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PROLOGO

Este texto resume las experiencias del autor en la imparticion de conferencias, clases prac-
ticas y laboratorios en diversas facultades de la Universidad de La Habana. El enfoque es
experimental y sigue la formulacion tradicional de Poincaré. No es su objetivo presentar
una discusion exhaustiva de los conceptos y las leyes de la termodindmica, ya que incluso
conceptos elementales como trabajo y calor aiin suelen aparecer controvertidos en la litera-
tura. Por el contrario, dada la usual escasez de tiempo disponible para impartir las discipli-
nas de fisica basica, sobre todo en especialidades no relacionadas directamente a la Fisica,
se ha tratado de extraer lo esencial de las leyes basicas, dejando de lado muchos aspectos
interesantes, pero que no son indispensables para el estudiante pueda alcanzar una vision
adecuada de esta disciplina.

De ahi que el texto trata en mayor grado las aplicaciones de la Termodinamica y no el estu-
dio de la esencia de sus leyes. El curso tampoco pretende construir una Termodinamica
independiente de otras disciplinas; por el contrario, trata de aprovechar lo mas posible los
conocimientos que brindan disciplinas afines, tanto desde el punto de vista macroscopico
como microscopico. Se ha tratado de adoptar en todo momento un orden logico que facilite
la comprension del estudiante sin abandonar la rigurosidad académica. Se usan libremente
los conocimientos previos de calculo de nivel elemental y derivadas parciales. Al final de
cada capitulo aparecen ejemplos resueltos, una coleccion de ejercicios a resolver y un re-
sumen de los aspectos principales del capitulo.

En esta version se han introducido algunas figuras actualizadas referentes a los sistemas de
refrigeracion y las bombas de calor, asi como ejemplo de los cambios de temperatura en la
atmosfera asociados a los frentes frios, y la capacidad calérica del agua en relacion a la
brisa y el terral.

Capitulo 1. Principios Basicos y Sistemas Simples, se introducen los conceptos fundamen-
tales de la Termodindmica y se discuten las propiedades de los gases.

Capitulo 2. Analiza los Intercambios de Energia entre Sistemas, introduce la entalpia y las
posibles aplicaciones al célculo del calor evolucionado en diversos procesos fisicos y qui-
micos. Se deriva el modelo clasico de la teoria cinética de los gases y la aproximacion de
orden cero a la Teoria de las Disoluciones.

Capitulo 3. Entropia y Espontaneidad. Presenta el segundo y tercer principios de la Termo-
dinamica sobre la base de los procesos ciclicos, la entropia de disolucion y la variacion de
entropia asociada a las reacciones quimicas.

Capitulo 4. Potenciales Termodindmicos, se presentan las aplicaciones de estos potenciales
a las reacciones quimicas, con ejemplos. Se introduce el concepto de magnitud parcial mo-
lar y se derivan las expresiones del potencial quimicos para gases, liquidos y solidos.

Capitulo 5. Trata sobre las Transformaciones de Fase y Equilibrio Termodinamico, deri-



vando la ecuacion de Clapeyron y de Clausius-Clapeyron y los diagramas de equilibrio de
fases en sistemas de 1 componente. Se deduce la condicion de equilibrio en sistemas multi-
componentes y se aplica al equilibrio liquido-vapor en disoluciones.

Capitulo 6. Se dedica al Equilibrio termodinamico (equilibrio quimico, de fases) en siste-
mas multicomponentes, derivandose las expresiones de las constantes de equilibrio, isoter-
ma de reaccion y regla de las fases de Gibbs.

Capitulo 7. Introduce la termodinamica de las propiedades eléctricas y magnéticas.

El autor, febrero de 2024.
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CAPITULO 1

Conceptos basicos y sistemas sim-
ples

1.1 Tipos de Sistemas en Termodinamica

Termodinamica. Ciencia que estudia las
variaciones de energia en los sistemas y las
propiedades de éstos en el estado de equili-
brio.

Sistema. Porcion del universo que interesa
estudiar, mientras que el medio ambiente o
alrededores del sistema designa el resto del
universo. El sistema lo escoge el observa-
dor, de acuerdo al fendmeno que desea es-
tudiar. Por ejemplo, si desea estudiar el
equilibrio de un liquido con su vapor, debe
tomar como sistema el liquido mas el va-
por; si desea estudiar los niveles de rotacion
de las moléculas, debe tomar una molécula
del vapor o del liquido como su sistema.

Clasificacion de los sistemas de acuerdo a
su composicion

Los sistemas se clasifican en homogéneos y
heterogéneos de acuerdo a si estdn com-
puestos por una sola fase o por mas de una.

Fase: conjunto de las partes de un sistema
homogéneas entre si, y separadas de otras
partes del sistema por superficies bien defi-
nidas.

Sistema monofasico

Es un s6lido o un liquido puros, o una diso-
lucién de cualquier tipo (so6lida, liquida o
gaseosa).

Por ejemplo, una disolucion de agua con sal
forma una sola fase y también cualquier
mezcla de gases. Ambas se mezclan a nivel
molecular, sin que haya superficies de sepa-

racion (figura 1.1). En una disolucion las
distancias a considerar son del orden de las
distancias moleculares (= Inm = 10® m).
Cuando las dimensiones lineales de las por-
ciones de una de las fases de una mezcla
son del orden de 1 um (10° m) el papel de
las superficies se hace preponderante. Estos
sistemas son objeto de estudio de la quimi-
ca de los coloides y no se consideran en
este curso.
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Figura 1.1. A la izquierda, sistema monofésico
cuando termina el proceso de disolucion a nivel
molecular y los granos de sal desaparecen (NaCl en
agua); no hay superficies de separacion. Abajo a la
derecha, sistema de dos fases (agua pura + hielo);
existen superficies de separacion bien definidas.

Clasificacion de acuerdo a su intercam-
bio con los alrededores

También se clasifican los sistemas en Ter-
modinamica de acuerdo a la posibilidad que
tengan de intercambiar calor (Q), trabajo
(W) o masa (m) con el medio ambiente
(Tabla 1.1) y figura 1.2.

Por regla general, en los cursos basicos de
Termodinamica no se estudian los sistemas
abiertos. Un ejemplo de sistema abierto se
muestra en la figura 1.2a.
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Figura 1.2. Diversos tipos de sistemas

refraccion o alguna otra).

Un sistema esta en equilibrio termodindmi-
co cuando ninguno de sus observables va-
ria con el tiempo.

Tabla 1.1
Sistema Intercambio
W Q m
Aislado 0 0 0
adiabatico #0 0 0
Cerrado #0 #0 0
Abierto #0 #0 #0
A
B
TDVQ/ 'H [ Calor }
Qaf
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Figura 1.2a. Plantas y animales son sistemas abier-
tos, porque intercambian masa y energia con el me-
dio ambiente de manera continua. Estos sistemas no
son objeto de estudio en los cursos basicos de Ter-
modinamica.

1.2 Equilibrio termodinamico

Observable de un sistema. Cualquiera de
las magnitudes macroscopicas que lo carac-
terizan (masa, presion, volumen, temperatu-
ra, composicion, magnetizacion, indice de

El concepto de equilibrio termodindmico
lleva implicitos los conceptos de:

v' Equilibrio térmico (no hay flujo neto
de calor de una parte a otra del sistema o
hacia fuera del mismo),

v Equilibrio quimico (la composicion de
fases no varia) y

v" Equilibrio fisico (no hay flujo neto de
masa de una region a otra del sistema).

Note que el concepto de equilibrio termo-
dinamico es un concepto macroscopico y
dindmico desde el punto de vista microsco-
pico, puesto que el movimiento de los éto-
mos y moléculas de cualquier sistema nun-
ca cesa.

La termodindamica cléasica no estudia la va-
riacion en el tiempo de los sistemas para
pasar de un estado a otro. Lo anterior es
objeto de estudio de la Cinética, tanto en el
caso de la Quimica como en los Procesos
Irreversibles.




1.3 Trabajo

Segtn el teorema del trabajo y la energia de
los cursos de mecénica, el trabajo de la re-
sultante de las fuerzas que actuan sobre un
cuerpo o sistema es igual a la variacion de
su energia cinética E:

WR = AEC.

Por otra parte, el trabajo de una fuerza con-
servativa es igual a la variacién de su ener-
gia potencial asociada E,, con signo cam-
biado

W, =- AE,.

También es conocido que el trabajo de las
fuerzas no conservativas es igual a la varia-
cion de la energia mecanica E del sistema;

Wi = AEn.

En las definiciones anteriores esta implicito
que el trabajo realizado por una fuerza ex-
terna al sistema siempre estd asociado a

B —
e
——— 4
—_— —
_—.

Campo externo E creado
por otro sistema

alguna variacion de la energia del sistema.
Sin embargo, en mecéanica nunca se consi-
dera el hecho de que el sistema que ejerce
la fuerza también varia su energia.

De acuerdo con la tercera ley de Newton,
siempre hay dos fuerzas trabajando; una a
favor y otra en contra del movimiento, ejer-
cidas sobre dos cuerpos o sistemas diferen-
tes. Asi, la energia que aparece en un siste-
ma desaparece en el otro, y viceversa.

De ahi es fécil llegar a la conclusion de que
es posible y recomendable definir el trabajo
de manera que refleje esta interaccion reci-
proca entre diferentes sistemas;

Trabajo: forma ordenada y/o macroscopica
de transmision de energia entre sistemas.

Dipolos orientados en
un gas o liquido

Esta definicion también permite diferenciar
el trabajo del calor, la otra forma de trans-
mision de la energia, que se define de ma-
nera formal mas adelante.

W =qgLE(cosb -cosB,)=-AE,

L: longitud del dipolo

== E: intensidad de campo

q: carga del dipolo
0-6 : angulo girado

Figura 1.3. Trabajo eléctrico.

Historicamente han surgido dificultades al
definir el trabajo y diferenciarlo del calor.
Desde el punto de vista clasico se acostum-
bra aceptar como definicion rigurosa de
trabajo cualquier transferencia de energia
que se pueda disponer de alguna manera
para lograr la elevacion de una masa en

contra de la gravedad. Otras definiciones
pueden ser ambiguas al analizar trabajos
tales como el eléctrico o el magnético. Por
ejemplo, la figura 1.3 muestra un esquema
del trabajo eléctrico realizado sobre una
sustancia dipolar al aplicar un campo eléc-
trico. No tomando en cuenta la agitacion




térmica siempre presente, al aplicar el cam-
po todos los dipolos se orientan paralelos al
campo de manera uniforme. Por tanto, la
transmision es microscopica, pero ordena-
da.

Trabajo de expansion

Considere un s6lido o un liquido sumergido
en la atmdsfera o en un fluido cualquiera, o
un gas encerrado en un recipiente con una
pared movil, expandiéndose desde un vo-
lumen inicial V, hasta otro volumen V.
Como en el equilibrio la presion es la mis-
ma en todos los puntos del fluido (Pascal),
es posible considerar una sola presion ex-
terna pe.

dl

¥ Y5

n

Figura 1.4. Fuerza ejercida sobre el elemento de
volumen dV = dAdl sumergido en un fluido.

Si llamamos 7 al vector unitario normal
que sale perpendicular de la superficie en
cada punto, la fuerza ejercida por la presion
externa sobre el elemento de area dA se
puede expresar como se ve en la fig. 1.4:

8F=- p,iidA.

El trabajo elemental realizado sobre dA al
avanzar un dl viene dado por

SW = 8F-81 =- p.dAdl = - p.dV

y el trabajo total realizado por la presion

externa sera
v
W=-[pdv.
Vo

Trabajo reversible

Para expresar el trabajo en funcion de la
presion interna hay que hacer algunas con-
sideraciones.

Supongamos un gas que se comprime de
forma brusca; en este caso surge una onda
de presion que se propaga y la presion no es
la misma en todos los puntos del sistema.
Para que exista una presion Unica y el sis-
tema pueda ser descrito mediante esa Unica
presion, es necesario que el sistema alcance
el equilibrio termodindmico. Significa que
la compresion (o expansion) debe ser tal
que el sistema pase de manera continua por
una serie de estados de equilibrio.

Un proceso cualquiera se denomina rever-
sible cuando el sistema pasa sucesivamente
por una serie de estados de equilibrio (o
tan cercanos al equilibrio como se quiera).

Solo en el caso que el proceso sea reversi-
ble se cumplira la igualdad de las fuerzas
actuando en sentido contrario, de forma que

P=-Pey
A\
Wrev=IpdV.
VO

v
fpdV = dreabajola

\}o curva

\ V

Figura 1.5. Trabajo de expansion-compresion.




En esta expresion, tanto p como V son va-
riables del sistema. Note que el trabajo no
reversible no puede ser representado en un
grafico, pues como la presion no es la mis-
ma en todos los puntos, no hay un valor
unico de p que caracterice al sistema.

En la representacion del plano pV, el traba-
jo realizado en un proceso cualquiera es
numéricamente igual al area bajo la curva p
vs. V.

