TERMODINÁMICA

Termodinámica, campo de la física que describe y relaciona las propiedades físicas de la materia de los sistemas macroscópicos, así como sus intercambios energéticos. Los principios de la termodinámica tienen una importancia fundamental para todas las ramas de la ciencia y la ingeniería.

Un concepto esencial de la termodinámica es el de sistema macroscópico, que se define como un conjunto de materia que se puede aislar espacialmente y que coexiste con un entorno infinito e imperturbable. El estado de un sistema macroscópico se puede describir mediante propiedades medibles como la temperatura, la presión o el volumen, que se conocen como variables de estado. Es posible identificar y relacionar entre sí muchas otras variables termodinámicas (como la densidad, el calor específico, la compresibilidad o el coeficiente de dilatación), con lo que se obtiene una descripción más completa de un sistema y de su relación con el entorno. Todas estas variables se pueden clasificar en dos grandes grupos: las variables extensivas, que dependen de la cantidad de materia del sistema, y las variables intensivas, independientes de la cantidad de materia.

Cuando un sistema macroscópico pasa de un estado de equilibrio a otro, se dice que tiene lugar un proceso termodinámico. Las leyes o principios de la termodinámica, descubiertos en el siglo XIX a través de meticulosos experimentos, determinan la naturaleza y los límites de todos los procesos termodinámicos.
Sistema Termodinámico:
Cierta cantidad de materia limitada por una superficie (real o ficticia), límite del sistema.

Los Sistemas Termodinámicos pueden ser: 

Sistema Cerrado:
No hay intercambio de materia a través de los límites del sistema.

Sistema Aislado o Adiabatico:
Sist. Cerrado en el que no se puede producir intercambio de energía a través de sus límites.

Sistema Abierto:
Sí hay intercambio de materia a través de los límites del sistema. 

Variables de Estado:
Magnitudes que definen el estado interno del sistema. (m, n, V, p,... )

Estado de Equilibrio:
Cuando las variables de estado son constantes en todo el sistema y en el tiempo. Sirven para describir el sistema.

Variables Intensivas:
Permanecen igual aunque se divida el sistema en varias partes (p, T,...). Se representan todas con minúsculas excepto la temperatura T.

Variables Extensivas:
Caso contrario (V, U,S,...). Se representan con mayúsculas.

 
Proceso Termodinámico:
Alteración de las variables de estado, produciéndose un Cambio de Estado.

Cambio de Estado Cuasiestático:
Aquél en que los estados intermedios son de equilibrio. Es una idealización pero puede utilizarse en la mayoría de los casos reales.

Proceso Reversible:
Aquél que puede llevarse de nuevo al estado inicial sin que se produzcan variaciones en el exterior del sistema. Cambios de Estado Cuasiestáticos.

Proceso Irreversible:
Caso contrario (P. Naturales, P. de igualación,...).


Formas de energía

Energía calorífica: La suma de la energía potencial y de la energía cinética de un sistema no permanece siempre constante.

De una manera general, la energía mecánica total de un sistema disminuye con el frotamiento y los choques. Si por ejemplo, se frena un cuerpo durante su caída por un plano inclinado, de forma que su velocidad permanezca constante, se producirá una disminución de su energía potencial sin que aumente su energía cinética. Pero, en todos los fenómenos de esta naturaleza se produce calor. Así el fósforo de las cerillas se inflama por frotamiento, las herramientas se calientan al labrar los metales, etc. Sí una bala de plomo se dispara contra una placa de acero, se puede alcanzar, en el momento del choque, una temperatura superior a su punto de fusión. El calor debe, por consiguiente, considerarse como una forma de energía, hipótesis que se ve corroborada por la posibilidad de producir trabajo mecánico consumiendo calor, por ejemplo, en las maquinas de calor.

Eléctrica. La corriente eléctrica es uno de los numerosos fenómenos que pueden producir trabajo mecánico o calor. La primera transformación se realiza en los motores y la inversa de los generadores electromagnéticos de corriente (dínamos, alternadores). En todos los conductores por los que pasan una corriente hay una producción de calor, conocida con el nombre de efecto de joule; la transformación contraria directa, es decir de calor en electricidad, se observa en las pilas termoeléctricas y basta calentar una de las dos soldaduras de dos metales diferentes que forman parte de un circuito para que se engendre en el mismo una corriente. De ellos se deduce que existe energía eléctrica y que el paso de una corriente es en realidad un transporte de energía a lo largo de un circuito.

Un condensador cargado de corriente también energía eléctrica, puesto a descargarse es capaz de producir una corriente, pero esta energía es potencial.

Química: Las reacciones químicas tienen lugar con absorción o desprendimiento de calor, según los casos. La combustión, que es la combinación del oxígeno del cuerpo combustible o con los elementos que lo integran, revelan que una muestra de carbón y oxigeno contiene energía química potencial, que puede utilizarse al iniciar la combustión o la combinación de ambos cuerpos.

La energía química se emplea a si mismo en las pilas y acumuladores eléctricos, que la transforman en energía eléctrica, y el fenómeno inverso se produce en la electrólisis, en particular al cargar los acumuladores.

Las explosiones son un ejemplo de transformación de energía química en trabajo mecánico.

Radiante: La luz se produce de diversas formas, pero la más corriente de éstas consiste en calentar cuerpos a una temperatura bastante elevada (lámpara de gas, Lámpara eléctrica de incandescencia). La incandescencia es precisamente la transformación de energía calorífica en energía radiante.

En los fenómenos de luminiscencia, o emisión de luz en frío, interviene otra forma de energía que es mecánica en el caso de la triboluminiscencia. La ruptura de ciertos cristales que se producen por ejemplo al machacar azúcar provocan la aparición de luz. En la electroluminiscencia, la energía eléctrica se transforma directamente en luz sin que pase por la forma calorífica intermedia. Así acorde en los tubos de gas rarificado como el neón y los vapores de sodio y mercurio. En la quimiluminiscencia, algunas reacciones químicas, como la oxidación lenta del fósforo blanco en contacto del aire, provocan emisión de luz, sin calentamiento apreciable. La luz emitida por las luciérnagas se debe a un fenómeno análogo, puesto que produce de las reacciones químicas que se producen durante la digestión.

La energía radiante puede convertirse en cualquiera de las otras cuatro formas de energías que se han considerado. Así, cuando una sustancia absorbe radiaciones, se calienta y este efecto calorífico es particularmente intenso en el caso de las radiaciones infrarrojas. Por otra parte, los haces luminosos dirigidos hacia los cuerpos ejercen en estos una fuerza de empuje que produce efectos mecánicos y recibe el nombre de presión de radiación, fenómenos que explica la repulsión de la cola de cometas por los rayos solares. La transformación de energía luminosa en energía eléctrica tiene lugar en la fotoelectricidad al captárselos electrones que emiten algunos metales cuando recibe la luz. Este fenómeno ha dado lugar a innumerables aplicaciones practicas, entre las cuales pueden mencionarse el cine sonoro y la televisión.

Las modificaciones químicas sufridas por los cuerpos bajo la influencia de la luz son numerosas y constituyen el objeto de la ciencia denominada fotoquímica, que estudia la transformación de la energía luminosa en energía química. Las plantas realizan esta transformación gracias a la clorofila, que absorbe las radiaciones solares, y la energía así almacenada se emplea para sintetizar los alimentos hidrocarbonados.

Calorimetría:

Calor una forma de energía: Cuando dos sistemas, a temperaturas diferentes, se ponen en contacto, la temperatura final que ambos alcanzan tiene un valor intermedio entre las dos temperaturas iniciales. Ha habido una diferencia de temperatura en estos sistemas. Uno de ellos ha perdido "calor" (su variación de temperatura es menor que cero ya que la temperatura final es menor que la inicial) y el otro ha ganado "calor" (su variación de temperatura es positiva). La cantidad de calor (cedida uno al otro) puede medirse, es una magnitud escalar que suele ser representada mediante la letra Q. Las unidades para medir el calor son la caloría, kilo caloría (1000 cal), etc.

La caloría puede definirse como la "cantidad de calor" necesaria para elevar en un grado de temperatura, un gramo (masa) de materia: 1 cal  1ºC.1 g

Durante mucho tiempo se pensó que el calor era una especie de "fluido" que pasaba de un cuerpo a otro. Hoy se sabe que el calor es una onda electromagnética (posee la misma naturaleza que la luz) y su emisión depende de la vibración de los electrones de los átomos que forman el sistema.

