo al
primero, las tres coordenadas experimentan, en general, ligeros cambios. Si,
por ejemplo, el cambio de V'es muy pequefio comparado con 'y muy grande
en comparacion con el espacio ocupado por unas pocas moléculas, dicho
cambio de V puede escribirse como un diferencial V. Si Vfuera una magnitud
geométrica referida a un volumen espacial, entonces dV/ podria representar
una parte arbitrariamente pequeiia de aquel espacio. Sin embargo, dado que
I es una coordenada macroscopica que denota el volumen de materia, para
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que dV tenga significado debe ser lo bastante grande para incluir un suficiente
numero de moléculas que justifique el uso del punto de vista macroscopico.

Analogamente, si la variacion de P es muy pequefia en comparacion con
P y muy grande frente a las fluctuaciones moleculares, también puede
representarse por dP. En termodindmica, todo infinitésimo debe satisfacer la
condicion de representar un cambio en la magnitud que sea pequefio respecto a
la magnitud misma y mayor en comparacién con el efecto producido por el
comportamiento de algunas moléculas. La razon de esto estriba en que las
coordenadas termodinamicas, tales como volumen, presién y temperatura,
carecen de significado cuando se aplican a pocas moléculas. Esto es otro
modo de decir que las coordenadas termodinamicas son coordenadas ma-
croscopicas.

Podemos imaginar la ecuacién de estado de forma que una coordenada
aparezca en funcion de las otras dos. Asi,

V=funcion de (4, P).

Un cambio infinitesimal de un estado equilibrio a otro estado de equilibrio
implica cambios dV, df y dP, todos los cuales supondremos que satisfacen la
condicion establecida en el parrafo anterior. Un teorema fundamental del
calculo de derivadas parciales nos permite escribir

Vv oV
= (2] a0+ () ar

donde cada derivada parcial es, a su vez, funcion de 8 y P. Ambas derivadas
parciales tienen un importante significado fisico. El lector recordard de la
fisica elemental una magnitud denominada coeficiente medio de dilatacion
cubica, que se define ast:

Coeficiente medio  variacion de volumen por unidad de volumen
de dilatacion cubica variacion de temperatura

y esta referido a condiciones en las cuales la presion se mantiene constante. Si
la variacién de temperatura se hace infinitesimal, también lo es la variacion
de volumen, y tenemos lo que se conoce como coeficiente de dilatacion
cubica instantanea, o simplemente coeficiente de dilatacion cubzca que se
designa por f. Asi,

B Il/(aa_g )P. (2-4)

En rigor, § es funcion de § y P, pero experimentos que describiremos mas
adelante demuestran que hay muchas sustancias para las cuales f es
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totalmente independiente de los cambios de P y solo varia ligeramente con 6. |
En consecuencia, en un pequefio intervalo de temperatura f puede, en
general, ser considerado como constante.  se expresa en grados reciprocos.

El efecto de un cambio de presion sobre el volumen de un sistema
hidrostatico cuando se mantiene constante la temperatura se expresa
mediante una magnitud llamada compresibilidad isotérmica, que se representa
por el simbolo x (kappa griega). Asi,

1 {3V ,
K= — V (ﬁ)g {2-5)

La ‘dimension de la compresibilidad es una presion reciproca, que puede
medirse en las unidades Pa~! o bar~! (1 bar=10° Pa). El valor de « para
sOlidos y liquidos varia poco con la temperatura y la presién, de manera que
k puede, a menudo, considerarse constante.

Resolviendo la ecuaciéon de estado para P, se tiene

P =funcion de (6, V),

JP JP
={— | d6 — | dV.
y aF (ae)y *(aV)o

Finalmente, si hacemos 6 funcion de P y ¥

00 00
do (aPJVdP+ (aV)pd

En todas las ecuaciones anteriores se ha supuesto que el sistema
experimentaba un proceso infinitesimal desde un estado inicial de equilibrio a
otro. Esto permitia utilizar una ecuacion de equilibrio (ecuacion de estado) y
resolverla para cualquier coordenada en funcion de las otras dos. Las
diferenciales dP, d17y df son, por consiguiente, diferenciales de funciones
reales y se denominan diferenciales exactas. Si dz es diferencial exacta de una
funcién de x e y, entonces puede escribirse