1.4 Calor
Interaccion térmica

Considere el sistema separado del medio
ambiente por una superficie cualquiera, real
o imaginaria. En todo momento, producto
del movimiento atdmico-molecular, existe
en ambos sentidos un intercambio de ener-
gia a nivel microscopico a través de la su-
perficie de separacion. Este proceso de in-
tercambio recibe el nombre de inferaccion
termica (figura 1.6).
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Figura 1.6. Las moléculas de la pared también vi-
bran, en movimiento continuo.

Si producto de este intercambio hay trans-
ferencia neta de energia de uno a otro sis-
tema, tendremos un flujo de calor de uno a
otro sistema; en consecuencia:

Calor: transferencia de energia en forma
microscopica y desordenada

Ley Cero de la Termodinamica

Considere un sistema C en equilibrio térmi-
co con un sistema B como en la figura 1.7.
Mas tarde los sistemas A y C interaccionan
y se encuentran que también estan en equi-
librio térmico. La pregunta es: ;jestardn A 'y
B también en equilibrio térmico? La practi-
ca indica que si, que también estan en equi-
librio.

/
"._/

Figura 1.7. Ley cero de la termodinamica. Si B esta
en equilibrio térmico con C, y A también esta en
equilibrio térmico con C, entonces A y B estan en
equilibrio térmico.

Este resultado, que a veces parece algo tri-
vial y evidente, no puede ser deducido a
partir de otras leyes conocidas de la fisica.
Generalizado a cualquier sistema o grupo
de sistemas, adquiere categoria de ley fisica
fundamental:

Ley Cero de la Termodinamica: dos siste-
mas en equilibrio térmico con un tercero
también estan en equilibrio térmico entre

4

Si.

La ley cero justifica el uso de los termome-
tros para comparar la temperatura de dife-
rentes sistemas.

1.5 Temperatura




El concepto de temperatura es intuitivo,
similar al concepto de fuerza. Se relaciona a
las sensaciones subjetivas de calor y frio.
La mayor temperatura se asocia a los cuer-
pos mas calientes al tacto y la menor a los
mas frios.

En el Sistema Internacional de Unidades la
temperatura es una de las magnitudes fun-
damentales y, para definirla sin ambigiie-
dades, es necesario utilizar el criterio ope-
racional para su definicion.

El criterio operacional establece que la
temperatura quedara especificada por com-
pleto al explicar en detalle como se mide.
El instrumento utilizado para medir la tem-
peratura es el termometro, por lo que se
hace necesario describir, en primera instan-
cia, los diferentes tipos de termdometros.

TABLA 1.2

TERMOMETROS

PARAMETRO
TERMOMETRICO

TIPO DE
TERMOMETRO

Dilatacion del liquido
(longitud de la columna
en el capilar)

Mercurio o al-
cohol

Resistencia Resistencia

FEM de contacto

Termopares

Gas

Volumen o presion del
gas

Semiconductor Conductividad

Es necesario enfatizar que la temperatura
difiere de las restantes magnitudes funda-
mentales en dos aspectos esenciales:

1. No existe un termometro unico que pue-
da medir valores en todo el rango existente

de temperaturas.

2. Los diferentes termometros son lineales
solo en intervalos pequerios, por lo que se
necesitan aproximaciones e interpolacio-
nes.

En la practica se toman diversos puntos de
calibracion basados en cambios de estado
reproducibles (fusiones, solidificaciones,
etc.) Las temperaturas correspondientes se
han obtenido por aproximaciones sucesivas,
con muchos reajustes posteriores. Hay con-
venios internacionales al respecto que se
revisan cada cierto nimero de afos.

Termometros

Un termometro es cualquier sistema en que
al menos uno de sus observables (el deno-
minado pardmetro termométrico) varie de
forma apreciable cuando el sistema se "en-
fria" o se "calienta". Los tipos de termdme-
tros mas usuales son los que aparecen en la
tabla 1.2.

°C K

Figura 1.8. Puntos fijos

Calibracion del termometro

Para medir es necesario tomar una referen-



cia comun; es necesario calibrar el termo-
metro. En la escala Celsius de temperatura
se toman, de manera arbitraria, los siguien-
tes puntos de referencia o puntos fijos (figu-
ra 1.8).

Temperatura del hielo fundente 0°C

Temperatura de ebullicion del agua 100°C

Si L es la longitud de la columna de
mercurio en el termometro, la longi-
tud correspondiente a 1°C se toma
dividiendo la escala en 100 partes:
L(l"C) _ L(100)-L(0)
100

El valor de una temperatura cual-
quiera vendrd dado por la pro-
porcién

L(t)-L(0) _ L(H-L(0)
t(°C) 100

y despejando:

00 LO-LO)

CO=10T 00 10) -

(1)

La principal deficiencia de esta forma de
definir temperatura es que diferentes para-
metros termométricos se dilatan de diferen-
te forma desigual al aumentar la temperatu-
ra y las escalas no coinciden en los valores
intermedios entre 0 y 100.

De aqui la necesidad de escoger un termo-
metro patron, lo que conduce a otra serie de
consideraciones y serd analizado en las sec-
ciones siguientes.

Termometro patron. Escala absoluta de
temperaturas

El termometro utilizado como termoémetro

patron es el termometro de gas ideal (figura
1.9). Si P, es la presion cuando el bulbo
esta en contacto con hielo fundente y Py la
correspondiente al bulbo en contacto con
agua en ebullicion, de acuerdo a la ecuacion
1.5.1;

t("C):lOOﬂ .
(Pwo'Po)
Mediante el termometro de gas ideal es
posible llegar al concepto de temperatura
absoluta. Para ello, considere los resultados
experimentales asociados a la figura ante-
rior:

v Pyg y P, disminuyen al disminuir la can-
tidad de gas en el recipiente

v" Pygo/P, también disminuye

v" Al extrapolar para P, = 0 (gas diluido) se
obtiene el valor Pigo/P, = 1.36609, cual-
quiera que sea el gas utilizado.

En consecuencia, la temperatura absoluta
(absoluta en el sentido de que es inde-
pendiente del parametro termométrico) se
define por las relaciones

T, P

—%0 = lim 1% =1.36609
To Pygo—0 PO
T100 -To =100 K.

Resolviendo este sistema de ecuaciones, se
obtiene

T100: 373.15
To=273.15

y la relacion entre la escala Kelvin y la Cel-
sius queda como

T(K) = t(°C) + 273.15 .

Note que este resultado es una extrapola-
cion para la region en que el gas estd muy



diluido (y es valida la ecuacion de estado
del gas ideal pV = nRT). La escala asi defi-
nida es idéntica a la escala Kelvin, que se
justifica por otras vias, y de ahi el nombre
de la unidad de temperatura. En 1954, para
eliminar pequefias discrepancias en las dife-
rentes escalas utilizadas hasta el momento,
se adopto el valor de 273.16 K (0.01°C)
para el punto triple del agua.

En realidad, no hay un solo termometro
patron. La no linealidad de las escalas ha
conducido en la practica a tomar termdme-
tros diferentes en diferentes intervalos de
temperatura.

M
j"-..
K

Gas p

Ademas del termometro de gas se usan co-
mo patrones los termometros de resistencia
y el pirometro Optico basado en la Ley de
Planck.

Escala termodinamica de temperaturas. A
partir de criterios sobre el funcionamiento
de las maquinas térmicas reversibles se
puede definir la temperatura absoluta de
forma independiente de cualquier parame-
tro termomeétrico (temperatura termodina-
mica). Sin embargo, el aspecto practico del
concepto no es el mas adecuado y no serd
objeto de un analisis posterior.

P10o/po
Gas A
AB
i //
-~
//"___
e
1.366 ¥~
0 Po

Figura 1.9. Esquema del termometro de gas ideal y dependencia del cociente de presiones a 100 y 0 °C en
funcion de la presion a °C (reduciendo la masa de gas) para diferentes gases.

Escala Internacional de temperaturas

Esta escala se introdujo para poder repro-
ducir en la practica, a nivel de laboratorio,
una serie de puntos fijos confiables y faciles
de reproducir, tratando de obviar lo mas
posible la no linealidad de los diferentes
tipos de termometros.

En 1990 el Comité Internacional de Pesas y
Medidas adoptd una nueva Escala Interna-
cional de temperaturas (ITS-90) derogando

todas las modificaciones anteriores. Segun
la nueva escala, la expresion t (°C) = T(K) -
273.15 define tanto la temperatura Kelvin
como la Celsius. La primera se expresa en
kelvin, la otra en grados Celsius. La magni-
tud de un kelvin es igual a la de un grado
Celsius.'

Los puntos de calibraciéon y los termome-
tros utilizados varian

! Metrologia 27, 3-10 (1990)



De 0.65 K a 5.0 K la temperatura se define
en términos de la presion de vapor del *He
y el “He medidas con un termémetro de
presion de vapor, usando ecuaciones de la
forma

T(K)ZAO+§1Ai[(ln(p/Pa)-B)/CT .

De 3 K a 24.5561 (punto triple del Nedn) se
utiliza el termdémetro de gas a volumen
constante calibrado a tres temperaturas; el
punto triple del Neon, el punto triple del
hidrogeno (13.8033 K) y una temperatura
entre 3.0 y 5.0 K, determinada con un ter-
moémetro de presion de vapor de helio. De
forma alternativa, se puede definir la tem-
peratura en este intervalo extendiendo el
rango del termometro de presion de vapor
de *He o *He.

Del punto triple del H; en equilibrio
(13.8033 K) hasta el punto de solidificacion
de la plata (961.78 °C) se usa el termome-
tro de resistencia de platino. La temperatura
se determina en términos del cociente
R(T)/R(273.16).

También existen regulaciones muy detalla-
das para escoger de forma adecuada la re-
sistencia a utilizar en diferentes intervalos
de temperatura. Por encima del punto de
solidificacion de la plata (961.78°C) la
temperatura se define a partir de un punto
fijo y la ley de radiacion de Planck:

Ly ep(eTeo]')-1
L, (X) - eXp(Cz [XT]-I)_l .

T(X) se puede referir al punto de solidifica-
cion de la plata, {T(Ag) =1234.93K}, del
oro {T(Au)=1337.33K} o el cobre {T(Cu)
= 1357.77 K} y donde L,(T) y L, (X) son

las concentraciones espectrales de la ra-
diancia de un cuerpo negro (en el vacio) a
la longitud de onda A a las temperaturas T y
T(X) respectivamente, y c, = 0.014388
m-K.
TABLA 1.3
PUNTOS F1JOS DE LA ESCALA

INTERNACIONAL DE 1990

Sustancia K °C
Punto triple del  13.8033 —259.3467
hidrogeno
Punto triple del  24.5561 —248.5939
neoén
Punto triple del  54.3584 —218.7916
oxigeno
Punto triple del ~ 83.8058 —189.3442
_E argon
é Punto triple del 234.3156 —38.8344
2 mercurio
.g Punto triple del ~ 273.16 0.01
g, agua
-% Punto de fusion  302.9146  29.7646
& del galio
Solidificacion ~ 429.7485 156.5985
del Indio
Solidificacion 505.078  231.928
del estafio
Solidificacion 692.677  419.527
del zinc
Solidificacion 933.473 660.323
del aluminio
S Solidificacion  1,234.93 961.78
E_ de la plata
o Solidifacion 1,337.33  1,064.18
2 del oro
~§ Solidificacion 1,357.77 1,084.62
A del cobre

La Escala Internacional de Temperaturas ha
sido modernizada muchas veces. La ultima
data de 1990 (ITS-90).



1.6 Estado de un sistema

Como se expresd antes, un observable de
un sistema es cualquier magnitud macros-
copica que lo caracterice.

ma.

En muchos casos sOlo se necesitan unos
pocos parametros para determinar con pre-
cision el estado del sistema.

Un estado macroscopico particular de un
sistema se describe mediante el conjunto de
todos sus observables.

El valor de cada observable no es indepen-
diente de los demas. Por ejemplo, si varia la
presion de un gas también varian su densi-
dad y su indice de refraccidon, entre otros.
Como la variacion de cada parametro esta
condicionada por la variacion de algunos de
los restantes, no es necesario determinar
mediante el experimento todos los observa-
bles para determinar el estado de un siste-

Los parametros que se escogen para de-
terminar el estado del sistema se denomi-
nan parametros de estado o variables de
estado.

En Termodindmica resulta conveniente
escoger como variables de estado aquellas
que son comunes a todos los sistemas: tem-
peratura, presion, volumen y composicion.
Cualquier sistema siempre estara caracteri-
zado por estos pardmetros, aunque puede
haber otros adicionales como la magnetiza-
cion o el coeficiente de tension superficial.

TABLA 1.4
TERMOMETROS PATRONES Y SU INTERVALO DE TRABAJO EN KELVIN
MENOR (K) MAYOR (K) TERMOMETRO CALIBRACION
Termometro  de
0.65 3.2 presion de vapor .,
del He-3 Presion de vapor, con la temperatura
- expresada mediante una funcion es-
1.25 2.1768 Termometro  de .
., pecifica.
presion de vapor
2.1768 5.0 del He-4
, Calibrado en tres puntos fijos en el
Termémetro  de . s,
3.0 24.5561 . rango e interpolacion para los restan-
gas Helio
tes valores.
13.8033 1234.93 Resistencia de 11 variantes de calibracion
~=259°C ~962 °C platino '
Se calibra a un punto fijo de acuerdo
la Ley de Planck 1 to d
1234.93 0 Pirémetro optico a 2.1 . = .? S BB B I 6
solidificacion del oro, la plata o el
cobre.