Capacidad calórica y Calor específico: las sustancias difieren entre sí en la cantidad de calor que se necesita para producir, en una unidad de masa dada, un determinado aumento de temperatura. La relación directamente proporcional entre la variación de la cantidad de calor (Q) y la variación de temperatura (T) se denomina 

Capacidad calórica
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Atención: la palabra capacidad puede sugerir, erróneamente, que creamos que nos referimos a "la cantidad de calor que un cuerpo puede contener", mientras que lo que realmente significa es el calor añadido por unidad de aumento de temperatura.

Si medimos la capacidad calórica por unidad de masa estamos frente a otra unidad, el calor específico, que es una característica del material del cual está compuesto el cuerpo.
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Ni la capacidad calórica de un cuerpo, ni el calor específico del material son constantes, sino que dependen de la situación del intervalo de temperatura escogido. Sin embargo, dentro de una amplitud térmica determinada sin cambio de estado, podemos tomar esos valores como constantes. En el caso del agua, por ejemplo, el calor específico varía menos de 1% de su valor 1,00 cal/ ºC dentro del intervalo de temperatura comprendido entre 0 y 100 ºC.

Conducción del calor: transferencia de energía causada por la diferencia de temperatura entre dos partes adyacentes de un cuerpo. El calor se transfiere mediante convección, radiación o conducción. Aunque estos tres procesos pueden tener lugar simultáneamente, puede ocurrir que uno de los mecanismos predomine sobre los otros dos.

Conducción: es la única forma de transferencia de calor en los sólidos.

Si consideramos una lámina cuya área de sección recta sea A y espesor (x), expuesta a diferentes temperaturas (T) en cada una de sus caras, se puede medir la cantidad de calor (Q) que fluye perpendicularmente a las caras en un determinado tiempo (t). La relación (directamente proporcional) entre cantidad de calor (Q) y el tiempo (t) determina la velocidad de transmisión (v) del calor a través del área A; mientras que la relación (directamente proporcional) entre la variación de temperatura (T) y el espesor (x) se llama gradiente de temperatura. La igualdad se obtiene mediante una constante de proporcionalidad (k) llamada conductividad térmica.
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La dirección de flujo del calor será aquella en la que aumenta x; como el calor fluye en dirección en que disminuye T, se introduce un signo menos en la ecuación. Lo que significa que Q/t es positiva cuando T/x es negativa.

También puede aplicarse esta ecuación a una varilla metálica de longitud L y sección transversal constante A en la cual se ha alcanzado un estado estacionario (la temperatura en cada uno de los extremos es constante en el tiempo), por consiguiente, la temperatura decrece linealmente a lo largo de la varilla.
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Los materiales como el oro, la plata o el cobre tienen conductividades térmicas elevadas y conducen bien el calor, mientras que materiales como el vidrio o el amianto tienen conductividades cientos e incluso miles de veces menores; conducen muy mal el calor, y se conocen como aislantes.

Convección: Si existe una diferencia de temperatura en el interior de un fluido (líquido o un gas) es casi seguro que se producirá un movimiento llamado convección.

Si se calienta un líquido o un gas, su densidad (masa por unidad de volumen) suele disminuir, el fluido más caliente y menos denso asciende, mientras que el fluido más frío y más denso desciende. Este tipo de movimiento, debido exclusivamente a la no uniformidad de la temperatura del fluido, se denomina convección natural. La convección forzada se logra sometiendo el fluido a un gradiente de presiones, con lo que se fuerza su movimiento de acuerdo a las leyes de la mecánica de fluidos.

Si calentamos una cacerola llena de agua, el líquido más próximo al fondo se calienta por el calor que se ha transmitido por conducción a través de la cacerola. Al expandirse, su densidad disminuye y como resultado de ello el agua caliente asciende y parte del fluido más frío baja hacia el fondo, con lo que se inicia un movimiento de circulación. El líquido más frío vuelve a calentarse por conducción, mientras que el líquido más caliente situado arriba pierde parte de su calor por radiación y lo cede al aire situado por encima.

Radiación: La radiación presenta una diferencia fundamental respecto a la conducción y la convección: las sustancias que intercambian calor no tienen que estar en contacto, sino que pueden estar separadas por un vacío. La vibración de los electrones (salto cuántico) está determinada por la cantidad de energía absorbida. Esta energía es liberada en forma de radiación (luz, calor, rayos x) dependiendo de la energía de estimulación administrada. 

Equivalente mecánico del Calor: Si el calor es precisamente otra forma de energía, cualquier unidad de energía puede ser [image: image31.jpg]


una unidad de calor. El tamaño relativo de las "unidades de calor" y las "unidades mecánicas" puede encontrarse a partir de los experimentos en los cuales una cantidad conocida de energía mecánica, medida en joules, se añade al sistema (recipiente de agua, por ejemplo). Del aumento de temperatura medido puede calcularse cuanto calor (en calorías) tendremos que añadir a la muestra de agua para producir el mismo efecto. De esa manera puede calcularse la relación entre Joule y calorías, es decir, el llamado equivalente mecánico del calor.

Originalmente Joule utilizó un aparato en el cual unas pesas, al caer, hacían girar un conjunto de paletas sumergidas en agua. La pérdida de energía mecánica (debido al rozamiento) se calculaba conociendo las pesas y las alturas de las cuales caían. La energía calórica equivalente era determinada a través de la masa de agua y su aumento de temperatura.

Los resultados aportados fueron: 1 kcal = 1000 cal = 4186 joules.

Es decir 4186 Joules de energía elevarán la temperatura de 1 Kg. de agua en 1 ºC, lo mismo que 1000 calorías.

	1 Kcal = 4186 J , 1 cal = 4,186 J , 0,24 cal = 1 J 


Calor y Trabajo: Ni el calor ni el trabajo son propiedades de un cuerpo en el sentido de poder asignarle un valor a la cantidad "contenida" en el sistema. El trabajo es una medida de la energía trasferida por medios mecánicos mientras que el calor, en cambio, es una medida de la energía transferida por medio de una diferencia de temperatura.

La Termodinámica estudia la transferencia de energía que ocurre cuando un sistema sufre un determinado [image: image32.png]AV



proceso (termodinámico) que produce un cambio llevando de un estado a otro del sistema. 

Si aplicamos una fuerza sobre una superficie obtendremos una presión sobre ese lugar. La fuerza aplicada, al provocar un desplazamiento, genera trabajo mecánico. En el caso de la presión, que actúa sobre las paredes de un cuerpo extensible, el ensanchamiento de este produce variación de volumen, el que está asociado con el trabajo mecánico también.

F ═ Pr . S

                        W ═ Pr . S . ∆x → W ═ Pr . ∆V

W ═ F . ∆x                         ∆V 

LEY  CERO DE LA TERMODINAMICA
 
Frecuentemente, el lenguaje de las ciencias empíricas se apropia del vocabulario de la vida diaria. Así, aunque el término “temperatura” parece evidente para el sentido común, su significado adolece de la imprecisión del lenguaje no matemático. El llamado principio cero de la termodinámica, que se explica a continuación, proporciona una definición precisa, aunque empírica, de la temperatura.
Cuando dos sistemas están en equilibrio mutuo, comparten una determinada propiedad. Esta propiedad se puede medir, y se le puede asignar un valor numérico definido. Una consecuencia de ese hecho es el principio cero de la termodinámica, que afirma que si dos sistemas distintos están en equilibrio.

termodinámico con un tercero, también tienen que estar en equilibrio entre sí. Esta propiedad compartida en el equilibrio es la temperatura.
Si uno de estos sistemas se pone en contacto con un entorno infinito que se encuentra a una temperatura determinada, el sistema acabará alcanzando el equilibrio termodinámico con su entorno, es decir, llegará a tener la misma temperatura que éste. (El llamado entorno infinito es una abstracción matemática denominada depósito térmico; en realidad basta con que el entorno sea grande en relación con el sistema estudiado.)
La temperatura se mide con dispositivos llamados termómetros. Un termómetro se construye a partir de una sustancia con estados fácilmente identificables y reproducibles, por ejemplo el agua pura y sus puntos de ebullición y congelación en condiciones normales. Si se traza una escala graduada entre dos de estos estados, la temperatura de cualquier sistema se puede determinar poniéndolo en contacto térmico con el termómetro, siempre que el sistema sea grande en relación con el termómetro.

PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA

Podemos enunciar el Primer Principio de la Termodinámica de una forma intuitiva:
“En cualquier transformación la energía se conserva”
“La energía no se crea ni se destruye”
o con un enunciado más formal utilizando la terminología más propia de la Termodinámica:
“La energía total asociada a un sistema aislado permanece constante”
“La energía de un sistema más sus alrededores permanece constante”

En este principio subyacen dos ideas:

1. La energía se puede transformar de unas formas en otras. Lo cual a su vez lleva implícito que existen diversas formas de energía. 

2. En cualquier transformación la energía (total) permanece constante. O dicho en otras palabras; la energía de un sistema no se crea ni se destruye sólo se transforma. 

Para describir formalmente el Primer Principio de la termodinámica se introduce una variable de estado asociada a cada sistema que se denomina Energía Interna del sistema (E). 
¿Cuál será el valor de ∆E en un proceso cíclico? 

En un sistema aislado:
∆E = 0

En un sistema cerrado o abierto la energía se puede intercambiar con los alrededores, pero siempre se tiene que cumplir la restricción de que:
∆Esistema = -∆Ealrededores
∆Esistema +∆ Ealrededores= 0

En un sistema cerrado, y con el criterio de signos de que todo lo que entra en el sistema es positivo y lo que sale es negativo, la expresión del primer principio es:

dE=dq+dw 

Esta expresión nos dice que la energía interna de un sistema aumenta transfiriendo calor al sistema o realizando trabajo sobre el sistema. 

Si dw corresponde sólo a variaciones de volumen (trabajo de expansión contracción) 

dE=dq-PdV 

ya que el trabajo ligado a una expansión dV>0, se ejerce sobre el medio externo al sistema y es por tanto negativo. 

Una expresión completamente general es 

dE=dq-PdV+dwotro. 

El sentido físico de la Energía Interna es la suma de todos los componentes energéticos contenidos en el sistema (la observación de que en las transformaciones nucleares la materia se puede transformar en energía y viceversa extiende esta consideración). Si no existe otro tipo de energía involucrada (dwotro = 0) y el dV= 0 

dE = dqv 

Es decir, la variación de calor a volumen constante es una función de estado que nos mide la variación de la energía interna del sistema. 

El problema es que las variaciones que ocurren en nuestro cuerpo y en las condiciones ordinarias en la naturaleza (en el laboratorio) ocurren a presión constante y no a volumen constante, por eso se introdujo otra variable de estado que cuantifica la energía del sistema de una forma diferente y que se denominó entalpía.

El primer principio es una ley de conservación de la energía y, a su vez, una definición precisa del calor. Afirma que, como la energía no puede crearse ni destruirse (dejando a un lado las posteriores ramificaciones de la equivalencia entre masa y energía) la cantidad de energía transferida a un sistema en forma de calor más la cantidad de energía transferida en forma de trabajo sobre el sistema debe ser igual al aumento de la energía interna (E) del sistema. El calor y el trabajo son mecanismos por los que los sistemas intercambian energía entre sí.

Q + W = E (1)

ó más precisamente:

Q + W = E (2)

Cuando un sistema se pone en contacto con otro de menor nivel energético que él, tiene lugar un proceso de igualación de los niveles energéticos de ambos. El primer principio de la termodinámica identifica el calor, como una forma de energía. Puede convertirse en trabajo mecánico y almacenarse. Experimentalmente se demostró que el calor, que originalmente se medía en unidades llamadas calorías, y el trabajo o energía, medidos en joules, eran completamente equivalentes.

En cualquier máquina, hace falta cierta cantidad de energía para producir trabajo; es imposible que una máquina realice trabajo sin necesidad de energía. Una máquina hipotética de estas características se denomina móvil perpetuo de primera especie. La ley de conservación de la energía descarta que se pueda inventar una máquina así. A veces, el primer principio se enuncia como la imposibilidad de la existencia de un móvil perpetuo de primera especie.

El calor, igual que el trabajo, corresponde a energía en tránsito (proceso de intercambio de energía), el calor es una transferencia de energía y puede causar los mismos cambios en un cuerpo que el trabajo. La energía mecánica puede convertirse en calor a través del rozamiento, y el trabajo mecánico necesario para producir 1 caloría se conoce como equivalente mecánico del calor. Según la ley de conservación de la energía, todo el trabajo mecánico realizado para producir calor por rozamiento aparece en forma de energía en los objetos sobre los que se realiza el trabajo. Joule fue el primero en demostrarlo de forma fehaciente en un experimento clásico: calentó agua en un recipiente cerrado haciendo girar unas ruedas de paletas y halló que el aumento de nivel energético del agua era proporcional al trabajo realizado para mover las ruedas.

Cuando el calor se convierte en energía mecánica, como en un motor de combustión interna, la ley de conservación de la energía también es válida. Sin embargo, siempre se pierde o disipa energía en forma de calor porque ningún motor tiene una eficiencia perfecta.

Q = m.ce.T º (3)

Reemplazando (3) en (1):

m.ce.T º + W = E (4)

El primer principio de la termodinámica se expresa en forma rigurosa con la siguiente ecuación:

dQ = dW + dE (5)


La ecuación (5) y las figuras (1) y (2) son validas en cualquier sistema, conceptualmente es la síntesis del principio de conservación de la energía en un sistema cerrado. Recordemos que el sistema termodinámico (S T D) es un conjunto de elementos de características conocidas y con relaciones entre sí también conocidas que tienen un continente de geometría y propiedades conocidas a través del cual se producen o no intercambios de distinto tipo con el medio.

Nuestro tema es en todos los casos la determinación de cual es el S T D, para lo cual debemos tener perfectamente definido continente y contenidos.

Seguidamente analizaremos los siguientes casos: 
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1. Caso 1: Una pelotita idealmente elástica que es el S T D y que se halla a una distancia h de un plano de comparación, para aplicar la ecuación (2) a este caso tenemos en cuenta las siguientes consideraciones:

i. Despreciamos el rozamiento con el aire y por lo tanto:

Q = 0
Y tenemos:

0 = W + E (6)
ii. Como no hay fuerzas aplicadas, no hay trabajo ni del medio sobre el sistema ni del sistema sobre el medio, por lo tanto W = 0 y la expresión del primer principio queda:

E = 0
iii. dU es la expresión matemática de la variación de la energía entre dos puntos distanciados infinitesimalmente, su integración entre el punto 1 y 2 nos da la siguiente expresión:

dE = E2 – E1 (7)

iv. De (7) surge que:

E2 = E1
v. El S T D analizado puede poseer en los términos planteados E MT. Este tipo de energía en la posición (1) es solo potencial a partir del reposo, y en (2) es solo cinética por ser la distancia al eje de referencia igual a cero, por lo tanto recordando las expresiones de la Ep y de la Ec, podemos escribir:

½.m.v2 = m.g.h (8)

vi. Si quisiéramos analizar conceptualmente que sucede si hay intercambio de energía térmica entre el S T D y el medio, debemos hacer otro análisis, antes de ello observemos que el sistema descripto es absolutamente reversible y la pelotita baja-rebota-sube, baja-rebota-sube...

