
4.1. La variable termodinámica fundamental: temperatura

4.1.1. Introducción a los sistemas termodinámicos

Imaginemos un sistema que consta de un bloque de madera de masa m que al tiem-
po t = 0 se mueve con velocidad v sobre un piso horizontal de baldosas y sobre el
que no se ejercen otras fuerzas más que la de su propio peso y la interacción con el
piso. Por la experiencia de la vida diaria sabemos que el bloque de madera se frena-
rá, rápidamente, hasta detenerse por completo. 

¿Qué es lo que ha sucedido desde un punto de vista mecánico?

Inicialmente, se tiene una energía cinética Ei = ½ mv2. Como el movimiento se
realiza siempre a la misma altura, no hay variación de la energía potencial; por lo
que la energía mecánica total es Ei . Pero al tiempo final el bloque está en reposo,
por lo que la energía mecánica final Ef es cero. Esto nos dice que, en este siste-
ma, la energía mecánica no se ha conservado. Toda la energía mecánica inicial Ei
se ha perdido.

¿Pero, realmente se ha perdido la energía?

La energía mecánica parece haber cambiado; pero es factible que se haya transformado en otra
clase de energía.
Hasta aquí hemos estado considerando sistemas sencillos en los que era posible cal-
cular la energía de los mismos. Pero en un trozo de materia común, como un bloque
de madera, sabemos que intervienen muchísimos átomos que pueden estar forman-
do moléculas complejas, las que, a su vez, forman estructuras macroscópicas que
observamos con nuestros sentidos.
En la vida cotidiana, surge naturalmente la distinción entre el mundo microscópico, descripto
por las propiedades moleculares y atómicas de los materiales, y el mundo macroscópico, que
podemos observar con nuestros sentidos.
Volviendo al caso del bloque de madera que se desplaza sobre un piso horizontal
de baldosas, vemos que en este movimiento hay una transferencia de energía del
mundo macroscópico al mundo microscópico. En un estado normal, todo cuer-
po muestra que sus constituyentes microscópicos, las moléculas o átomos en
cuestión, no están en reposo, sino que tienen una agitación promedio. Por ejemplo
en el caso del gas ideal considerado en el capítulo anterior, vemos que existe una energía ciné-
tica media por partícula.
Cuando uno frota dos superficies, normalmente, transfiere energía mecánica
macroscópica, en mayor agitación de las moléculas de las superficies; las cuales a su
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vez van transfiriendo esta agitación al resto de las moléculas vecinas. Podemos hacer
un experimento, en el cual luego de frotar dos superficies, nos resultarán más cálidas al tacto,
que antes de comenzar el mismo. En particular, cuando sentimos frío, solemos frotar las manos
contra la parte de la piel donde sentimos frío, para contrarrestar el mismo.
Los cambios de agitación interna de los cuerpos pertenecen a la parte de la física que
estudia los mismos, que se llama termodinámica.
Cuando se estudian sistemas termodinámicos, normalmente, se hace uso de pocas
variables macroscópicas para determinar el estado del sistema.
Algunas de las variables termodinámicas que podemos usar para determinar los esta-
dos de los sistemas son: la presión P, el volumen V, la temperatura T y la energía
interna U. El concepto de energía interna será estudiado en el próximo capítulo.
Notemos que cada vez que aparezca la temperatura en la descripción de un sistema, estamos en
presencia de un sistema termodinámico; por lo que se suele decir que la temperatura es la varia-
ble fundamental de sistemas termodinámicos.
Existe una noción básica importante en el estudio de los sistemas termodinámicos
que introduciremos ahora. Un sistema termodinámico tal, que su entorno no cam-
bia con el tiempo, alcanza un estado de equilibrio en el cual sus variables
termodinámicas no cambian con el tiempo. A estos estados se los llama estados de
equilibrio termodinámico.

4.1.2. La temperatura

Sensaciones térmicas, termómetros, escalas termométricas. Cotidianamente, es
normal obtener información de los noticieros sobre la temperatura del aire y el pro-
nóstico de la variación de la misma. En particular, cuando las temperaturas son
bajas, tenemos la sensación de frío en la piel, mientras que con temperaturas altas
tenemos la sensación de calor. Sin embargo, nuestra piel no es un buen medidor de
temperaturas. Esto lo podemos comprobar con el siguiente experimento:

Es por ello que recurrimos a los termómetros para medir la temperatura. Los termó-
metros suelen usar alguna propiedad de los cuerpos que cambia con la temperatura
para medir la misma. Una de estas propiedades es la de dilatación. Sólidos y líqui-
dos muestran el efecto de dilatación; por medio del cual, cuando aumentamos la
temperatura de los mismos, en general, aumentan sus dimensiones.
El agua sin embargo es un fluido excepcional, dado que muestra un máximo de den-
sidad a 4 °C; por lo que desde 0 a 4 grados el volumen disminuye con el aumento
de la temperatura.
Acabamos de usar la escala de grados centígrados °C, que acostumbramos emplear
por aquí. Sin embargo, en física, se usa más frecuentemente la temperatura absolu-
ta, o escala de Kelvin, con unidad K. Si T es la temperatura en la escala Kelvin y t

Supongamos que llenamos dos jarras, una con agua caliente y otra con agua fría; de tal forma que
no sea molesto introducir una mano en cada jarra. Luego de unos segundos, vertemos el conte-
nido de las jarras en una olla y luego de un par de segundos introducimos las manos en la misma.
Notaremos que la mano que estaba sumergida inicialmente en el agua fría, siente al agua tibia;
mientras que la mano que estaba sumergida en el agua caliente siente al agua fresca. Esto es a
pesar de que el agua en la olla tiene, aproximadamente, la misma temperatura en todas partes.
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la misma temperatura en la escala centígrada, la relación entre estas dos escalas es:

(4.1)

que denominaremos temperatura absoluta.
De ahora en más usaremos esta escala de temperaturas.
Se debe remarcar que el incremento de un grado centígrado coincide con el incremento de
un grado Kelvin; es por ello que la ecuación anterior tiene sentido a pesar de que T tiene
unidades de K.
La relevancia física de esta escala de temperaturas se estudiará en la próxima sección.