Ecuacion de estado

En la practica se encuentra que en la mayo-
ria de los sistemas los cuatro parametros

designados con anterioridad no son inde-
pendientes. Se acostumbra generalizar este
resultado a todos los sistemas asumiendo




que siempre existe una relacion del tipo
f(p,V,T,m;,my,..my) =0,
que se designa como ecuacion de estado.

Debe quedar claro al lector que la existen-
cia de la ecuacion de estado es un postula-
do, basado en la generalizacion de la evi-
dencia experimental. Es conocida en forma
explicita solo en los casos mas sencillos.

Sistemas simples

En un sistema cerrado simple (homogéneo,
masa constante, donde no hay fendomenos
de superficie, eléctricos o magnéticos) solo
bastan las variables p, V y T para determi-
nar el estado del sistema.

En los sistemas simples la ecuacion de esta-
do tiene la forma

f(p,V,T) =0

y solo hay dos variables independientes.

A Sélido + liquido

P

Punto critico

Liquido™}
+vapor |

Solido
+vapor

Sistemas

complejos Punto triple

V (linea)

Figura 1.10. Diagrama de fases del agua. Por enci-
ma del punto critico desaparece la superficie de
separacion liquido-vapor. Diferencia esencial entre
gas y vapor; no es posible condensar el gas aumen-
tando la presion.

Al alcanzarse el estado de equilibrio, si se
conocen dos de ellas también quedaran de-
terminadas todas las demas propiedades del

sistema. Cuando aparecen 2 fases (liquido-
gas, solido-gas), el sistema deja de ser sim-
ple (composicion variable).

En el punto triple coinciden, a una tempera-
tura y presion Unicas, el hielo y el agua en
equilibrio con el vapor de agua. Es uno de
los puntos fijos de calibracion de la Escala
Internacional de Temperaturas de 1990.

1.7 Reversibilidad y tiempo de relajacion

El proceso reversible, definido en las sec-
ciones anteriores como una serie sucesiva
de estados de equilibrio, es una idealiza-
cion. La practica demuestra que todos los
procesos de la naturaleza son no reversibles
(o irreversibles). Sin embargo, un proceso
real puede 0 no aproximarse por un proceso
reversible de acuerdo a su tiempo de relaja-
cion .

Tiempo de relajacion

Es el Intervalo de tiempo que tarda un sis-
tema en regresar a su estado de equilibrio a
partir de un estado inicial muy alejado del
mismo.

Si t es el intervalo de tiempo que dura un
proceso cualquiera (tiempo de interés expe-
rimental), el proceso puede considerarse
reversible tanto si t « T como t » T.

Ejemplo 1

Gas comprimido en un cilindro con un pis-

ton.

Cuando el gas se expande en forma brusca

a duplicar su volumen, se encuentra que t =
3

10 s. Cuando el gas se expanda de forma

tal que t = 10 s, (t » 1) el proceso se podra
considerar reversible; en ese caso hay tiem-



po mas que suficiente para que las molécu-
las se reordenen en cada instante durante la
expansion y el proceso ocurra en equilibrio
(o tan cercano como se quiera al equilibrio).

Ejemplo 2

Oxidacion de una superficie de hierro me-
talico expuesto a la atmosfera.

En este caso t = varios afios. Si t = dias (t «
1) el proceso puede considerarse reversible,
pues en el transcurso de varios dias el grado
de oxidacién préacticamente no varia y el
sistema se encuentra en equilibrio con la
atmosfera.

En ambos casos el sistema se puede hacer
regresar a su estado inicial pasando por los
mismos estados macroscopicos. En 1) por-
que es posible conocer la presion, tempera-
tura y volumen del sistema en cada instante
(si no fuera reversible esto no podria llegar
a conocerse); en 2) porque se puede cono-
cer la composicion de 6xido en la superficie
y regresar al estado inicial sustituyendo el
oxigeno por una atmoésfera reductora.

1.8 Magnitudes extensivas e intensivas

Considere un sistema A y una magnitud
cualquiera Y que caracteriza al sistema (fi-
gura 1.11). Dividiendo A en dos partes cua-
lesquiera por una superficie imaginaria,
donde Y toma los valores Y; y Y, respecti-
vamente, la magnitud Y sera:

Extensivasi: Y=Y+ Y,

Intensivasi: Y=Y;=Y>.

Ejemplo de extensivas son la energia, vo-
lumen, masa, capacidad calorica, cantidad
de sustancia. Intensivas son la temperatura,
presion y densidad.

Figura 1.11. Magnitudes extensivas e intensivas.

El cociente de dos magnitudes extensivas es
otra magnitud, intensiva en este caso. Por

ejemplo, E=C/m es el calor especifico,

magnitud intensiva. Si m se expresa en mo-
les, entonces seria calor molar. En general

Y =Y/m denota una magnitud especifica

si m es la masa y una magnitud molar si m
es la cantidad de sustancia. La division en-
tre magnitudes extensivas e intensivas no
abarca todas las magnitudes; hay magnitu-
des que no son ni una cosa ni la otra.

Cantidad de sustancia

Es el nimero de atomos, iones o moléculas
que componen una porcidon de sustancia. La
unidad de medida de la cantidad de sustan-
cia es el mol. Es la 7ma Magnitud Funda-
mental del Sistema Internacional de Unida-
des, introducida en 1971, durante la XIV
Conferencia Internacional de Pesas y Medi-
das (las seis restantes son: longitud, masa,
tiempo, temperatura, intensidad de la co-
rriente e intensidad de la luz).

El mol se define como el numero de atomos
en 0.012 kg del isétopo C".

La determinacion experimental de la masa
de un atomo de este is6topo proporciona
mep = 1.9925x10°° kg, y el nimero de
atomos o moléculas en un mol (nimero de
Avogadro) sera
N = 0.012kg

a

= 6.023x10* moléculas.
mClZ



La masa molar () es la masa de un mol de
sustancia. Si m es la masa de una particula
se cumple que p = N,m. Si existen n moles
de sustancia, la masa M de sustancia pre-
sente sera M = ny, por lo que el numero de
moles puede expresarse como

n=M/u.
1.9 Gas ideal
Ecuacion de estado

Los resultados experimentales de Boyle-
Mariotte (BM) y Gay-Lussac (GL) obteni-
dos entre los siglos XVII y XIX se pueden
resumir como:

pV=ki (T=cte)BM (1)
V =k,T (p =cte) GL (2)
p=ksT (V =cte) GL (3)

Las constantes k; varian con la cantidad de
gas en el sistema.

Un gas es ideal, o puede considerarse como
tal, solo si cumple estas leyes exactamente.

Asumiendo que se cumple la ecuacion de
estado f(p,V,T) = 0, y que puede escribirse
en forma explicita como V = V(p,T):

dV = (6V/op)rdp + (0V/0T),dT
A partir de (1) se obtiene:
aV/dp)r=-ki/p* =-Vip

A partir de (2):

oV/oT), =k, =V/T
Sustituyendo en dV y agrupando términos:

dV/V +dp/p =dT/T.
Integrando esta expresion se llega a

pVIT=C,

donde C es una constante de integracion
que debe ser evaluada mediante el experi-
mento. Para ello, basta conocer el valor de
la presion para valores especificos del vo-
lumen y la temperatura (conocida la masa
del gas en el recipiente, o el nimero de par-
ticulas).

Considerando un mol de gas (6.023x10%
particulas) se obtiene del experimento

C=R=28.314 J/mol'K,

lo que conduce a la ecuacion de estado del
gas ideal:
pVo=RT.

Se ha utilizado el subindice , para designar
la magnitud intensiva volumen molar

V,=V/n,

donde n es el nimero de moles presentes. Si
se sustituye en la ecuacion anterior se ob-
tiene la ecuacion de estado del gas ideal:

pV =nRT

Otros valores utiles de la constante son R =
0.082 atm-l/mol-K y R = 1.987 cal/K-mol.

Sustituyendo n = m/p en la expresion ante-
rior, donde p es la masa molar, y calculan-
do la densidad del gas p =m/V, se llega a la
expresion para la densidad del gas ideal:

.
P RT
1.e., la densidad es proporcional a la presion
e inversamente proporcional a la temperatu-
ra absoluta, lo que resulta valido para todos
los gases; en condiciones similares, el gas
frio es mas denso que el caliente.




TEMA AVANZADO. Influencia de los
cambios bruscos de temperatura en la
atmosfera

Un frente frio es la frontera entre una masa
de aire fria en movimiento encuentra una
masa de aire caliente y la desplaza.
Las masas de aire no se mezclan; el aire
frio, més denso y mas pesado, avanza pega-
do a la superficie y desplaza el aire caliente
hacia las alturas.

VIENTO EN ALTURA
—

\ DESPLAZAMIENTO
DEL FRENTE

ALTOCUMULOS

s

AIRE CALIENTE
T* 230"

Figura 1.11a. Avance de un frente frio.

Al ascender el aire caliente se enfria, y si
contiene suficiente humedad, ésta se con-
densa formando nubes de desarrollo vertical
como los cumulonimbos, con fuertes turbu-
lencias, que muchas veces dan lugar a llu-
vias intensas, granizo, tornados, nevadas,
vientos que pueden alcanzar 50 km/h o
mas, tormentas eléctricas, e incluso torna-
dos.

Osmosis

La 6smosis del agua es un mecanismo im-
portante en el metabolismo celular de los
seres vivos. Es el fundamento de diversas
tecnologias como la dialisis y de procesos
industriales para incrementar la concentra-
cion de jugos de frutas y suero lacteo o fa-

bricar cerveza con bajo contenido de al-
cohol (figura 1.12).

La ecuacion de estado del gas ideal es iso-
morfa con la ecuacion de Van’t Hoff para la
6smosis en soluciones diluidas

7 =cRT,

donde m es la presion osmdtica medida en
atmosferas y ¢ la concentracién molar me-
dida en mol/L. La presion osmotica es la
presion que se debe aplicar a una solucién
para detener el flujo neto de disolvente a
través de una membrana semipermeable. La
disolucion con mayor cantidad de soluto es
la hipertonica y la més diluida, la hipotoni-
ca.

h=0

Hipotonica

¥
Membrana semipermeable

Figura 1.12. Osmosis y osmémetro de Dutrochet a
la derecha. Las esferas mayores representan el solu-
to.

La membrana permite que solo ciertas mo-
léculas o iones se difundan a través de ella
y otras no. En la figura 1.12, si el volumen
al inicio era el mismo en ambos casos, la
disolucion hipertonica aumentara de volu-
men hasta que la presion hidrostatica iguale
las presiones a ambos lados de la membra-
na. La presion hidrostatica que detiene el
flujo de disolvente es la presion osmotica,
que se puede medir con un osmometro.
Aumentando © por encima de la presion de
equilibrio se logra la osmosis inversa, don-
de el disolvente pasa de la zona hipertonica



a la hipotonica. Mediante este procedimien-
to es posible, por e¢j., desalinizar el agua de
mar.

1.10 Gases reales
Factor de compresibilidad

Para un gas ideal: pV,/RT = 1. Para un gas
real K = PV, /RT, donde K es el factor de
compresibilidad.

K

0

0 200 400 600 800 1000 1200
p(atm)

Figura 1.13. Factor de compresibilidad

La ecuacion del gas ideal solo se cumple en
forma estricta a bajas presiones, cuando el
gas se encuentra muy diluido (ver figura
1.13). Todos los gases diluidos lo suficiente
se comportan como gases ideales. En la
practica, a Taimpiente Y Patm 1@ aproximacion
es excelente para cualquier gas.

Experimento de Andrews

En el experimento cuyo resultado aparece
en la figura siguiente, un mol de CO; se
comprime en un volumen conocido, deter-
minandose la presion de equilibrio para
cada valor de V a una temperatura determi-
nada.

En el grafico 1.14, donde p vs. V a T cons-

tante (isotermas), se ve que hay un intervalo
V,'- V," donde p se mantiene constante
(regién de equilibrio liquido-vapor). Ese
intervalo disminuye a medida que la tempe-
ratura aumenta (T, > T)).

p

Liquido
Figura 1.14. Isotermas de Andrews

En la figura, V,' = volumen molar del va-
por; Vo" = volumen molar del liquido.
Cuando T = T, (temperatura critica), se
obtiene V,' = V" = V. (volumen critico).
Para este valor, P = P, (presion critica). La
isoterma correspondiente es la isoferma
critica.

Cuando en un determinado proceso se cruza
la isoterma critica, tiene lugar la formacion
y desintegracion de nucleos de condensa-
cion en todo el volumen del sistema (desa-
parece la superficie de separacion liquido-
vapor) y el gas se "enturbia". El fenémeno
se conoce como opalescencia.

Se acostumbra utilizar el término vapor
para designar el gas por debajo de T.. Por
encima de T, el gas no se puede licuar por
compresion.