Analicemos a continuación una secuencia del mismo caso considerando el rozamiento, destacamos que el mismo se verifica de dos maneras:

a) externo: hay rozamiento del S T D en la trayectoria (1)-(2) que origina un aporte térmico al mismo.

b) interno: se produce en el instante de choque en el cual se registra un almacenamiento de la energía cinética en elástica potencial del S T D, que es utilizada casi instantáneamente para cambiar la dirección del movimiento, en el lapso en que empieza la acumulación y devolución de energía en la pelotita se producen rozamientos intramoleculares que generan energía térmica que se aporta al medio. Con todas estas consideraciones la secuencia sería:

i. En el descenso el S T D recibe cierto Q (considerar que, si recibe también emite).

ii. En el t de choque-acumulación de energía-inversión del recorrido, se produce un Q transformado parcialmente o totalmente. Aclaramos que las transformaciones en el recorrido y en el choque son funciones muy vinculadas a la velocidad del proceso.

iii. La expresión (2) queda en este caso:

Q = E
iv. Haciendo las mismas consideraciones que en el ejemplo precedente podemos escribir:

E1 – E2 = Q
Sin entrar en el análisis detallado del valor de donde se produjo el Q, podemos deducir la expresión:

E1 = Q + E2
que nos está indicando que la E MT1 se convierte en E MT2 más la energía térmica, en este caso observamos que dispondremos al invertir el recorrido de una energía, en este caso cinética, menor que la que disponía el S T D al comienzo, por lo tanto, resulta claro que no podrá alcanzar la altura original, aún en el caso que no tenga nuevo rozamiento en la trayectoria (2) – (1), por lo tanto podríamos representar lo que sucede en la siguiente forma aproximada:
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En el gráfico representamos de manera esquemática la altura de rebote que va tendiendo 0 al cabo de n ciclos, en el gráfico también se indica que la energía total se mantiene constante, habiéndose transformado en el caso del proceso irreversible en energía térmica. 

2. Caso 2: Lo hacen los alumnos. 

Entalpía (H). 

Definición. H=E+PV


H es una combinación de funciones de estado y por tanto también una función de estado. No tiene un sentido físico tan intuitivo como la Energía interna, pero da una información muy importante deducida de la expresión


dH=dE+PdV+VdP


sustituyendo el valor de dE, y considerando la P constante


dH=dqp


es decir, la variación de la entalpía ens un sistema en el que se solamente se realiza trabajo de expansión a presión constante es una magnitud medible experimentalmente ya que coincide con el calor transferido en el proceso. Los calorímetros permiten medir el calor transferido en un proceso.
Los procesos de transferencia de calor a presión constante son especialmente interesantes en nuestro contexto ya que las reacciones que tienen lugar en los seres vivos ocurren a presión constante. 

Entalpía stardard.

Los cambios en entalpía (y en otras funciones de estado) se tabulan generalmente para procesos que ocurren en condiciones denominadas standard. En tablas de datos termodinámicos las condiciones standard se definen como temperatura 25ºC (298ºK), 1atmósfera de presión y concentraciones 1molar. Las condiciones standard se indican con un cero como superíndice derecho (Hº, variación de entalpía en condiciones standard).

Entalpía de Formación de los compuestos químicos.

 Es el calor desprendido (o absorbido) cuando los compuestos químicos se forman a partir de sus elementos en la forma más estable cuya entalpía de formación en condiciones standard se asume que vale cero. En termoquímica es importante indicar el estado físico de los distintos compuestos que intervienen en la reacción. Introducimos un estado de referencia, el estado standard, en el que se tabulan la mayoría de los valores termodinámicos que utilizaremos en Bioenergética. La aplicación de este estado de referencia es central en la obtención de los valores concretos de las distintas funciones de estado. El estado standard usualmente utilizado es el de la temperatura de 25º y 1 atmósfera de presión.

SEGUNDA LEY DE LA TERMODINAMICA
Nuestra experiencia nos indica que hay procesos que ocurren espontáneamente y procesos que nunca ocurren de forma espontánea. La expansión de un gas para llenar un cierto volumen, el enfriamiento de un cuerpo caliente para igualar la temperatura de sus alrededores, reacciones químicas que ocurren en una determinada dirección; son ejemplos de procesos que ocurren espontáneamente en una determinada dirección y que nunca ocurren espontaneamente en la opuesta. Debe de existir algún principio básico que determine la dirección espontánea de los cambios en el universo. De una forma más precisa deberíamos matizar que nos estamos refiriendo a identificar la dirección de los cambios en la que no se requiere realizar trabajo para que el cambio se lleve a cabo, ya que podemos confinar un gas en un volumen más pequeño si realizamos trabajo, o podemos enfriar un objeto en un refrigerador e incluso forzar ciertas reacciones a que tengan lugar en el sentido inverso. El reconocimiento de dos tipos de procesos en el universo, espontáneos y no espontáneos se contempla en la Segunda ley de la Termodinámica.

¿Qué determina la dirección de cambio espontáneo?
¿Podemos predecir la dirección de cambio espontáneo a partir de la Primera Ley de la termodinámica? 

Un gas ideal se expande espontáneamente en el vacío manteniendo constante su energía interna.
Si la energía de un sistema disminuye durante un proceso espontáneo, la energía de los alrededores debe de aumentar (si tenemos en cuenta la Primera Ley de la Termodinámica). El aumento de energía interna de los alrededores es un proceso tan espontáneo como la disminución de energía interna del sistema. Cuando ocurre un cambio la energía total de un sistema aislado permanece constante, pero se distribuye en formas diferentes. ¿Podría ser que la dirección de cambio espontáneo esté relacionada con la distribución de la energía?. Veremos cómo esta es una idea clave. Los cambios espontáneos están siempre asociados con una dispersión de la energía hacia formas más desordenadas. 

La Segunda Ley de la Termodinámica se expresa en términos de una función de estado denominada entropía, S. La entropía es una medida del desorden molecular de un sistema, que nos permite decidir si un estado es accesible desde otro mediante un cambio espontáneo. La Primera Ley identifica los cambios permitidos y la Segunda Ley identifica entre esos cambios permitidos los que ocurrirán de forma espontánea. 

La Segunda ley de la Termodinámica se puede expresar de la siguiente forma: “La entropía de un sistema aislado aumenta en el curso de un cambio espontáneo” La definición termodinámica de la entropía está basada en la expresión ∆Stotal>0, en la que Stotal es la entropía total del sistema y sus alrededores. 

La entropía es un índice de la tendencia de un sistema hacia el cambio espontáneo. Dicho en otras palabras, la entropía nos indica en qué medida un sistema está cerca del estado de no cambio o estado de equilibrio. La entropía es un árbitro de los cambios que ocurren en la naturaleza. Ningún proceso que ocurra en la naturaleza será posible a menos que conduzca a un aumento de entropía total. 



Entropía. Definición Termodinámica. 

La definición termodinámica de la entropía considera la idea de que un cambio en la extensión en la que la energía se dispersa en una forma desordenada depende de cuánta energía se transfiera como calor; ya que el calor estimula el movimiento desordenado en los alrededores (mientras que el trabajo estimularía el movimiento ordenado de los átomos en los alrededores, no produciendo un cambio positivo en el grado de desorden y por lo tanto en la entropía). La variación de entropía del sistema viene dada por la expresión: 
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Para un cambio entre dos estados inicial (i) y final (f): 
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Para calcular la diferencia de entropía entre dos estados cualesquiera de un sistema, se busca un camino reversible entre ellos y se integra el calor suministrado en cada etapa del camino dividido por la temperatura a la que se suministra el calor.
La entropía fue introducida en el siglo XVIII por Sadi Carnot, basándose en sus estudios sobre máquinas térmicas. En una máquina térmica una cierta cantidad de calor se puede transformar en trabajo mecánico. Carnot pretendía formular una ley que permitiera determinar la cantidad de calor que se puede transformar en trabajo útil. El trabajo útil siempre es menor que el calor suministrado. La segunda ley de la Termodinámica contempla la observación de que no es posible un proceso que consista en la absorción de calor y su conversión completa en trabajo. Carnot demostró que en un ciclo: 
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	Lo cual implica que 
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	es una función de estado, a la que se denominó entropía. 




 ¿La generación de orden en los sistemas biológicos es compatible con el Segundo Principio de la Termodinámica?


En los sistemas biológicos la generación de orden va asociada a liberación de calor al entorno y, por lo tanto, al aumento de la entropía de los alrededores, de forma que necesariamente se cumple que la variación de entropía del sistema biológico más la de los alrededores es mayor que cero. 

La Entropía y el Principio de Espontaneidad. Base Lógica de la Definición Estadística. 

Consecuencia de lo dicho anteriormente, la evolución lógica de cualquier proceso es pasar de un estado menos probable a otro más probable, o lo que es lo mismo, pasar de una entropía más baja a otra más alta. Por tanto, el segundo principio de la Termodinámica nos dice que la entropía del universo siempre aumenta, a menos que el sistema esté en equilibrio cuando la variación de la entropía vale 0. Un sistema aislado tiene que estar en equilibrio o evoluciona necesariamente hacia un valor creciente de entropía hasta alcanzar dicho equilibrio. 