0z 0z
==\ & — | dy.
dz @x}y X + any y

Un infinitésimo que no es diferencial de una funcién real se denomina
diferencial inexacta y no puede expresarse mediante una ecuacién como la
anterior. Mas adelante se aclararan otras distinciones entre diferenciales
exactas e inexactas.
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2.7. TEOREMAS MATEMATICOS

Hay dos teoremas muy sencillos del calculo de derivadas parciales que se
utilizan frecuentemente en estas cuestiones. Las demostraciones son como
sigue. Supongamos que existe una relacion entre las tres coordenadas x, y y z;

asl,
f(x, y,2z)=0.

Entonces podemos imaginar x como funcion de y y z y escribir

ox 0x
= |-= — | dz.
dx (6y)zdy+ az)y ‘

Asimismo, y puede suponerse funcion de x y z, y entonces

2 ?
dy = (%) dx + (a—’z’) dz.

Por sustitucion de la segunda ecuacion en la primera, tenemos

(2] e () ]+ )
dx = (ay)z (ﬁx)z dx + (az)x dz} + 3z ydz,

o el 1 )

Ahora bien, de las tres coordenadas s6lo hay dos independientes.
Eligiendo como coordenadas independientes x y z, la ecuacion anterior ha de
verificarse para todos los conjuntos de valores de dx y dz. Asi, si dz=0y
dx+0, se deduce que

O §€4d,

(ﬁ) L (2-6)

St dx=0 y dz+0, entonces

ox\ {éy dx
(ayué), " (5]) =0
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s lez) == (52),
y N e

En el caso de un sistema hidrostatico, el segundo teorema proporciona este

resultado
8 P .

El coeficiente de dilatacion cubica § y la compresibilidad isotérmica x se

definieron como
1 {3V
b=y (55 ]

L
Vv aPJB'

Por consiguiente, (aP] e E
K

y K=

a0 ),

Una variacion infinitesimal de presion puede expresarse ahora en funcion de
estas magnitudes fisicas. Asi:

opP oP
dP = %—)V do + (W]g dv,

. P .
—Pa0__" av B
o dP—KdB KVd (28)

A volumen constante,
ap="ap.
K

Si provocamos un cambio finito de temperatura desde 8; a 6; a volumen
constante, la presion cambiard desde P; a P, designando los subindices i y f
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los estados inicial y final, respectivamente. Por integracion entre estos dos
estados obtenemos

El miembro de la derecha puede integrarse si conocemos la variacion de 8 y
con la # a volumen constante. Si el intervalo de temperatura 6,—0; es
pequefio, se introduce muy poco error al suponer que ambos son constantes.
Con estas hipoétesis se obtiene

[

pP—pP =0, -0)

>

de la cual podemos calcular la presion final. Consideremos, por ejemplo, el
siguiente problema: se mantiene a volumen constante una masa de mercurio
a la presion atmosférica normal y a la temperatura de 0 °C. Si aumentamos la
temperatura hasta 10°C, ;cudl sera la presion final? De las tablas de
constantes fisicas se obtienen f y x para el mercurio, observando que en el
intervalo de temperaturas de 0 a 10 °C son practicamente constantes y tienen
por valores

B =181 x 107 K,

y Kk=382x10"'""Pa!;
181 x 107* K™ ' x 10 K
. — ).=
de donde . P.[ f! 382 x 10-—11 Pa—l
=473 x 10° Pa,
y P, =473 x 10° Pa+ 1 x 10° Pa
=474 x 10° Pa.

2.8. ALAMBRE ESTIRADO

Los experimentos con alambres estirados se realizan generalmente en
condiciones de presion constante ¢ igual a la atmosférica y considerando
despreciables los cambios de volumen. Para la mayor parte de aplicaciones
practicas no es necesario introducir como coordenadas termodinamicas el
volumen y la presion. La descripcion termodinamica es suficientemente
completa en funcidén de soélo tres coordenadas:

1. La tension del alambre 7, medida en newtons (N).
2. La longitud del alambre L, medida en metros (m).
3. La temperatura 8, en la escala de gas ideal.