Ecuacion de van der Waals



Esta ecuacion, propuesta en el siglo XIX
para describir el comportamiento de los
gases reales, tiene la forma

a
(P+—)(V,-b)= RT.
V()
El parametro b esta relacionado al volumen
intrinseco de las moléculas y el término

a/V? ala fuerza de interaccion molecular.

La formula de Van der Waals describe el
comportamiento solo fuera de la region de
equilibrio liquido vapor y no permite esco-
ger valores Unicos de a y b para todos los
gases. Sin embargo, es posible evaluar estos
parametros a partir de los valores criticos
experimentales obtenidos para cada gas.

El punto critico es un punto de inflexion;
por tanto, en ese punto:

2
Vv, ), ov, ).

La ecuacion de Van der Waals se puede
escribir como

__RT a
P (Vo-b) VJ

Derivando e igualando a cero se obtienen
dos ecuaciones:

(o) Ve Y
2RT, _ 6a

(Voc - b)3 V_(i (2)

Dividiendo miembro a miembro se obtiene:
b = V,/3, y sustituyendo en (1):

. 27RbT, _9RV, T,
8 g

Conocidos T, y V. a partir del experimento
se pueden determinar a y b para un gas par-
ticular. Sustituyendo estos valores de a y b
en la ecuacion de Van der Waals y eva-
luando la misma en el punto critico, se llega
a:

pcvoc — E

RT, 8

C

2

valida para todos los gases. Sin embargo en
la practica, para la gran mayoria de los ga-
ses, el cociente se aproxima mas a 3/10 que
a 3/8.

Ecuacion de estado reducida

Introduciendo las variables © = p/p. (pre-
sion reducida), ¢ = V, /V,. (volumen redu-
cido), 6 = T/T; (temperatura reducida) y
sustituyendo en la ecuacion de Van der
Waals con los valores de a y b determina-
dos antes, se llega a la ecuacion de estado
reducida:

(n +%)(3¢ 1)=80 .

Esta ecuacion es valida para todos los ga-
ses y representa el "principio de los estados
correspondientes":

Dos gases a la misma temperatura reduci-
da 6, ocupando el mismo volumen reducido
@, necesariamente deben estar a la misma
presion reducida .

Al expresar el factor de compresibilidad en
funcion de las variables reducidas, se obtie-
ne
K - TC_¢ PCVOC
0 RT,

donde se vio antes que el 2do término es
aproximadamente constante e igual a 3/10




para la mayoria de los gases.

En consecuencia:

K=cX
0

Si se grafica K vs. m con 6 como parametro,
para un gas cualquiera, se obtiene la de-
pendencia de K vs © para cualquier otro
gas. Estas graficas se conocen como grdfi-
cas de compresibilidad generalizadas de
Hougen, Watson y Ragatz (figura 1.15).
Permiten estimar con rapidez los valores de
P, V y T de cualquier gas que se encuentre
alejado de las condiciones ideales.

1.2
11 T
6= 41
18 . 1.::_\—‘ [ / /_ 2.0 2.5
3.0
K L1 | —1
1.6 == =il 4.0
L—]
14 [—T—1_ —+—T | s.0
= e | | foo
1.2 et ==
I e e e e — =]
i e = 4.0
N5
16
08 -
N/
0.6
.9
1.2
0.4 1'}/
0.2 b

0.0

0 4 8 12 16 20 24 28

Figura 1.15. Curvas de compresibilidad generaliza-
das

1.11 Ley de Dalton

Considere un sistema formado por los gases
reales A, B, C,.. etc. con ny moles de A, ng
de B, etc. y presion total P. Llamemos n al
numero de moles total; n = n +ng + nc +...
etc.

Si x; = nj/n es la fraccion molar del gas i en
la mezcla, entonces 2. x; = 1. La presion
parcial del gas i, para cualquier gas real o
ideal, se define por la relacion

Pi = Xi P.

Al sumar para todos los gases presentes se

obtiene 2. p; = P; en consecuencia, la pre-
sion total es igual a la suma de las presio-
nes parciales.

En el caso particular del gas ideal, la pre-
sion total tendrd la forma P = nRT/V, y
cada presion parcial vendra dada por

pi =x; P = (n;/n) nRT/V

n.RT
\%

b =

En una mezcla de gases ideales, la presion
parcial del gas i es la presion que ejerceria
él si estuviera solo en el recipiente a esa
misma temperatura.

1.12 Ejemplos resueltos

1. El Sn blanco (D = 7.28 g/em’, u = 118.7
@) se transforma en gris (D = 5.75 g/em’)
para T = 13°C y I atm de presion. ;jCudl es
el trabajo molar realizado por el Sn, expre-
sado en Joule, durante la transformacion?

Resolucion:

Wiey = - pdV = pAV =p(V; - Vi)
Sustituyendo V =m/D = nu/D;
Wmn=118.7x1x {(1/5.75)-(1/7.28)}
W/n = 4.34 atm/cm’

Sustituyendo para llevar a Joule;

W/in=434x1013.25x 10*x 10" Pa.m’
W/n = 0.44 Joules

El trabajo es positivo. Significa que durante
la transicion el Sn se expande (pasa de una
fase mas densa a otra menos densa). En
caso contrario el trabajo seria negativo.




Figura problema 2

2. ;/Cudl serd la lectura del manometro en
la figura si V; = 0.4 litros, T; = 400 K, V>
=4 litros, T> = 300 k y el recipiente contie-
ne un mol de gas? No tome en cuenta el
gradiente de temperaturas a lo largo del
tubo de union.

Resolucion:

En el equilibrio p; = p> = p. Por tanto, apli-
cando la ecuacion de estado del gas ideal;

n1T1 /V] = 1’12T2/V2

Llamando n; al nimero total de moles; n; =
n; - np. Sustituyendo arriba y agrupando;

n¢ (T1 /Vl) = nz{(Tl /Vl) + (T2 /VZ)}

n, =n, 1+—TZVI
TIVZ
p =p2 =nRT>/V;,
Sustituyendo y agrupando se llega a:
n R
p -_———
VZ /TZ + Vl /Tl

0082
P 4/300+0.4/200

p=>5.86 atm

3. Calcular el volumen ocupado por un kg

de CO; (u =44 g) a 100°C y 50 atm em-
pleando: a) la ecuacion de estado del gas
ideal y b) el diagrama de compresibilidad
generalizado. Para el CO, la presion criti-

ca es de 72.8 atm, y la temperatura critica
de 304.2 K.

Resolucion:

Despejando en pV = nRT, con n =m/p:
V =mRT/pp = 10’ x 0.082 x 373/44 x 50
V =13.9 litros (gas ideal)

Evaluando la presion y la temperatura redu-
cida del gas en estas condiciones;

7 =p/pe = 50/72.8 = 0.69

0=T/T.=373/304.2=1.23

Utilizando la grafica de Hougen, Watson y
Ragatz para determinar el factor de com-
presibilidad k correspondiente a 7,0 = 0.69,
1.23 se obtiene k = 0.88.

V =knRT/p =kV(ideal) =0.88 x 13.9
V =12.2 litros

4. Dos balones Ay B con O; y NO; a 27°C
se conectan mediante un tubo. Al inicio:

Gas V, (ml) po(atm)
A (0,) 500 1
B(N2) 1500 Y

Calcular: a) Presion total; b) presion par-
cial de cada gas, c) Fraccion molar de O;
en la mezcla.

Resolucion:
a)
pr =pa T ps =naRT/V + ng RT/V

na y ng se determinan a partir de las condi-
ciones iniciales

na = PoaVoa/RT; ng = posVos/RT




Sustituyendo:

P = (PoaVoa T PoBVoB)/ (VA + Vp)
p = (1x0.5 + 0.5x15)/2

p =0.625 atm.

b)

P(02) = n(ODRT/V = (porVop)/(Va + Vi)
p(0,) = 1x0.5/2

p(O;) =0.25 atm

P(N2) = posVos/(Va + V)

p(N2) =0.75/2

p(N2) =0.375 atm

9)
x(02) = p(02)/p = 0.25/0.625
x(0,) = 0.4

1.13 Problemas propuestos

1. El coeficiente de expansion térmica (o)
se define como a = (1/V)(dV/dT), y el de
compresibilidad es x = - (1/V)(dV/dp)r .
Calcule a y k para un gas ideal. ;Cuales
son sus dimensiones en cada caso?

2. Aire seco a temperatura ambiente (27°C)
se inyecta por el extremo de un horno que
se encuentra a 1200°C, a razon de 20
ml/min. Si la camara del horno tiene un
volumen de 5 litros y el aire caliente sale
por el otro extremo. a) ;Qué tiempo tarda
en renovarse por completo el aire dentro del
horno? b) ;Cuadl sera la densidad del aire a
esa T, suponiendo se comporta como un gas
ideal? ¢) (En qué proporcion varia la con-
centracion en moles/litro del gas?

3. En un recipiente cerrado, lleno de aire en

condiciones normales, se inyecta éter dieti-
lico (C,HsOC,Hs). Al volatilizarse todo el
éter, la presion dentro del recipiente alcanza
un valor de 1050 Torr. ;Qué cantidad de
éter se inyecto en el recipiente, si la capaci-
dad de éste es de 2 litros?

4. De un balon que contiene 10 kg de gas a
presion de 107 Pa se saca cierta cantidad de
gas a temperatura constante. Si la presion
final resulta ser de 2.5x10° Pa, ;Qué canti-
dad de gas se sac6 del balon?

5. Calcule el nimero de moléculas que hay
en el gas contenido en un volumen de 1 cm’
a una presion de 10 atm, a 200 K.

6. A la temperatura de 25°C la presion de
vapor del agua (presion parcial en la atmos-
fera) es de 23.7 mm de Hg (1 atm = 760
mm de Hg). Considere el aire seco como
una mezcla molar de 21% de O, y 79% de
N,. (Cudl es la masa molar promedio del
aire saturado en vapor de agua a esta tem-
peratura?

7. Las bombas mecénicas de difusion per-
miten alcanzar presiones de 10° mm de Hg.
Si se tiene un recipiente de un litro con N; a
esta presion, a 25°C; ;cual es la densidad
del gas?; ;cuantas moléculas hay en el reci-
piente?

8. Se almacenan 0.1 g de H, (u =2 g) junto
con 0.28 g de N, (1= 28 g) en un recipiente
de 2 litros a 27°C. ;Cudl es la densidad del
gas? ;Cual es la presion parcial del H, en la
mezcla?

9. Se desea almacenar una mezcla com-
puesta de 0.1 grde H, (u=2 g) con 0.28 g
de N, (u = 28 g) de manera que la presion
sea de 760 mm de Hg a 27°C. ;Cual debe
ser el volumen del recipiente? ;Cudl sera la



presion parcial de H, en el recipiente.

Resumen del capitulo

Sistema. Porcion del universo que interesa
estudiar.

Fase: conjunto de las partes de un sistema
homogéneas entre si, y separadas de otras
partes del sistema por superficies bien defi-
nidas.

\%
Trabajo reversible: W, = jpdV
VO

Equilibrio termodinamico — térmico, qui-
mico y fisico.

Calor: transferencia de energia en forma
microscopica y desordenada.

Ley Cero: dos sistemas en equilibrio térmi-
co con un tercero también estan en equili-
brio térmico entre si.

Conversion Kelvin/Celsius

T(K) = t(°C) + 273.15

Ecuacion de estado:

f(p,V,T,m;,my,..mg) =0

Gas ideal: PV,=RT

Ley de Dalton: p; = n; RT/V
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CAPITULO 2

Intercambios de energia entre
sistemas

2.1 Primera ley de la Termodinamica
,Qué es la energia?

La energia es un concepto primordial en la
ciencia. No obstante, es frecuente que el
término aparezca con una definicion pobre
en muchos libros de fisica y de otras cien-
cias, lo que a menudo da lugar a confusio-
nes, tanto entre alumnos como en profeso-
res. Es por eso que se ha considerado nece-
sario introducir una breve aclaracion previa
a su definicion, mas bien de caracter se-
mantico que fisico.

En la practica diaria se usan no menos de
tres diferentes significados para este con-
cepto y lo usual es que se emplee sin mas
especificaciones, al asumir quien expone
que su interlocutor no tendréd dudas acerca
de lo que se habla.

I) Un primer significado es el que define la
energia como una magnitud fisica mesura-
ble, con valores numéricos asociados en
cada caso particular (energia cinética, po-
tencial, electromagnética...) y medidos so-
bre la base de un patréon comun. Estas ener-
gias se pueden comparar unas con otras y
cumplen el principio de conservacion. Ese
es el significado que se considera en este
texto, a no ser que se diga lo contrario en
algun caso especifico.

II) Un segundo significado tiene que ver
con que el término se usa con libertad para
indicar donde se almacenan o estdn conte-
nidas algunas de las energias consideradas
en (1), pero que en realidad no son energias

adicionales. Ejemplos son la bioenergia,
energia eolica, nuclear y solar. La bioener-
gia es sinonimo de biocombustibles; ener-
gia renovable almacenada en los compues-
tos orgdnicos. La eolica es la energia cinéti-
ca del viento, la nuclear comprende diver-
sos tipos de energias de enlace asociadas a
las particulas que integran el nucleo atomi-
co. La energia solar es, en esencia, radia-
cion electromagnética con la energia en
forma de cuantos de valor hv, donde h es
una constante y v la frecuencia de la radia-
cion.