Para procesos reversibles, dS = dqrev/T, siendo dqrev, el calor que se intercambia con el exterior y que en una máquina de vapor ideal es el que se transforma en trabajo, el trabajo máximo que puede producir el sistema. Si el sistema ideal se transforma reversiblemente, estará siempre en equilibrio y no generará entropía endógena ya que en equilibrio dS =0. 

Para procesos irreversibles, reales , dS > dqrev/T. En estas condiciones, dS se puede subdividir en dos términos: dS = dSe + dSi, donde dS > 0 necesariamente, ya que el proceso es real, irreversible. Genera entropía que tiene que disiparse en los procesos reales. La Termodinámica de procesos irreversibles que no vamos a desarrollar más, soluciona el viejo problema de cómo la entropía de un sistema puede disminuir, algo que es consustancial a los fenómenos que ocurren en los organismos vivos y que explican que su organización sea cada vez mayor (más compleja). Esto no es incompatible con lo que hemos venido explicando porque en estos sistemas (abiertos), el exceso de entropía se exporta al exterior (la llamada por algunos autores neguentropía), de forma que la entropía del sistema (dSi) disminuye porque la entropía del universo (dSe) aumenta en mayor medida que la disminución ocurrida en el sistema vivo. 

Concluyendo hemos introducido una nueva función de estado, la entropía, que si recordamos la forma como hemos descrito las distintas clases de trabajo, es realmente, la variable extensiva conjugada de la temperatura para definir la energía calorífica, dq = TdS = TdSi + TdSe. 

Podemos unir ambos principios, en las siguientes expresiones: 
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y 
[image: image8.png]dH =dg +dw+ PdV + PdV =TdS +VaP + dw,





 Energía Libre de Gibbs
La entropía es el concepto básico para discutir la dirección de los cambios naturales, pero para usarla es necesario analizar los cambios en el sistema y en los alrededores. En este capítulo vamos a definir una nueva función de estado que nos permitirá analizar la espontaneidad de los procesos teniendo en cuenta solamente las propiedades del sistema. 

Energía libre de Gibbs y energía libre de Helmholtz. Criterios de espontaneidad utilizando exclusivamente los valores de propiedades del sistema. 

Consideremos un sistema en equilibrio térmico con sus alrededores a una temperatura T. Cuando ocurre un cambio en el sistema y tiene lugar una transferencia de energía como calor entre el sistema y los alrededores, se debe de cumplir que : 
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(1) 

Podemos desarrollar esta desigualdad considerando dos condiciones diferentes, volumen constante o presión constante: 

a) A volumen constante y en ausencia de trabajo que no sea de expansión dE=dqv y sustituyendo en la desigualdad anterior : 
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(2) 

Esta desigualdad expresa el criterio de cambio espontáneo en términos de funciones de estado del sistema. Podemos reorganizar la expresión de la siguiente forma : 
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(a volumen constante y en ausencia de trabajo adicional) (3) 

Si la energía interna permanece constante dE=0 y sustituyendo en la ecuación (2): 
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En un sistema a volumen constante y energía interna constante (sistema aislado) la entropía aumenta en un cambio espontáneo. 

Si la entropía permanece constante dS=0 y sustituyendo en la ecuación (2) : 
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Si la entropía y el volumen permanecen constantes entonces la energía interna debe de disminuir en un cambio espontáneo. Si la entropía de un sistema no cambia debe de haber un cambio en la entropía de los alrededores que se puede alcanzar solamente si la energía del sistema disminuye a medida que la energía fluye como calor. 

b) A presión constante y en ausencia de trabajo que no sea de expansión dH = dqv y sustituyendo en la desigualdad (1) obtenemos: 
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(a presión constante y no trabajo adicional) (4) 

Si la entalpía permanece constante: 
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La entropía del sistema a presión constante debe de aumentar si la entalpía permanece constante, ya que no puede haber un cambio en la entropía de los alrededores. 

Si la entropía permanece constante: 
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La entalpía debe de disminuir si la entropía del sistema es constante. En estas condiciones la entropía de los alrededores debe de aumentar. 

Las ecuaciones (3) y (4) tienen la forma: 

	(3)
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	(4)
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Se pueden expresar de una manera más sencilla introduciendo dos nuevas funciones termodinámicas.
Una es la energía de Helmholtz, A, que se define como: 

A = E - TS 

Y la otra es la energía de Gibbs, G: 

G = H - TS 

Todos los símbolos en las dos definiciones se refieren al sistema.
De esta forma cuando un sistema cambia a temperatura constante 

dA = dE - TdS (5) 
dG = dH - TdS (6) 

teniendo en cuenta las ecuaciones (3) y (4) obtenemos como criterios de cambio espontáneo: 
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	(7)
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estas dos desigualdades son las conclusiones más útiles de la Termodinámica en relación a la Química, ya que una gran parte de las reacciones en las que podemos estar interesados ocurren a presión constante. También la energía de Gibbs es la función Termodinámica de mayor aplicabilidad en Bioquímica, ya que las reacciones en los seres vivos ocurren a presión y temperatura constantes. A partir de este momento nos referiremos a la energía de Gibbs como enegía libre. Utilizando el valor de la energía libre para los procesos que ocurren en nuestro sistema de interés podremos determinar su espontaneidad.
La desigualdad (6) nos proporciona un criterio de espontaneidad considerando exclusivamente propiedades del sistema. A presión y temperatura constante podemos afirmar que las reacciones químicas serán espontáneas en la dirección en la que se produzca una disminución de la energía libre de Gibbs. Por lo tanto, si queremos saber si una reacción es espontánea a presión y temperatura constante, medimos el valor del cambio en la energía libre en el curso de la reacción. Si G disminuye a medida que la reacción progresa, entonces la reacción tiene una tendencia espontánea a convertir los reactivos en productos. Si G aumenta , entonces la reacción inversa será espontánea. 

¿Es posible que una reacción endotérmica sea espontánea? ¿En qué condiciones?


La expresión (6) dG = dH -TdS nos permite responder a estas preguntas. 
En una reacción endotérmica dH>0.
Si la reacción es espontánea sabemos que dG<0
Para que se cumpla (6) es preciso que el aumento en la entropía del sistema sea superior al aumento de entalpía de tal forma de supere en valor al aumento en la entalpía y de un valor final de dG<0. De esta forma, reacciones endotérmicas pueden estar dirigidas por un aumento en la entropía del sistema. A su vez, el aumento en la entropía del sistema debe compensar la reducción en la entropía de los alrededores que tiene lugar al introducir calor en el sistema y que tiene el valor
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	,a presión constante.


TERCERA LEY DE LA TERMODINAMICA
El segundo principio sugiere la existencia de una escala de temperatura absoluta con un cero absoluto de temperatura. El tercer principio de la termodinámica afirma que el cero absoluto no puede alcanzarse por ningún procedimiento que conste de un número finito de pasos. Es posible acercarse indefinidamente al cero absoluto, pero nunca se puede llegar a él. En el cero absoluto el sistema tiene la mínima energía posible (cinética más potencial).

Cero absoluto

Es la menor temperatura teóricamente posible. El cero absoluto corresponde a -273,15 ºC, o cero en la escala termodinámica o Kelvin (0 K).

El concepto de un cero absoluto de temperatura surgió por vez primera en relación con experimentos con gases; cuando se enfría un gas sin variar su volumen, su presión decrece con la temperatura. Aunque este experimento no puede realizarse más allá del punto de condensación del gas, la gráfica de los valores experimentales de presión frente a temperatura se puede extrapolar hasta presión nula. La temperatura a la cual la presión sería cero es el cero absoluto de temperatura. Posteriormente se demostró que este concepto deducido experimentalmente era consistente con las definiciones teóricas del cero absoluto.

Los átomos y moléculas de un objeto en el cero absoluto tendrían el menor movimiento posible. No estarían completamente en reposo, pero no podrían perder más energía de movimiento, con lo que no podrían transferir calor a otro objeto.

Según la tercera ley de la termodinámica, la entropía (o desorden) de un cristal puro sería nula en el cero absoluto; esto tiene una importancia considerable en el análisis de reacciones químicas y en la física cuántica. Los materiales presentan propiedades extrañas cuando se enfrían a temperaturas muy bajas. Algunos pierden por completo su resistencia eléctrica.