4.2 Gases ideales

4.2.1. Dependencia con la temperatura

Se denomina gas ideal a un fluido que cumple las leyes de Boyle-Mariotte y Gay
Lussac.
Recordemos que la Ley de Boyle-Mariotte, debida a Robert Boyle y Edme Mariotte,
es una ley fenomenológica que afirma que, si dos estados, digamos 1 y 2 de un gas,
son tales que las temperaturas son iguales y la masa del gas permanece constante,
entonces:

(4.2)
o sea, el producto de presión por volumen en el estado 1 coincide con el producto
de presión y volumen en el estado 2.
Observaciones más precisas, demostraron que esta ley observacional no se cumple
exactamente para los distintos gases reales; sin embargo, se cumple exactamente en
el régimen asintótico de altas temperaturas y bajas densidades. Por lo tanto es legí-
timo tomarla para  definir una clase de gas ideal.
Por otro lado recordemos que la ley de Gay-Lussac, frecuentemente también llama-
da ley de Charles, es una ley fenomenológica que afirma que si dos estados, digamos
1 y 2, de un gas son tales que las presiones son iguales y la masa del gas permanece
constante entonces:

(4.3)
La primera discusión de esta ley se le atribuye a Jacques Charles cerca del 1787. Pero la primera
publicación de la misma fue realizada por Louis Joseph Gay-Lussac en 1802. Observaciones más
precisas, demostraron que esta ley observacional no se cumple, exactamente, para los distintos
gases reales; sin embargo, como en el caso anterior se cumple exactamente, en el régimen asin-
tótico de altas temperaturas y bajas densidades. Por lo tanto también es legítimo tomarla para
definir una clase de gas ideal.
Un estudio detallado de estas dos leyes muestra que la dependencia de presión P y
volumen V con la temperatura está expresada por la siguiente ecuación:

PV = CT ;
donde estamos denotando con C una constante que no depende de la temperatura;
por lo que, solamente, puede depender de la cantidad de materia del gas.
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4.2.2. Ecuación de estado de los gases ideales

Manteniendo V y T constantes queda claro que la presión debe ser proporcional al
número de moles n del gas; dado que a más partículas, mayor presión, con una clara
dependencia lineal.
Por lo tanto debe ser

(4.4)
donde ahora R no puede depender ni de la temperatura ni de la cantidad de mate-
ria; en otras palabras R tiene que ser la misma constante para todo gas ideal. A R se la
denomina la constante universal de los gases ideales, cuyo valor mostramos más abajo.
Esta ecuación constituye una ecuación de estado de los gases ideales.
Existe otra forma de expresar esta ecuación de estado. Notemos que en 1 mol hay NA
moléculas; donde NA denota el número de Avogadro, cuyo valor mostramos más
abajo. Luego en n moles tenemos N = n NA moléculas; por lo que se puede escribir

(4.5)
donde hemos definido la constante

(4.6)
llamada constante de Boltzmann. Luego también podemos expresar

(4.7)
para la ecuación de estado de los gases ideales.
Los valores de estas constantes son:

(4.8)
Recordemos que del estudio microscópico de los gases ideales obtuvimos

(3.15)
donde < E > es la energía cinética media de una partícula. Comparando con la ecua-
ción de los gases ideales se deduce la relación

(4.9)
que se puede interpretar como que hay una contribución       por cada grado de
libertad del microsistema. En este caso el microsistema es una partícula que tiene 3
grados de libertad. Los grados de libertad de un sistema son el número de coorde-
nadas necesarias para determinar un estado en el espacio de configuraciones del
sistema.
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4.2.3. Positividad de la temperatura absoluta

Conviene remarcar que: 

1. a volumen constante cuando la temperatura tiende a cero, la presión tiende a cero;
2. a presión constante cuando la temperatura tiende a cero, el volumen tiende a
cero; además,

3. cuando la temperatura tiende a cero la energía cinética media por partícula tien-
de a cero que, en forma abreviada, se puede expresar por:

• a volumen constante: (T → 0) ⇒ (P → 0);
• a presión constante: (T → 0) ⇒ (V → 0);
• (T → 0) ⇒ (< E > = < ½ mv2 >→0).

De todas éstas se deduce que la temperatura absoluta no puede ser negativa y que el
cero absoluto no se puede traspasar.
Cuando enfriamos un material al cero absoluto, se ha quitado toda la energía dis-
ponible para la agitación térmica y las moléculas están ‘en reposo’. Llegado a este
punto, ya no es posible seguir enfriando al sistema.

Ejercicio 4.1 Asumiendo que el aire fuese un gas monoatómico, para simplificar,
¿cuántas moléculas hay en un metro cúbico de aire, a una atmósfera de presión,
esto es 101.325 Pa, a 20 °C, asumiendo que el aire fuese un gas monoatómico,
para simplificar?
¿Cuál sería la velocidad cuadrática media vc bajo estas condiciones?
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