IIT) El tercer significado es la acepcion po-
pular. Se usa para describir un estado voli-
tivo, fisico o mental. Asi, una persona tiene
mucha o poca energia acorde a la voluntad
o facilidad o disposicion que muestra para
acometer las tareas que se le presentan. Esta
acepcion subjetiva, a veces usada por psico-
logos y ‘sanadores’, no tiene relacion algu-
na con el significado fisico descrito en (I).
No es posible asignar nimeros a un estado
mental -que por lo general tampoco esta
definido con precision- ni comparar esa
‘energia’ con cualquiera de otro tipo cuando
se mide de acuerdo a los patrones universa-
les del Sistema Internacional de Unidades.’

De lo anterior queda claro que en la ciencia
es necesaria una definicion que tome en
cuenta las relaciones matematicas entre
magnitudes y la comparacion con los patro-
nes del Sistema Internacional; que generali-
ce los conceptos de energia cinética, ener-
gia potencial y del teorema del trabajo y la
energia introducidos con anterioridad en los
cursos de Mecanica, y que sea valida para
cualquier otra energia real y objetiva.

! Ver http://www.bipm.org/en/measurement-units/.



La siguiente definicion cumple esos requisi-
tos:

Energia: capacidad o habilidad de cual-
quier sistema para ejercer fuerzas sobre
otros sistemas o entre sus propios subsiste-
mas.

propiedades diferentes sin relacion entre si
(figura 2.2) y en 1842 Mayer establecio lo
que hoy se conoce como Ira Ley de la Ter-
modinamica:

La energia no se crea ni se destruye, solo se
transforma.

En la seccion 2.16 aparece la justificacion
analitica de la validez de esta definicion.

Energia interna

La energia interna de un sistema es la suma
de todos los tipos de energia almacenada en
sus atomos y moléculas (cinéticas de rota-
cion y traslacion, de vibracion y potenciales
de todo tipo: gravitatoria, electrostatica,
magnetostatica, nuclear) o en forma de ra-
diacion electromagnética.

La primera ley y el mévil perpetuo

La primera ley se relaciona con la imposibi-
lidad de construir el llamado "movil perpe-
tuo de primera especie". Tal movil consisti-
ria en una maquina capaz de utilizar parte
del trabajo producido para mantener su
propio movimiento y ademas generar ener-
gia adicional utilizable, creando asi una
fuente ilimitada de energia.

Los intentos de construir tal maquina a lo
largo de muchos afios fueron infructuosos y
a fin de cuentas condujeron al concepto de
energia y su relacion con el calor y el traba-
jo (figura 2.1).

En 1775 la Academia de Ciencias francesa
determind no aceptar mas propuestas de
moviles perpetuos.

En 1840 Joule demostré la equivalencia
entre el calor y el trabajo (1 cal = 4.1868
joule) considerados hasta el momento como

El movil perpetuo de 2da especie se analiza
en la seccion 3.4.
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Figura 2.1. Movil perpetuo de Villard de Hon-
necourt (afio ~ 1230).

Expresion analitica de la primera ley

Como cualquiera de las restantes leyes de la
Fisica, la primera ley es resultado de la evi-
dencia experimental accesible, generalizada
a todo el universo conocido. Siempre que
aparece una determinada cantidad de ener-
gia en alglin sistema, es a costa de la desa-
paricion de una cantidad similar en algun




otro u otros.
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Figura 2.2 Esquema del aparato de Joule para medir
el equivalente mecanico del calor.

Si E es la energia del sistema considerado y
E’ la energia del otro sistema A’ que inter-
acciona con A, en cualquier proceso donde
A+A’ esta aislado, se debe cumplir que:

AE +AE’=0.

Figura 2.3

Se menciond antes que la transferencia de
energia entre ambos sistemas puede ocurrir
de dos formas; como calor o como trabajo.
Si el sistema A gana energia a costa de A'
en forma de calor (figura 2.3),

Q=AE,-Q=AE".

Si el intercambio es en forma de trabajo: W

= AE, -W’ = AE’.

Si hay transferencia simultanea en forma de
trabajo y de calor, entonces, para el sistema
A:

Q+W=AE.

Convenio de signos

Por razones historicas, que se reflejan en
temas posteriores, se acostumbra considerar
W < 0 cuando el sistema recibe energia en
forma de trabajo. En este caso, cambiando
el signo de W:

Q=AE+W.

Segun este convenio, Q y W son positivos
cuando el sistema absorbe energia en forma
de calor y entrega energia en forma de tra-
bajo (figura 2.4).

Q>0

—>
W>0

N\

Figura 2.4. Convenio de signos.

La imposibilidad de construir el movil per-
petuo de primera especie estd implicita en
la expresion analitica: si Q =0y AE =0
entonces W = 0; no es posible que un sis-
tema realice trabajo neto sin absorber calor
o reducir su energia interna.

Transmision del calor

El calor se puede transferir de tres formas:
por conduccion, por conveccidon y por ra-
diacion (figura 2.5 y tabla 2.1).

Conduccion. Es la transferencia de calor a
través de un objeto solido: es lo que hace
que el mango de una cuchara se caliente
aunque solo la punta esté en el fuego.
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Figura 2.5. Calor por conduccién (arriba), convec-
cién (izquierda) y radiacion (derecha).

Conveccion. Intercambio de moléculas frias
y calientes causadas por el flujo de liquido
debido a la diferencia de temperatura. Es la
causa de que el agua de un recipiente al
fuego se caliente de manera uniforme aun-

que solo su parte inferior esté en contacto
con la llama. El liquido mas caliente se di-
lata y sube y es sustituido de manera conti-
nua por el mas frio, aunque no haya ebulli-
cion (ésta ultima se analiza en la seccion de
la presion de vapor).

TABLA 2
FORMAS DE TRANSMISION DE LA ENERGIA
Conduccién Solidos
v
S | Conveccion Liquidos y gases
<
© Radiacion f
. . Electromagnética,
(sistema inde-
. fotones
pendiente)
e . Movimiento lineal,
g Mecanica .,
§ rotacion
= | Eléctrica y Macroscopica o mi-
magnética croscopica

Radiacion. Transferencia de calor por ra-

diacion electromagnética (infrarroja en su
mayor parte). Es el principal mecanismo
cuando se expone la piel a la radiacion so-
lar, o a cierta distancia de un objeto calen-
tado al rojo.

Es necesario mencionar que la radiacion
electromagnética tiene caracteristicas pecu-
liares; en ocasiones se comporta como ca-
lor, en otras, como trabajo.

El trabajo por radiacion comprende, entre
otros, la fotosintesis (fotoquimica), Ia
transmision y recepcion de todo tipo de
senales en las antenas y la produccion de
energia eléctrica a partir de celdas solares.

En la figura 2.6 se muestra la representa-
cion de una vela experimental desplegada
por la NASA en 2011 para evaluar la pre-
sion solar, medida usualmente con radiome-
tros.

Figura 2.6. Presion solar

La aparente contradiccion de si la radiacion
es calor o trabajo se resuelve considerando
a la radiacion como un sistema que: a) es
independiente de la fuente que lo cred; b)
solo existe en movimiento y c) no tiene
fronteras definidas. Tal sistema puede en-
tregar su energia en forma de calor o de
trabajo (o de las dos en conjunto) de acuer-
do a como interaccione con otros sistemas
(figura 2.6.a).
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Figura 2.6.a. Transmision de energia por radiacion en forma de calor y de trabajo.

Calor por conduccion

El flujo de calor en un medio isotropo se
comporta de acuerdo a la ley de Fourier,

dQ_ 0T

dt dx

Aqui dT/dx es el gradiente de temperatura a
lo largo de la direccion analizada, dQ/dt el
flujo de calor por unidad de area transversal
a esa direccion y k una constante que de-
pende del material en cuestion: la conducti-
vidad térmica.

TABLA 2.2.
CONDUCTIVIDAD TERMICA DE ALGUNOS
MATERIALES
SUSTANCIA K (W/M>K)
Plata 428
Cobre 401
Acero inox. 14
Madera de pino 0.11
Lana de vidrio 0.043
Aire seco 0.026
Poliespuma 0.024

En el SI de unidades dQ/dt se mide en watt
y el gradiente de temperaturas en K/m. El

calor que atraviesa una seccion transversal
de area S viene dado por la correspondiente
integral

fd-ds,
S

. _dQ.. ~ .
donde q :d—?a y dS=rdS ; a es el vector

unitario a lo largo de la direccion de flujo y
i el correspondiente vector unitario L a la

superficie S. Cuando los vectores son coli-
neales y se considera que no hay disipacién
lateral, el flujo de calor se puede represen-
tar como en la figura 2.7.

T TET

1 2 1

A
v

Ax
Figura 2.7. Ley de Fourier

Calor por conveccion

Para la conveccion no existe una expresion
simple similar a la de la conduccion. En el



caso de un cuerpo sumergido en el seno de
un fluido, la transmision de calor se puede
representar de manera aproximada median-
te la ley del enfriamiento de Newton:

d
d_?:hAS(TS-TO)‘
Q
T W
T ogs

Figura 2.8. Calor por conveccion

Aqui h es el coeficiente de conveccion, Ag
el area de la superficie en contacto con el
fluido, T; la temperatura de esa superficie y
T, la temperatura del fluido lejos del cuerpo
(figura 2.8).

La energia como funcion de estado del
sistema

Se desea analizar la variacion de energia de
un sistema que evoluciona de un estado
inicial A, caracterizado por los parametros
de estado pa,Va,Ta, ... hasta un estado fi-
nal B caracterizado por los parametros
pB, Vs, Tp, ... mediante un proceso arbitrario
(1) (figura 2.9). Es decir, queremos analizar
la expresion

AE = Eg - Ea.

Si el sistema regresa al estado A por algin
otro proceso (proceso 2 en la figura 2.9),
llamando E4’ a la nueva energia

AE’=EA’- Ep.

La variacion total de energia AEr en el pro-

ceso 1 + 2 vendra dada por AE + AE’. Su-
mando ambas expresiones:

AET = EA’ - EA.
B= pB,VB,TB:..

Proceso 1 ad
P Mg /’( ‘\
PSS // !
’ = 1
I 1
\ !
\ /’

\ /7

\ . N . 3 7’

Proceso 2
A= N Loy

Figura 2.9. Al regresar al estado inicial la variacion
de energia interna del sistema tiene que ser nula (AE
=0).

Se ve de inmediato que si AEr # 0, repi-
tiendo el proceso de forma continua se po-
dria entregar o sacar toda la energia que se
quiera del sistema A sin alterar su estado,
violando la primera ley. Es decir, tendria-
mos una fuente infinita de energia, prove-
niente de ningtn lugar (o un sumidero infi-
nito). Por tanto, necesariamente

AETZO

y la energia del estado inicial no puede va-
riar:
EA' = EA.

Este resultado indica que debe existir una
relacion entre la energia y el estado particu-
lar del sistema, que no depende de la forma
en que se llegue a ese estado. Por tanto, la
energia debe depender solo de los parame-
tros de estado; es decir, debe ser una fun-
cion de los pardmetros de estado, o sim-
plemente, funcion de estado del sistema. En
forma analitica,

E=E@,V,T,...).



Significa que cualquier valor AE siempre
dependerd solo de los estados inicial y fi-
nal, no del proceso mediante el cual se lle-
gue a ese estado.

Notar que E es funcion de estado, pero Q y
W no lo son. Su valor si depende del proce-
so que tenga lugar al pasar de un estado a
otro. Se acostumbra indicar esto escribien-
do la primera ley como

8Q = dE + SW.

Es decir, dE se puede representar como el
diferencial de una funcidn matematica, pues
la funcion E siempre toma el mismo valor
en un punto (un estado) mientras que 6Q y
OW significan valores pequefios, pero no
son diferenciales de una funcion, pues pue-
den tomar valores diferentes al llegar a un
mismo estado.

Proceso ciclico

Proceso que retorna de manera periddica a
su estado inicial. Cada vez que se realiza un
ciclo, como E es funcién de estado, AE =0
al retornar al estado inicial y, de acuerdo a
la Ira ley, en cada ciclo se cumplird que:

Qneto = Wicto-

En muchos textos este resultado se expresa
en forma diferencial como

SﬁdE: SﬁsQ-avv:o
565Q=<j>6w.
Unidades de Q y W

En el SI de unidades la unidad de energia es
el Joule. Por razones histdricas atn se utili-
za la caloria. La caloria termoquimica se
ajusta mejor a las antiguas tablas de datos
termoquimicos:

1 caloria (termodinamica) = 4.1868 J
1 caloria (termoquimica) =4.184 J.