No se puede llegar físicamente al cero absoluto, pero es posible acercarse todo lo que se quiera. Para alcanzar temperaturas muy frías, o criogénicas, se necesitan procedimientos especiales. El helio líquido, que tiene un punto de ebullición normal de 4,2 K (-268,9 ºC), puede obtenerse mediante criostatos, unos recipientes extremadamente bien aislados. Si este helio se evapora a presión reducida, se pueden alcanzar temperaturas de hasta 0,7 K. Para temperaturas más bajas es necesario recurrir a la magnetización y desmagnetización sucesiva de sustancias paramagnéticas (poco magnetizables), como el alumbre de cromo. Este método, emplea un campo magnético que alinea los espines electrónicos del material, que se enfría en un baño de helio líquido. Cuando se elimina el campo magnético, los espines vuelven a adoptar una orientación aleatoria, lo que reduce la energía térmica del material y por tanto su temperatura. Con la desmagnetización de sales paramagnéticas se han alcanzado temperaturas de sólo 0,002 K, y la desmagnetización de núcleos atómicos ha permitido obtener temperaturas de sólo 0,00001 K.

La medida de las temperaturas en valores cercanos al cero absoluto presenta problemas especiales. Los termómetros de gas sólo pueden usarse por encima del punto de condensación del helio. A temperaturas más bajas hay que usar medidas eléctricas y magnéticas para determinar la temperatura real.

El concepto de cero absoluto también es importante desde el punto de vista teórico. Según la tercera ley de la termodinámica, la entropía — o desorden — de un cristal puro sería nula en el cero absoluto; esto tiene una importancia considerable en el análisis de reacciones químicas y en la física cuántica. Los materiales presentan propiedades extrañas cuando se enfrían a temperaturas muy bajas. Algunos pierden por completo su resistencia eléctrica. Este efecto se observó por primera vez en el mercurio a unos pocos grados por encima del cero absoluto, pero se están obteniendo a temperaturas cada vez más altas con nuevos materiales.

Criogenia

Estudio y utilización de materiales a temperaturas muy bajas. No se ha acordado un límite superior para las temperaturas criogénicas, pero ha sugerido que se aplique el término de criogenia para todas las temperaturas inferiores a -150 ºC (123 K). Algunos científicos consideran el punto de ebullición normal del oxígeno (-183 ºC) como límite superior. Las temperaturas criogénicas se obtienen por la evaporación rápida de líquidos volátiles o por la expansión de gases confinados a presiones de entre 150 a 200 atmósferas. La expansión puede ser simple, es decir, a través de una válvula que comunica con una región de menor presión, o tener lugar en el cilindro de un motor alternativo, donde el gas impulsa el pistón del motor. El segundo método es más eficiente, pero también es más difícil de aplicar.

Davy y Faraday generaron gases calentado una mezcla adecuada en un extremo de un tubo estanco con forma de V invertida. El otro extremo se mantenía en una mezcla de hielo y sal para enfriarlo. La combinación de temperaturas reducidas y altas presiones hacía que el gas generado se licuara. Al abrir el tubo, el líquido se evaporaba rápidamente y se enfriaba hasta su punto de ebullición normal. Evaporando a bajas presiones dióxido de carbono sólido mezclado con éter, Faraday llegó a lograr una temperatura de aproximadamente 163 K (-110 ºC).

Si un gas a temperatura moderada se expande a través de una válvula, su temperatura aumenta. Pero si su temperatura inicial está por debajo de la llamada temperatura de inversión, la expansión provoca una reducción de temperatura: es lo que se llama efecto Joule-Thomson. Las temperaturas de inversión del hidrógeno y el helio, dos gases criogénicos fundamentales, son extremadamente bajas, y para lograr una reducción de temperatura por expansión, deben enfriarse primero por debajo de sus temperaturas de inversión: el hidrógeno mediante aire líquido y el helio mediante hidrógeno líquido. Generalmente, este método no logra la licuefacción de gases en un solo paso, pero encadenando los efectos en cascada Cailletet y Pictet, de forma independiente, lograron producir algunas gotas de oxígeno líquido. El éxito de estos investigadores marcó el final del concepto de gases permanentes, y estableció la posibilidad de licuar cualquier gas mediante una compresión moderada a temperaturas inferiores a la temperatura de inversión.

El físico Onnes montó la primera planta de producción de aire líquido, utilizando el principio de cascada. Con el paso de los años, distintos investigadores desarrollaron diversas mejoras del proceso. El químico Dewar fue el primero en licuar el hidrógeno, y Onnes hizo lo propio con el helio, el gas más difícil de licuar. Uno de los retos ha seguido siendo mejorar la eficiencia haciendo que el gas refrigerante opere en un motor alternativo o una turbina. Fueron notables los trabajos del Kapitsa y Collins. Un licuador de helio basado en el diseño de Collins ha hecho posible que muchos laboratorios no especializados puedan realizar experimentos en el punto de ebullición normal del helio, 4,2 K (-268,9 ºC).

Desmagnetización adiabática

La evaporación de helio líquido a presión reducida produce temperaturas de hasta 0,7 K (-272,45 ºC). Es posible alcanzar temperaturas aún menores mediante la desmagnetización adiabática. En este proceso se establece un campo magnético en torno a una sustancia paramagnética mantenida en helio líquido para enfriarla. El campo alinea los espines electrónicos; al desconectarlo, los espines recuperan su orientación aleatoria, con lo que reducen la energía térmica de toda la muestra. Con ello se logra que la temperatura baje hasta niveles de sólo 0,002 K. Del mismo modo, el alineamiento de los espines nucleares seguido de la desconexión del campo magnético ha producido temperaturas cercanas a 0,00001 K.

Los frascos Dewar o termos han demostrado su utilidad para almacenar líquidos a temperaturas criogénicas. Estos recipientes están formados por dos frascos, uno dentro de otro, separados por un espacio en que se ha hecho el vacío. El exterior del frasco interno y el interior del frasco externo están recubiertos de una capa reflectante para evitar que el calor atraviese el vacío por radiación. Las sustancias más frías que el aire líquido no pueden manejarse en frascos Dewar abiertos, porque el aire se condensaría sobre la muestra o formaría un tapón sólido que impediría la salida de los vapores liberados; éstos se acumularían y terminarían por romper el recipiente.

La medida de temperaturas en la zona criogénica presenta dificultades. Un procedimiento consiste en medir la presión de una cantidad conocida de hidrógeno o helio, pero este método falla en las temperaturas más bajas. El empleo de la presión de vapor del helio 4, es decir, helio de masa atómica 4, o del helio 3 (masa atómica 3), mejora el procedimiento anterior. La determinación de la resistencia eléctrica o las propiedades magnéticas de metales o semiconductores amplía aún más la escala de temperaturas medibles.

Cambio de propiedades

A temperaturas criogénicas, muchos materiales se comportan de forma desconocida en condiciones normales. El mercurio se solidifica y la goma se hace tan quebradiza como el vidrio. El calor específico de los gases y los sólidos disminuye en una forma que confirma las predicciones de la teoría cuántica. La resistencia eléctrica de muchos metales y metaloides (aunque no de todos) cae bruscamente hasta cero a temperaturas de unos pocos kelvins. Si se introduce una corriente eléctrica en un anillo metálico enfriado hasta hacerlo semiconductor, la corriente sigue circulando por el anillo y puede ser detectada horas después. La capacidad de un material semiconductor para mantener una corriente ha permitido diseñar módulos experimentales de memoria de ordenador que funcionan a estas temperaturas bajas. No obstante, las computadoras superrefrigeradas aún no resultan prácticas, incluso con el descubrimiento de materiales que presentan superconductividad a temperaturas algo mayores que las del helio líquido.

El comportamiento del helio 4 a bajas temperaturas es sorprendente en dos aspectos. En primer lugar, permanece líquido incluso después de un enfriamiento extremo. Para solidificar el helio 4 es necesario someter el líquido a una presión superior a 25 atmósferas. Además, el helio 4 líquido alcanza un estado de superfluidez a temperaturas por debajo de 2,17 K (-270,98 ºC). En este estado, su viscosidad parece ser casi nula. Forma una película en la superficie del recipiente, por donde fluye sin resistencia. El helio 3 también presenta superfluidez, pero sólo a temperaturas inferiores a 0,00093 K.

Aplicaciones

Entre las muchas aplicaciones industriales importantes de la criogenia está la producción a gran escala de oxígeno y nitrógeno a partir del aire. El oxígeno tiene muchos usos: por ejemplo, en motores de cohetes, en los altos hornos, en sopletes de corte y soldadura o para hacer posible la respiración en naves espaciales y submarinos. El nitrógeno se emplea en la producción de amoníaco para fertilizantes o en la preparación de alimentos congelados que se enfrían con suficiente rapidez para impedir que se destruyan los tejidos celulares. Se usa también como refrigerante y para el transporte de alimentos congelados.

La criogenia ha hecho posible el transporte comercial de gas natural licuado. Sin la criogenia, la investigación nuclear carecería de hidrógeno y helio líquidos para los detectores de partículas y para los potentes electroimanes necesarios en los grandes aceleradores de partículas. Estos imanes también se emplean en la investigación de fusión nuclear. Algunos dispositivos infrarrojos, máseres y láseres también requieren temperaturas criogénicas.

La cirugía criogénica o criocirugía se emplea en el tratamiento de la enfermedad de Parkinson: se destruye tejido selectivamente congelándolo con una pequeña sonda criogénica. Una técnica similar también se ha empleado para destruir tumores cerebrales y detener el avance del cáncer de cuello de útero.

Fundamentos microscópicos de la termodinámica

El descubrimiento de que toda la materia está formada por moléculas proporcionó una base microscópica para la termodinámica. Un sistema termodinámico formado por una sustancia pura puede describirse como un conjunto de moléculas iguales, cada una de las cuales tiene un movimiento individual que puede describirse con variables mecánicas como la velocidad o el momento lineal. En ese caso, debería ser posible, al menos en principio, calcular las propiedades colectivas del sistema resolviendo las ecuaciones del movimiento de las moléculas. En ese sentido, la termodinámica podría considerarse como una simple aplicación de las leyes de la mecánica al sistema microscópico.

Los objetos de dimensiones normales, a escala humana, contienen cantidades inmensas de moléculas (según el Avogadro del orden de 1024). Suponiendo que las moléculas fueran esféricas, harían falta tres variables para describir la posición de cada una y otras tres para describir su velocidad. Describir así un sistema macroscópico sería una tarea que no podría realizar ni siquiera la mayor computadora moderna. Además, una solución completa de esas ecuaciones nos diría dónde está cada molécula y qué está haciendo en cada momento. Una cantidad tan enorme de información resultaría demasiado detallada para ser útil y demasiado fugaz para ser importante.

Por ello se diseñaron métodos estadísticos para obtener los valores medios de las variables mecánicas de las moléculas de un sistema y deducir de ellos las características generales del sistema. Estas características generales resultan ser precisamente las variables termodinámicas macroscópicas. El tratamiento estadístico de la mecánica molecular se denomina mecánica estadística, y proporciona a la termodinámica una base mecánica.

Desde la perspectiva estadística, la temperatura representa una medida de la energía cinética media de las moléculas de un sistema. El incremento de la temperatura refleja un aumento en la intensidad del movimiento molecular. Cuando dos sistemas están en contacto, se transfiere energía entre sus moléculas como resultado de las colisiones. Esta transferencia continúa hasta que se alcance la uniformidad en sentido estadístico, que corresponde al equilibrio térmico. La energía cinética de las moléculas también corresponde al calor, y, junto con la energía potencial relacionada con las interacciones entre las moléculas, constituye la energía interna de un sistema.

La ley de la conservación de la energía se transforma en el primer principio de la termodinámica, y el concepto de entropía corresponde a la magnitud del desorden a escala molecular. Suponiendo que todas las combinaciones de movimientos moleculares son igual de probables, la termodinámica demuestra que cuanto más desordenado sea el estado de un sistema aislado, existen más combinaciones que pueden dar lugar a ese estado, por lo que ocurrirá con una frecuencia mayor. La probabilidad de que se produzca el estado más desordenado es abrumadoramente mayor que la de cualquier otro estado. Esta probabilidad proporciona una base estadística para definir el estado de equilibrio y la entropía.

Por último, la temperatura puede disminuirse retirando energía de un sistema, es decir, reduciendo la intensidad del movimiento molecular. El cero absoluto corresponde al estado de un sistema en el que todos sus componentes están en reposo. Sin embargo, este concepto pertenece a la física clásica. Según la mecánica cuántica, incluso en el cero absoluto existe un movimiento molecular residual. Un análisis de la base estadística del tercer principio se saldría de los límites de esta discusión.

Pilas o células Electroquímicas. 

Potencial de la célula ó fuerza electromotriz. 

En la Naturaleza existen muchos compuestos cargados, denominados iones, especialmente en soluciones acuosas. Las reacciones redox son aquellas en las que los compuestos que reaccionan intercambian cargas eléctricas en forma de electrones. La razón por la que estas reacciones se producen es porque los distintos compuestos tienen diferentes afinidades, avidez por los electrones, de forma que un compuesto se oxida y otro se reduce. En este proceso se puede generar una corriente eléctrica y un trabajo eléctrico. Son las pilas eléctricas o células galvánicas, la primera de ellas, originalmente desarrolladas por el científico italiano Alessandro Volta en el año 1800. Las células galvánicas son un tipo particular de célula electroquímica. De manera genérica una célula electroquímica consiste en dos electrodos, o conductores metálicos, en contacto con un electrolito, que es un conductor iónico (el cual puede ser una disolución, un sólido, etc). Existen varios tipos de electrodos; metal-ión metálico, metal-sal insoluble, electrodo de gas, electrodos redox.
El proceso de oxidación consiste en la pérdida de electrones por un compuesto; mientras que la reducción consiste en la ganancia de electrones. Una reacción de óxido-reducción es una reacción en la que hay transferencia de electrones entre los compuestos que reaccionan. El agente reductor es el donador de electrones; el oxidante es el aceptor de electrones.
Cualquier reacción redox se puede expresar como la diferencia de semi-reacciones de reducción:

A+ + e- → Aº 

B+ + e- → Bº 

Si A tiene más tendencia a captar electrones que B, la reacción espóntanea será: 

A+ + Bº → Aº+ B+ 

y en este proceso se puede obtener energía y trabajo eléctrico (en el caso de la pila de Volta , este físico utilizó dos metales Zn y Cu, donde el cobre actúa de reductor y el Zn de oxidante, es decir, el Zn es el A y el Cu es el B del ejemplo anterior. Tanto el Zn como el Cu son cationes divalentes que intercambian dos electrones. Cuando tiene lugar una reacción espontánea en una célula galvánica se depositan electrones en el electrodo en que tiene lugar el proceso de oxidación y se aceptan en el electrodo en el que tiene lugar el proceso de reducción; existiendo, por lo tanto un flujo neto de corriente que se puede utilizar para hacer trabajo. El trabajo que puede dirigir una cierta transferencia de electrones dependerá de la diferencia de potencial entre los dos electrodos. Esta diferencia de potencial se denomina potencial de la célula (E) ó fuerza electromotriz (fem) y se mide en voltios (V). En realidad, es el valor de la diferencia de potencial eléctrico, medido en Voltios en un voltímetro, cuando no circula corriente entre los electrodos. En una célula galvánica cada electrodo se puede considerar que tiene una contribución al potencial global de la célula. Aunque no es posible medir la contribución de cada electrodo, podemos definir el potencial de uno de los electrodos como cero y asignar valores a los demás electrodos de forma relativa a este electrodo que establecemos como referencia. El electrodo que se elige como referencia es el electrodo de platino en contacto con gas hidrógeno a una atmósfera de presión y con una solución ideal que contiene H+ a concentración 1 M. Utilizando este electrodo de referencia se puede medir la fuerza electromotriz, el potencial de cualquier semireacción redox construyendo una célula electroquímica que contenga ambos electrodos. Los electrones fluirán del que tenga un valor más negativo de f. e. m. al que sea más positivo. 