2.2 Procesos a volumen constante y a
presion constante

Volumen constante

Considere un sistema cerrado donde no hay
trabajo eléctrico o magnético. Entonces,

\
Wrev = J. pdV >
V,

o]

y si el V = constante, W = 0. Por tanto, se-
gun la primera ley

Qv=AE,

y el calor evolucionado a volumen constan-
te se comporta como funcion de estado.

Presion constante

En este caso,

W,, = [ pdV =p [ dV =pAV

o<'-<
Se—<

y de acuerdo a la primera ley,
Qp = AE + pAV
Qp=E; +pV;-(E| +pVy)

Definiendo la funcién entalpia como H = E
+ pV, se obtiene

Q, = AH.

La entalpia es funcion de estado del sistema
por ser E funcion de estado y p,V variables
de estado. El calor evolucionado a p cons-
tante no depende del proceso cuando solo
hay trabajo de expansion. Depende solo de
los estados inicial y final; por esta razon, en
las tablas de datos quimico-fisicos los calo-
res de reaccion se reportan en funcion de
las entalpias, determinadas a la presion at-



mosférica constante.
2.3 Capacidad calérica

La capacidad caldrica de un sistema es la
cantidad de calor que hay que entregarle
para lograr que su temperatura se eleve 1
°C. Si la temperatura se eleva unos pocos
grados, entonces

C:g )

En la practica se encuentra que este calor es
diferente para diferentes temperaturas; en
consecuencia, C = C(T). De manera formal,

c(r) = lim —2

T,-T T, -T,

=8Q/dT], .
21

Calor especifico: ¢ = C/m [J/g.K] donde m
es la masa del sistema.

Calor molar: T=C/n [J/mol.K]ynes el #

de moles en el sistema.

En la tabla 2.3 aparecen los calores especi-
ficos de algunos solidos a temperatura am-
biente. En comparacion, el calor especifico
del agua es de = 4.2 J/g.K. Este alto valor
juega un papel importante en la temperatura
de las grandes masas de agua y la regula-
cion del clima terrestre.

Tabla 2.3
Calor especifico de varios materiales
de construccion

Sustancia Estado de ¢, (J/g.K)
agregacion
Asfalto solido 0,92
Ladrillo solido 0,84
Hormigén solido 0,88
Vidrio, silice solido 0,84
Vidrio crown solido 0,67
Vidrio flint solido 0,503
Vidrio pyrex solido 0,876

Granito solido 0,790
Yeso solido 1,09
Marmol, mica solido 0,880
Arena solido 0,835
Suelo solido 0,80
Madera solido 0,49

TEMA AVANZADO. La brisa y el terral

Las capacidades caloricas de la superficie
terrestre y del mar son muy diferentes. Da-
da la alta capacidad caldrica del agua, en
los dias soleados la tierra se calienta mucho
mas rapido que el mar y crea sobre ella una
region de baja presion. El aire se hace me-
nos denso y se eleva a medida que la tierra
lo va calentando, mientras que el aire mas
frio sobre la superficie marina, a mayor
presion, tiende a ocupar el espacio dejado
por el aire que ha ascendido desde la tierra.
Este flujo de aire del mar a la tierra durante
el dia es la brisa (figura 2.9a). Es usual que
la humedad que arrastra el aire del océano
forme nubes de desarrollo vertical (cimulos
o cumulonimbos) que pueden llegar a pro-
ducir fuertes tormentas eléctricas y grandes
precipitaciones.

ot =
-~

orma.nul

t e ‘l Méscaliente}

Mas frio

Figura 2.9a. Formacion de la brisa durante el dia.
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Figura 2.9b. Formacion del terral durante la noche.

El terral es lo contrario de la brisa marina.
Dada la diferencia de capacidades caldricas,
durante la noche la superficie de la tierra se
enfria mas rapido que la del mar, que con-
serva mejor su temperatura. El aire caliente
sobre el mar sube, que tiende a ser ocupado
por el aire mas frio que sopla desde la tie-
rra.

Los valores de la capacidad calorica y sus
magnitudes asociadas dependen de las ca-
racteristicas del proceso para un mismo
sistema. Por ejemplo, para el calor molar a
volumen constante,

=[5

mientras que a presion constante,

o,(T) {3—?} |

Calorimetros

Los calorimetros son instrumentos utiliza-
dos para la determinacion experimental de
los calores especificos y otros fendémenos
térmicos. En la figura 2.10, mediante la
resistencia R se entrega una cantidad cono-
cida de calor Q = i’RAt, y AT se mide con
un termémetro adecuado. Hay muchos ti-

pos.

En cualquier calorimetro se cumple, de ma-
nera general, que Q = (C + C")AT, donde C
es la capacidad caldrica a determinar y C’ la
capacidad caldrica de la camara de reaccion
(calorimetro vacio), que se conoce O se
puede determinar con gran precision.

\\1

VW
-

Figura 2.10. Esquema de un calorimetro

2.4 Teoria cinética de los gases
Energia interna del gas ideal

Considere un gas encerrado en una caja
cubica de lado L, en equilibrio a la tempera-
tura T (figura 2.11). El gas se considera:

a) monoatomico para no tomar en cuenta las
posibles rotaciones y/o vibraciones de las
moléculas, y de una sola especie (igual ma-
sa).

b) suficiente diluido como para despreciar
los choques de los atomos entre si. Solo se
consideran los choques contra las paredes y

c) se asume que estos choques son perfec-
tamente eldsticos (no hay pérdida de ener-
gia cinética).

Se analiza el choque de uno de los atomos
contra la pared. Si la energia cinética no
varia, el modulo de la velocidad no variara,
y tampoco la componente de la cantidad de



movimiento en el eje y (py) (ver figura
2.12).
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N N

AN

—

o
R
b

Figura 2.11. Teoria cinética de los gases.

Pared

P, 91/&
Ap = 2mvx

P y

Figura 2.12. Ap al rebotar de una pared.

Para la componente en el eje x (perpendicu-
lar a la pared),

Apx =px - (- px) =2px =2mvy (1)

Si At es el tiempo promedio entre dos cho-
ques sucesivos contra la misma, entonces

At =2L/vy, (2)
con ecuaciones similares para los ejes y, z.

Como no hay razon para que existan direc-
ciones preferentes dentro del recipiente, es
posible suponer que el sistema se comporta
como si 1/3 de los N 4tomos se movieran
paralelos al eje x, otro 1/3 paralelo al eje y
el 1/3 restante paralelo al eje z.

Llamando v; a la componente vy de la velo-

cidad para el atomo i, de forma que p; =
mv;, dividiendo (1) entre (2) y haciendo uso
de la 2da ley de Newton se obtiene:

F; es la fuerza promedio, en valor modular,
ejercida sobre la pared por el atomo i du-
rante un choque. Para hallar la fuerza total
sobre la pared habria que sumar para N/3
atomos considerado que, en general, cada
atomo tiene diferente velocidad:

m N/3

= M52
<F>_ LE_;LVI .

Como p=F/A y A = L? en nuestro modelo,
si se divide la expresion anterior por L* se
obtiene la presion media actuando en una
pared.

Tomando <V2> 0] 2 Vi (velocidad

media cuadritica) es posible despejar y
sustituir la sumatoria:

_MN(V?) Ay

P 312 Ax

Sustituyendo arriba:

N/L? = n, (# de particulas por unidad de
volumen), m<v2> = 2 <), mv2> ya que m
es la misma para todas la particulas,

p :gno<%mvz>a

_2
p_§n0<Ec> . (3)

La expresion (3) se conoce como la formula



fundamental de la teoria cinética de los
gases.

Fue deducida por Maxwell en 1859. Nos
dice que presion del gas es proporcional al
nimero de particulas presentes por unidad
de volumen y al valor promedio de la ener-
gia cinética de los atomos que lo compo-
nen. Note que la energia cinética se calcula
para todos los atomos, pero la expresion
anterior se refiere a la energia cinética pro-
medio de un solo dtomo.

Combinando esta ecuacion con la ecuacidon
de estado del gas ideal pV,= RT,

T= ZM<EC> :
3 R

En un gas ideal monoatomico, (y sdlo en
este caso) la temperatura absoluta es pro-
porcional la energia cinética promedio de
sus atomos. En los gases moleculares apa-
recen términos que relacionan la temperatu-
ra con la rotacion y vibracion de las molé-
culas, y la expresion anterior no se cumple.

Considerando que: n,V, = # de moléculas
en un mol de gas = N, (numero de Avo-
gadro) y R/Na= k (constante de Boltz-
mann), la expresion anterior se puede escri-
bir como

_ 2
T =3 (Ee). “)

Es decir, la temperatura absoluta es propor-
cional a la energia cinética promedio de/
gas ideal monoatomico. Despejando en la
ecuacion anterior,

(Ec)=3KT.

Significa que cada atomo tiene asociado en
cada posible direccion independiente de
movimiento (grado de libertad), una energia

de '2kT. Multiplicando por Na a ambos

lados de (1) e indicando Na<Ec> = E, se
obtiene

E(T) = 2RT. (5)

Resultado mostrando que la energia molar
del gas ideal monoatomico solo depende de
la temperatura.

Principio de equiparticion de la energia

En los gases formados por moléculas con
dos 0 mas atomos, ademas de la traslacion
son posibles los movimientos de rotacion y
vibracion (figura 2.13). Por tanto, hay que
considerar una energia cinética de rotacion
adicional E., = "2lew2 por cada grado de
libertad de rotacidn, y una energia de vibra-
cion ¥ kx* por cada posible vibracién de la
molécula.

Principio de equiparticion. Este es un teo-
rema valido bajo ciertas aproximaciones; lo
enunciamos sin demostracion. Proporciona
resultados que concuerdan de manera razo-
nable con el experimento.

Figura 2.13. Etano

A una temperatura dada, a cada término
cuadratico independiente de la energia de
la molécula (grado de libertad) le corres-
ponde un valor medio de 2kT.

Ejemplos




En el O,, N, y HCI a baja temperatura hay
que considerar dos grados de libertad de
rotacion para que los resultados coincidan
con el experimento. (Las vibraciones se
excitan a temperaturas mas altas). En ese
caso,

(E)=2KT.

Para moléculas mas complejas no existe
una regla simple para relacionar la energia
interna con la temperatura, pues los grados
de libertad se van excitando sin regla fija a
medida que aumenta la temperatura.

2.5 AE y AH en gases ideales

En la figura 2.14 se muestran dos isotermas
en el plano pV para un gas ideal, a tempera-
turas muy cercanas Ty T + dT.

Como la energia interna del gas ideal de-
pende solo de la temperatura, se debe cum-

plir que
dEa_)b = dEa_)c = qu_)q’ = ... etC.,

ya que la variacion no depende del proceso
mediante el cual se llega de una isoterma a
la otra.

Se vio antes que
_ dE
cv(T) = i—J :
dT ),

dE, =c, (T)dT.

Por tanto,

Pero como dE no depende del proceso por
ser funcion de estado del sistema, este re-
sultado nos dice que para cualquier proce-
so en un gas ideal, no solo a volumen cons-
tante, la variacion de energia interna se
puede calcular de la forma anterior.

Figura 2.14. Isotermas del gas ideal

Suprimiendo el subindice de volumen cons-
tante e integrando, para cualquier gas ideal,

T,

Se puede demostrar en forma analoga que
existe una expresion similar para AH. Es
decir, para un proceso cualquiera en un gas
ideal,

AH = [ ,dT.
Tl

La demostracion es simple:

H =E + pV y la expresion para AH queda
como:

AH = [dH = [{dE+d(pV)}
d(pV) = nRdT, luego;
AH = [(c,dT +RdT) = [ (& +R)dT
= [T,dT
y se llega asi a la expresion deseada.

Comparacion con el experimento; C, y



C, para un gas ideal.

En el proceso a—c que ocurre a p constante
en la figura 2.14, si solo hay trabajo de ex-
pansion y hay n moles:

8Q =dE + pdV.
Si p = constante, pdV =nRdT y dE =nc,dT
0Q =nc,dT + nRdAT

16Q _ -
——==c, +R
ndrT Vv
Ep-(_:V:R.

Como E(T) = %RT se obtiene al final:

o =[dE) _
vaT ),

R

R

Nojw

Cp=

N|on

y se puede calcular la siguiente relacion:

=1.667 .

ol
< |1:°'

Este resultado coincide en forma excelente
con los valores experimentales de los gases
ideales monoatomicos que aparecen en la
tabla 2.4, lo que confirma la validez de la
teoria cinética del gas ideal.

Gases poliatomicos

Para los gases biatomicos como el O», el N
y el HCl, considerando 2 grados de libertad
adicionales a causa de las posibles rotacio-
nes, se obtiene

ol

P =140,
C

\Y

Esta relacion se cumple para la mayoria de

los gases biatdmicos a T cercana a la am-

biente (figura 2.15). A mayor temperatura

se excitan los grados de libertad de vibra-
cion y no existe una forma simple de expre-
sar la dependencia de la energia interna o de
los correspondientes calores molares en
funcién de la temperatura. Tampoco se ob-
tienen resultados correctos cuando las mo-
léculas son mas complejas.

s~ \\('\\
\
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\//I
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Figura 2.15. Molécula diatémica con 2 grados de
libertad de rotacion.