De esta forma, el potencial estándar (Eº) de cualquier otro electrodo se determina midiendo el potencial de una célula en la que uno de los electrodos es el electrodo de hidrógeno, para el hemos asignado un valor de Eº igual a cero, y el otro es el electrodo para el cual queremos asignar un valor de Eº. 

La fuerza electromotriz nos indica la tendencia a ceder electrones por parte del átomo o moléculas que intervienen en la reacción, cuanto más positiva más tendencia a donar electrones y cuanto más negativa más tendencia a captar electrones. 

Zn++ + 2e-→ Znº            Eº= - 0,763 Voltios 

Cu++ + 2e-→ Cuº            Eº= 0,337 Voltios 

Si operamos con ambas semirreacciones de forma que le par con el potencial más negativo done los electrones, tenemos que restar esta semi-reacción de la más positiva, en este caso, restar la de arriba de la de abajo: 

Cu++ + Znº’ → Cuº’ + Zn++ .......... ∆Eº = 1,1Voltios 



Energía libre y trabajo eléctrico. 

Hasta ahora hemos considerado que el Wotro era igual a cero, pero ¿qué pasa si el sistema es capaz de producir trabajo eléctrico?. Pues que a T y P constantes el ∆G = Welec . Esta ecuación, como hemos visto solamente es válida para procesos reversibles en los que no hay cambio en la composición del sistema. El trabajo o energía eléctrica se mide por el producto de la carga eléctrica de la partícula cargada que se mueve debido al potencial eléctrico por el valor del potencial (∆E). 

∆G = Welec = -nF∆E 

Donde n es el número de electrones que intervienen en la reacción y F es la constante de Faraday, F=eNA; la carga de un mol de electrones.
Esta relación nos indica que si conocemos la variación de la energía libre de Gibbs para una composición determinada, podemos calcular la fuerza electromotriz o potencial de la célula para esa composición. De esta expresión también deducimos que una reacción en una semi-célula será espontánea cuando su potencial o fuerza electromotriz sea positiva.
Utilizando los conceptos termodinámicos que hemos introducido podemos relacionar el valor de la fuerza electromotriz y , por lo tanto, la energía libre, con las concentraciones de los componentes que reaccionan. Hemos visto: 
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Por otra parte :
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Esta expresión nos dice que la fuerza que dirige una célula (E) es proporcional a la pendiente de la energía libre respecto del avance de la reacción. Cuando la reacción está lejos del equilibrio (valor elevado de la pendiente) tendrá una tendencia elevada a dirigir electrones a través de un circuito externo. Cuando la pendiente es próxima a cero ( cuando la reacción está próxima al equilibrio), la E será pequeña.

Igualando las expresiones (1) y (2): 
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Utilizando la expresión del potencial químico para cada sustancia (aquí escogemos la expresión en términos de actividades) 
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Dividiendo por nF 
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	   (ecuación de Nernst)


donde: 
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	  es la fem estándar, que se puede interpretar como la fem cuando todos los reactivos y los productos están en sus estados estándard.



La ecuación de Nernst nos indica la dependencia del potencial o fem con la concentración. En la deducción de la ecuación de Nernst hemos visto cómo en realidad el protencial o fem no es más que una forma disfrazada de la energía libre, lo cual debemos tener en cuenta al interpretar su significado. 

Tabla de potenciales standard
Los potenciales standard para las diferentes reacciones de oxido-reduccion pueden ser tabuladas de manera que las reacciones cuyos potenciales sean más positivos que el potencial del electrodo de hidrógeno, guardarán una posición relativa con los potenciales de electrodo que sean más negativos que el del electrodo de hidrógeno es decir, habrá una separación entre los elementos que pueden ´desplazar ´al hidrógeno de sus compuestos y los que no pueden hacerlo.

	Potenciales de óxido-reducción en solución acuosa a 25 °C

	Reacción de electrodo
	E°(volt)
	Reacción de electrodo
	E°(volt)

	  Zn2++2e = Zn
	  -0.763
	NO3-+H2O+2e = NO2-+2OH-
	 0.010  

	Sb+3H++3e = SbH3(g)
	-0.510
	SeO42-+H2O+2e = SeO32-+2OH-
	0.050 

	PbCO3+2e = Pb+CO32-
	-0.506
	PbS+2H++2e = Pb+H2S
	0.070

	S+2e = S2-
	-0.480
	AgBr+e = Ag+Br-
	0.095

	Fe2++2e = Fe
	-0.440
	Pt(OH)2+e = Pt+2OH-
	0.150

	Cd2++2e = Cd
	-0.403
	Co(OH)3+e = Co(OH)2+OH-
	0.170

	Hg(CN)42-+2e = Hg+4CN-
	-0.370
	HCHO(ac)+2H++2e = CHOH(ac)
	0.190

	SeO32-+3H2O+4e = Se+6OH-
	-0.366
	AgCl+e = Ag+Cl-
	0.222

	PbSO4+2e = Pb+SO42-
	-0.356
	PbO2+H2O+2e = PbO(r)+2OH-
	0.248

	In3++3e = In
	-0.342
	Cu2++2e = Cu
	0.337

	Ag(CN)2-+e = Ag+2CN-
	-0.310
	Fe(CN)63-+e = Fe(CN)64-
	0.360

	CuCNS+e = Cu+CNS-
	-0.270
	2H2SO3+2H++4e = S2O32-+3H2O
	0.400

	PbCl2+2e = Pb+2Cl-
	-0.268
	Ag2CO3+2e = 2Ag+CO32-
	0.470

	2SO42-+4H++2e = S2O62-+2H2O
	-0.220
	IO-+H2O+2e = I-+2OH-
	0.490

	2CuO+H2O+2e = Cu2O+2OH-
	-0.150
	Cu++e = Cu
	0.521

	Hg2O+H2O+2e = 2Hg+2OH-
	-0.123
	MnO4-+e = MnO42-
	0.564

	2H2SO3+H++2e = HS2O4-+2H2O
	-0.080
	MnO42-+2H2O+2e = MnO2+4OH-
	0.600

	Ag2S+2H++2e = 2Ag+H2S
	-0.036
	ClO2-+H2O+2e = ClO-+2OH-
	0.660

	CuS+2H++2e = Cu+H2S
	-0.020
	NH3+11H++8e = 3NH4+
	0.690

	AgCN+e = Ag+CN-
	-0.017
	H2O2+H++2e = OH-+H2O
	0.740

	2H++2e = H2
	0.000
	Fe3++e = Fe2+
	0.771


Potencial redox standard bioquímico. 

Definiremos un potencial redox standard bioquímico válido para cuando los H+ se mantengan constante y a un valor de pH 7. ∆Gº’ = - ∆Eº’Fne . 

Veremos en los temas siguientes cómo un aspecto esencial de la conversión de energía biológica, la síntesis de ATP, se lleva a cabo gracias a la utilización de reacciones de transferencia de electrones. Muchos procesos bioquímicos importantes implican reacciones de transferencia de electrones. 

Valores del Potencial de Oxidorreducción (Fuerza electromotriz) eº’ y Energías Libres standart bioquímicas de diversos compuestos de importancia Biológica 

	Oxidantes
	Reductores
	n*
	eº’  (voltios)
	∆Gº’ (Kcal/mol)2

	Succinato + CO2
	a -Cetoglutarato
	2
	-0.67
	+30.9

	Acetato
	Acetaldehido
	2
	-0.60
	+27.7

	Ferrodoxina (oxidada)
	Ferredoxina (reducida)
	1
	-0.43
	+9.9

	2 H+
	H2
	2
	-0.42
	+19.4

	NAD+
	NADH + H+
	2
	-0.32
	+14.8

	NADP+
	NADPH + H+
	2
	-0.32
	+14.8

	Glutation (oxidado)
	Glutation (reducido)
	2
	-0.23
	+10.6

	Acetaldehido
	Etanol
	2
	-0.20
	+9.2

	Piruvato
	Lactato
	2
	-0.19
	+8.7

	Fumarato
	Succinato
	2
	+0.03
	-1.4

	Citocromo c (+3)
	Citocromo c (+2)
	1
	+0.22
	-5.1

	Fe3+
	Fe2+
	1
	+0.77
	-17.8

	1/2 O2 + 2H+
	H2O
	2
	+0.82
	-37.8



n* es el número de electrones que intervienen en el proceso