TABLA 2.4
VALORES EXPERIMENTALES
Gas ¢p/Cy molar
Helio 1.66
Argon 1.67
Hg 1.67
TABLA 2.5

c,=a+bT+ ¢T? (cal/K-mol)
(Intervalo 273-1500 K)

a bx10° cx10°
H, 6.947 -0.2 0.4808
CO, 6.369 10.1 -3.405

En las tablas de datos quimico-fisicos se
acostumbra expresar los datos sobre calores
especificos como se muestra en la tabla 2.5:

¢p —¢y en el caso general

A partir de consideraciones matematicas
que seran analizadas en detalle en el apén-
dice 2 del capitulo 4, es posible derivar una
expresion, que relaciona la diferencia ¢, —



¢, con el coeficiente de dilatacion térmica
(o) y el coeficiente de compresibilidad (k):

o= (1/V)(oV/oT), ;
Kk =- (1/V)(©V/op)r .

La expresion es valida para sélidos, liqui-
dos y gases siempre que sean homogéneos,
y tiene la forma

cp-cy=TVa'/k . (1)

Tanto o como k se obtienen a partir de los
datos experimentales. Como o y k son
magnitudes intensivas, tomando V como el
volumen molar la relaciéon quedara referida
a los calores molares.

De (1) se ve de inmediato que para T — 0
la diferencia c, - cy también tiende a cero
por lo que, cerca del cero Kelvin, ¢, = cy
para cualquier sustancia. Este resultado
permite utilizar valores teéricos de c, para
los célculos de la entropia a temperaturas
cercanas al cero Kelvin (donde la integral
de 6Q/T se evaltia en funcion de cp). Se
encuentra en la practica que no solo ¢, - cy
tiende a cero para T — 0. También ¢, y cy
por separado tienden a cero con mas rapi-
dez que la temperatura cuando ésta tiende a
cero. (Justo a partir de este resultado se
derivo la tercera ley de la termodinamica,
que se vera mas adelante).

Variacion de Ep con la presion en los ga-
ses reales

La mayor diferencia entre el comportamien-
to de los gases ideales y los gases reales es

que, mientras que en los gases ideales Ep no

depende de la presion, en los gases reales

Cp aumenta de forma lineal con la presion.

Este efecto se manifiesta en mayor grado a

bajas temperaturas.

[ Dulongy Petit .

0.8 -
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Figura 2.16. Teoria de Debye, tomando de referen-
cia la ley de Dulong y Petit.

2.6 Capacidad calorica en liquidos y soli-
dos

Liquidos

No hay reglas generales ni teoria universal
reconocida para calcular C, .

Solidos

Existen varias reglas y teorias aproximadas.
La regla de Dulong y Petit estipula que para
los elementos solidos puros a temperatura
ambiente y presion de 1 atmosfera,

Ep ~ 6.4 cal/K-mol.

Esta regla empirica se cumple bastante bien
excepto para los elementos, B, Be, Si y para
el diamante.

Las teorias que mejor aproximaban la reali-
dad a bajas temperaturas fueron las de Eins-
tein (cualitativa) y Debye (avance cuantita-
tivo), después mejoradas por Blackman y
otros. Tp es una expresion compleja deno-
minada ‘temperatura de Debye’ (figura
2.16).

En la tabla 2.5 se muestran algunos valores



caracteristicos de los calores especificos de
diversas sustancias.

TABLA 2.5
ALGUNAS PROPIEDADES FISICAS
DE LAS SUSTANCIAS

Material a Calor . Capa_cidad

e Densidad | calorica
temperatura | especifico kg/m? volumétrica
ambiente kcal/kg-°C keal/m?°C
Agua 1 1000 1000
Acero 0,12 7850 950
Tierra seca 0,44 1500 660
Madera de 0.6 640 384
pino
Tejido de 0,32 111 35
lana
Pohestllreno 0.4 75 10
expandido
Pohure‘Fano 0.38 24 9
expandido
Fibra de 0,19 15 2.8
vidrio
Aire 0,24 1,2 0,29

2.7 Procesos termodinamicos

Entre los muchos procesos termodindmicos
que pueden tener lugar en un sistema, resul-
tan de interés el estudio de aquellos en que
alguno de los parametros T, p o V se man-
tiene constante. En estos casos las relacio-
nes matematicas entre Q, W y AE se simpli-
fican mucho, y es posible obtener conclu-
siones inmediatas a partir de la primera ley.
En lo que sigue, junto con el andlisis de los
procesos, revisamos de forma breve algu-
nos resultados obtenidos en capitulos ante-
riores (figura 2.17).

Proceso isocorico

Es cualquier proceso a volumen constante.

En ese caso no hay trabajo de expansion,
pues Wy = JpdV = 0 y, de acuerdo a la
primera ley se obtiene

Qv =AE.

Proceso isobarico

Es cualquier proceso a presion constante. El
trabajo de expansion queda como Wi, =
[pdV = pAV. La sustitucion en la lra ley
conduce a

Qp = AH’

donde H = E + pV es la entalpia del siste-
ma.

Proceso isotérmico. Caso particular gas
ideal.

En un proceso isotérmico ninguno de los
términos de la primera ley se anula y

8Q = dE + 5W.

Un caso isotérmico particular de gran im-
portancia es el del gas ideal. Para este gas,
dE|;,=0 y 8Q = dW sobre las hipérbolas

equilateras de la figura 2.17.

p T1<T2<Ts

Isoterma

Isobara

Isocora

A%
Figura 2.17. Isotermas de un gas ideal.

El trabajo reversible realizado por las fuer-



zas ejercidas por el gas durante la expan-
sion o compresion, se puede calcular de la
integral

VZ
dv
W,e, = [pdV =nRT | i
Vl
V.
W_, =nRTIn—-%
isot V .

1

Comparacion entre procesos reversibles
e irreversibles

Considere la expansion isotérmica reversi-
ble de un gas ideal contenido en un cilindro
con una pared movil y una expansion no
reversible (o irreversible) del mismo gas
(figura 2.18). Para que el proceso sea rever-
sible, la velocidad de expansion (v) debe
ser lenta en extremo (casi estacionaria), de
manera que el gas vaya pasando por una
serie sucesiva de estados de equilibrio,
donde la presion tiene el mismo valor en
todos los puntos del recipiente.

Figura 2.18. A) Expansion irreversible: cerca del
pistén hay menos moléculas y menor presion. B)
Compresion irreversible: cerca del piston hay mas
moléculas y mayor presion.

En el caso no reversible, la velocidad de
expansion es finita, el tiempo transcurrido
no es suficiente para que las moléculas al-
cancen el equilibrio, y en la zona cercana a

la pared habrd un nimero menor de molé-
culas por unidad de volumen que en el resto
del recipiente. Como la presion es propor-
cional al nimero de moléculas por unidad
de volumen,

Pirrev < Prevy Wirrev < Wrev-

Como en un proceso isotérmico en un gas
ideal

AE=0yQ=W,
se llega a la conclusion de que

Qirrev < Qrev~

Si el gas se comprime con brusquedad hay
que trabajar en contra de una presion mayor
que en el caso reversible, pues en este caso
en la zona cercana a la pared del piston la
concentracion de moléculas es mayor que la
correspondiente al equilibrio (las moléculas
se quedan "rezagadas" cerca de la pared), y

Pirrev > Prev-

Como el trabajo realizado por el sistema
durante la compresion es de valor negativo,
tomando valores modulares:

| Wirrev| > ’Wrev| y |Qirrev| > |Qrev|-

En resumen, para un gas ideal en un proce-
so isotérmico, el trabajo reversible realiza-
do por el sistema es maximo durante la ex-
pansion, mientras que el trabajo reversible
realizado sobre el sistema para comprimirlo
es minimo en valor absoluto.

Note que el trabajo realizado por el sistema,
es el trabajo de la fuerza neta que ejerce el
gas sobre el piston.

En forma analoga, el calor reversible ab-
sorbido es maximo durante la expansion y
el calor reversible cedido es minimo duran-
te la compresion. Este ultimo resultado sera



utilizado después para analizar la eficiencia
del ciclo de Carnot.

Procesos adiabaticos

Un proceso adiabatico es aquel en que 0Q =
0. Entonces, de acuerdo a la 1ra ley,

W =- AE,

y el trabajo realizado por el sistema se
comporta como una funcién de estado. El
sistema puede realizar trabajo solo a costa
de su energia interna.

Si solo hay trabajo de expansion dW =
por tanto,

pdV,

dE + pdV =0.

Caso particular gas ideal

Para el gas ideal, dE=C,dT y p=RT/V.
Sustituyendo en la expresion anterior, to-
mando valores molares,

CdT+RTd—V:O
\Y

C, ~ constante |

Considerando aproxima-

cion valida para temperaturas cercanas a la
ambiente, se obtiene

o[]S

Integrando y agrupando términos

._R, M
Tl Cv \/1 .
T (W)™
T V, '
Introduciendo
Y= 6p / Cy

y sustituyendo:

R_(%-c)_
T, G =v-

se obtiene

TV = constante .

Sustituyendo en la ecuaciéon anterior

T=pV/R se obtiene la ecuacién de la

adiabdtica para un gas ideal:

pV' = constante .

Si a partir de un estado representado por un
punto p;V; se consideran una curva isoterma
y otra adiabatica, se encuentra que la adia-
batica siempre tiene mayor pendiente (figu-
ra 2.19), resultado que sera utilizado mas
adelante. Esta afirmacion se puede verificar
por métodos analiticos comparando la pen-
diente de ambas curvas en p; a partir de las
correspondientes ecuaciones pV = constan-

tey pVy = constante.

p

Adiabatica

Ve

Isoterma

o/ | (SRS \

V, \

Figura 2.19. La adiabética tiene mayor pendiente

2.8 Grado de avance de una reaccion

Una ecuacion quimica representa la propor-
cionalidad que existe entre productos y
reaccionantes. Por ejemplo,



Ti(s) + 2H,0(g) = TiOx(s) + 2Hx(g).

Se acostumbra llamar reaccionantes a los
compuestos que estan a la izquierda, y pro-
ductos a los de la derecha, aunque la reac-
cién pudiera ocurrir en sentido contrario.
Note que la ecuacion quimica no da infor-
macion sobre la estructura cristalina de la
sustancia. En el ejemplo anterior, el TiO(s)
puede presentarse en tres diferentes estruc-
turas cristalinas; anatasa y rutilo (tetragona-
les) y brookita (romboédrica).

Considere la ecuacion anterior y suponga
que al inicio hay n; moles de Ti y n, moles
de H,. Llamando dn; a la variacion del nt-
mero de moles de cada componente, por
cada de moles de Ti(s) que desaparecen,
aparecen 2de moles de H», de de TiO,, etc.

En resumen,
Ny n, N3 Ny
Ti(s) + 2H,0(g) = TiOx(s) + 2H,(9)
- de - 2de de 2de
dn; dn, dn; dn,

Designando los coeficientes estequiométri-
cos de la ecuacion como o;, se ve de inme-
diato que dnij/a; = de constante. La cantidad
de reaccionantes o productos puede expre-
sarse entonces en funcion de una sola va-
riable, e/ grado de avance de la reaccion e,

dn; = o;de.

Generalizando el resultado anterior a cual-
quier reaccion quimica es posible escribir:

r

p
_Z; A = ZlaiAi :
< _

1=
reacc prod

Aqui a; es el coeficiente estequiométrico en
la ecuacion quimica ajustada y A;la formula

quimica de cada componente. Para una va-
riacion dnj, dnp, dns,... en la composicion
del sistema,

de = dl’l] /OLl = dn2 /Otz = d1’13 /0(.3 = .= dl’li /OLi

donde o < 0 para los reaccionantes y o; > 0
para los productos.

Considere un componente cualquiera. Inte-
grando:

e n;
Ids::(l/(xi) J. dn; .

€ n?

Suponiendo que g, = 0 en el instante inicial,
integrando y despejando se obtiene lo si-
guiente para el nimero de moles presentes
n; de cada componente cuando la reaccion
ha avanzado en €:

para los reac-

. (Oti < 0, n° # 0)
clonantes:

n;=n°- o€

para los pro-

(0> 0,n°=0)
ductos:

n=o0o;¢&

Con estas condiciones, es posible escribir
para el sistema formado por productos y
reaccionantes una ecuacion de estado del
tipo

f(pa\laTas) = 03

ya que el grado de avance de la reaccion
especifica de manera total la composicion
del sistema en un instante determinado.

En este caso las funciones de estado tam-
bién seran funcion del grado de avance; por
ejemplo, para la entalpia tendremos H =
H(T,p,e), donde el volumen no aparece ex-
plicito debido a la existencia de la ecuacion
de estado.

Caso particular. Un caso particular de inte-
rés es cuando el nimero de moles al inicio




coincide numéricamente con el valor de los
coeficientes estequiométricos (n;° = a;). Si
ademas se considera que la reaccion avanza
hasta completarse totalmente (n; = 0) se
obtiene

e =(n-n°)/(-o) = 1,

y el valor € = 1 corresponde a una reaccion
que ha avanzado hasta consumir todos los
reaccionantes.

2.9 AH en las reacciones quimicas

Representacion de las ecuaciones termo-
quimicas

Se acostumbra representar las ecuaciones
termoquimicas de la siguiente forma:

S 2

%

C=0.67 nm

Grafito

+ 0.45 kcal/mol

whehgs O

Cu(s) +3 0x(g) = CuO(s) AH’5 = - 37.5 kcal.

El supraindice ° indica p = 1 atm y el subin-
dice la temperatura Kelvin. El signo (-)
significa que el proceso es exotérmico; la
formacion de CuO en estas condiciones va
acompanada de un desprendimiento de ca-
lor. También pueden representarse de esta
manera los cambios de fase de cualquier
tipo.

Ejemplo 1
En la figura 2.20:
C(grafito) = C(diamante) AH ;95= 0.45 kcal.

Diamante

Figura 2.20. Cambio de estructura durante la transicién grafito-diamante

Endotérmico
sistema
El medio se enfria

Figura 2.21 Proceso endotérmico. EI medio ambien-
te se enfria.

Un AH > 0 significa que el sistema gana
energia en forma de calor (proceso endo-
térmico), y AH < 0 significa lo contrario. Si
la reaccion se invierte, el signo de AH cam-
bia.

Note que el proceso endotérmico, al absor-
ber calor, tiende a enfriar los alrededores
del sistema (figura 2.21). El proceso exo-
térmico tiende a calentar los alrededores.

Como la entalpia es funcion de estado, el
AH asociado a una reaccion quimica deter-



minada (considerando que la reaccion
avanza hasta completarse toda) es indepen-
diente del proceso o de la forma en que se

lleva a cabo la reaccion. Esto permite sumar

y restar las ecuaciones termoquimicas para
calcular valores de AH que, por una u otra
razodn, son dificiles de determinar mediante
el experimento.

Ejemplo 2

El valor para la transicion del ejemplo anterior se obtuvo restando las reacciones de com-

bustion para el diamante y el grafito:

C(diamante) + O, (2) = CO, (g) AH = - 94.50 keal/mol

Clgrafito) + O, (g) = CO, (g)

En la practica estas reacciones se llevan a
cabo en un calorimetro de bomba, a una
presion de 20 atm de oxigeno (figura 2.22).
Los calores Qv obtenidos a volumen cons-
tante en la bomba se convierten a calores a
presion constante Q, mediante una expre-
sion que se deduce de la primera ley:

Termoémetro de precision

AH rog = 94.05 kcal/mol.

Qp =~ QV + RTAH,

donde An = n, — n; es la diferencia entre los
moles gaseosos finales e iniciales al ocurrir
la reaccion.

Sino hay gases, Qp = Qy.

Vawvula de Vavula de
purga llenado
Conexiones - = J
Alambre de (F S
Agitador ignicion N ;“»4‘:.*' \
Bomba N T | Portamuestras
\
i
w R )
< = Bomba calorimétrica de alta presion
Figura 2.22. Calorimetro de bomba
Ejemplo 3 Qp, =Qv - 2RT.

En la reaccion
Cu(s) + 20,(g) = CuO(s)
desaparece /2 mol de O,. Por tanto,

An=0-"=-%

Entalpia de reaccion
Considere la expresion general
H = H(T,p,n;,nz,ns,..,nj,...0).

A una temperatura y presion dadas, si varia



la composicion:

k

dH+, = Z(STHJ dn; .
=N T N

Se vio antes que si el namero de moles

coincide con los coeficientes estequiométri-

cos, se puede expresar dn; = a;de y también

€max—= 1. Luego,

k
dH, =3, [ﬁ] .
" ; {(’)ni T.p.N'

La entalpia parcial molar queda definida
por la expresion

o
on, TN

Donde, en general, Hi = Hi(e). Sustitu-
yendo e integrando en dHr, para valores de
T y p determinados,

K 1
dH+ ,(e) = zaijﬁi (e)de.
i=1 0

En principio, las funciones |:|i (¢) son des-
conocidas. Sin embargo, como H es funcion
de estado del sistema, AH no depende del
proceso. De aqui que sea posible escoger un
proceso arbitrario entre los mismos estados
inicial y final para llevar a cabo la integra-
cion. Como estados inicial y final se consi-
deran los reaccionantes y productos puros a
25°C y 1 atmosfera.

Escojamos un proceso tal que se cumpla
H; = H{ = constante . En consecuencia,

k 1
dHp, (&) =D oy I_{?Ids .
i=1 0

Integrando y agrupando términos se llega a
la siguiente expresion:

prod reacc

AHT,p = Zl (li HIO - Zl U.i H:) , (1)
i= i=

donde HY es la entalpia molar del compo-

nente i puro a 1 atm y 25°C y «; el corres-
pondiente coeficiente estequiométrico en la
ecuacion quimica ajustada.

Conociendo los valores de Hfse puede

calcular AHr, para cualquier reaccion. Esos
valores se encuentran tabulados para mu-
chos compuestos en los manuales de datos
quimico-fisicos; por lo general aparecen
bajo el titulo calores de formacion.

2.10 Calor de formacion

El calor de formacion es el AH asociado a
la sintesis de cualquier compuesto a partir
de los elementos de la tabla periddica en su
estado estandar.

Por estado estandar se entiende la fase mas
estable del compuesto a 25°C y 1 atmdsfe-
ra.

Por ejemplo, para el CO, el estado estandar
del elemento es el grafito, y

C(grafito) + O, (g) = CO,(g) AH; = - 94.05
kcal.

Cuando se refiere a la formacion de un pro-
ducto en estas condiciones, la ecuacion (1)
de la seccion anterior queda como

r
AHpp =AHo -3 ol . (1)

formacion i=1
Igual a como sucede en el caso de la ener-
gia interna, los valores absolutos de la en-
talpia por lo general no interesan, sino solo
su variacion, por ser Q, = AH. Note que el
valor de AH no depende del punto de refe-
rencia considerado, ya que la expresion




para el calculo de AHr, es lineal. De ahi
que sea posible tomar un cero arbitrario
para la entalpia y referir todas las variacio-
nes AH con respecto a ese valor. En la prac-
tica, el cero de referencia se establece bajo
el siguiente convenio:

H? = 0 para todos los elementos de la tabla

periddica en estado estindar, a 25°C y 1
atm.

Aplicando el convenio y sustituyendo en
(1) se obtiene:

F'? = AH%qq ,

formacion

y la entalpia molar de cualquier compuesto
puro es igual a su calor de formacion.

Muchos calores de formacion han sido de-
terminados, mediante el experimento, por

0(AHq,) :(aszp _(éHlj

ot ot ot 1)

= sz _Cpl = ACP

Desarrollando los términos,

Cyz = (G;ZJ :%[Za H°Jp

_ ia. (aHO ]p _ iZ:aiEpi

Aqui T; es el calor molar del componente

1. Para C,; se obtiene una expresion analo-
ga, de manera que, al sustituir en (1) se ob-
tiene

Zal Cpi~ Zal pi >

prod reac

y se llega a la ecuacion de Kirchhoff

métodos calorimétricos. A partir de estos
calores es posible calcular otros AH que,
por una u otra razon, son dificiles de deter-
minar mediante el experimento.

2.11. Variacion de Q, con la temperatura.
Ecuacion de Kirchhoff

Segun la seccion 2.8,
prod reacc

Zaiﬁio-z (liH? .
i=1 i=1

Designemos el ler término a la derecha por
H, y el segundo por H;. De esta forma,

AHT,p =

AHTp = Hz - H1.

Derivando esta expresion con respecto a la
temperatura a presion constante, como C, =
(OH/0T),, se llega a:

Jo(AH
(aTTp) =ACp '
p

Cada C

oi S€ puede expresar en funcion de

las constantes experimentales a, b y c:

Cpi =a;+bT+ CiTz.

Al sustituir en la expresion anterior se ob-
tiene:

AC, = Aa+ AbT + AcT?,
donde

Aa= Z(Xiai- Zaiai,

prod reacc

con expresiones similares para Ab y Ac.

La sustitucion en la ecuacion de Kirchhoff
y la posterior integracion a una presion de-
terminada conduce a

AHr = AH, + Aa(T-T) + (Ab/2)(T?-T2) +



(Ac/3)(T-T2).

Esta expresion permite calcular el calor de
reaccion a una temperatura dada si se cono-
ce el calor de reaccion a otra temperatura y
como varian con la temperatura las capaci-
dades caldricas de los compuestos que in-
tervienen en la reaccion. Se utiliza para
llevar los calores de reaccion obtenidos por
via experimental a condiciones estandar (T
=298 K).

S: sensores 'T‘ TF Escape de gas
r . [ ]

Bloque portamuestras

Referencia Muestra

Resistencias
calefactoras

Control de atmosfera

2.12. Determinacion experimental de
calores de reaccion

Los calores de combustion y oxidacidon se
determinan por via experimental en los de-
nominados calorimetros de bomba (figura
2.22), a una presion de oxigeno de 20 at-
mosferas. A la muestra se le proporciona un
punto de ignicion con un alambre de resis-
tencia eléctrico. La alta presion del oxigeno
garantiza que la reaccion avance hasta
completarse en su totalidad.

CONTROL
N

8]

Aux INLEY OUTLEY

Figura 2.23: Calorimetria diferencial de barrido con atmésfera controlada. El equipo comercial de la derecha
es capaz de trabajar a presion con un sistema similar al de la figura 2.22. Los sensores pueden ser termopares

o termémetros de resistencia.

Existen muchos métodos y técnicas calori-
métricas para la determinacion de calores
asociados a diferentes transformaciones
quimicas. Una de las técnicas mas utiliza-
das en la actualidad es la Calorimetria Dife-
rencial de Barrido, cuyo principio de traba-
jo se muestra en la figura 2.23.

La muestra M, junto a una referencia inerte
R, se somete a un régimen lineal de eleva-
cion de la temperatura en un horno. La dife-
rencia de las energias dH/dt evolucionadas
en la muestra y la referencia se registra en

funcion del tiempo o la temperatura de for-
ma automatica. El area bajo la curva en un
pico exotérmico o endotérmico es propor-
cional al calor evolucionado durante el pro-
ceso.

Existen equipos comerciales capaces de
trabajar desde temperaturas cercanas al he-
lio liquido hasta 1600°C o mas, utilizando
distintos regimenes de control de atmosfera.

2.13. Calor de disolucion

En las secciones anteriores siempre se con-



sidera que los componentes estan puros, sin
que existan efectos de disolucién, o solo se
toman en cuenta los estados inicial y final
de un proceso. No obstante, en una reaccion
quimica los estados intermedios siempre
traen asociados la disolucion de unos com-
ponentes en otros, sean éstos liquidos, soli-
dos o gaseosos (tabla 2.6).

Por otra parte, existen infinidad de procesos
en los que el estado final de equilibrio es
una disolucion, aunque no haya transforma-
cion de unos componentes en otros ni reac-

TABLA 2.6
TIPOS DE
DISOLUCIONES

Gas

El oxigeno y otros gases en
nitrégeno (aire).

El dioxido de carbono en

Liquido
la disolucidn, solo la efer-
vescencia.

DISOLVENTE

El hidrogeno se disuelve en
los metales; el platino ha
sido estudiado como medio
de almacenamiento de ga-
ses.

Sélido

agua (agua carbonatada). El
gas disuelto no es visible en

cion quimica como tal, en los que se absor-
be o desprende calor (tabla 2.7).

Por ejemplo; al disolver nitrato de amonio
descendera la temperatura del agua (AH>0,
endotérmico), mientras que el agregar hi-
droxido de potasio a agua se incrementara
la temperatura del sistema (AH<O0, exotér-
mico).

La disoluciéon se puede considerar formada
por tres procesos:

SOLUTO
Sélido

La naftalina se sublima

Liquido
El vapor de agua en el

en el aire, entrando en

aire. ) .,
disolucion.

El etanol en agua;
hidrocarburos diver-

La sacarosa en agua; la
sal de mesa en agua;
SOS, UNos con otros oro en mercurio, for-

(petréleo). mando una amalgama.

El hexano en la cera El acero, duraluminio,

de parafina; el mercu- y otras aleaciones me-

rio en oro. talicas.

TABLA 2.7
CALORES DE DISOLUCION
Variacion de entalpia AH° en kJ/mol al
disolver en agua

cloruro de hidrogeno - 17.89
nitrato de amonio + 6.14
amoniaco - 7.29
hidréxido de potasio - 13.77
cloruro de sodio +* 3.89
clorato de potasio + 9.89
acido acético - 0.360

1. Desarticulacion de las atracciones solu-
to-soluto (endotérmico), por ejemplo la
energia reticular en el caso de las sales.

2. Ruptura de las atracciones solvente-
solvente (endotérmico), por ejemplo el en-
lace de hidrégeno en el agua.

3. Formacién de atracciones solvente-
soluto (exotérmica) en la solvatacion.

El valor del cambio de entalpia global es la
suma de los cambios de entalpia que tienen
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lugar en cada proceso.
Expresiones analiticas en el caso general

Considere la presencia de k fases en un
sistema cerrado, cada una de ellas con n;

moles presentes y entalpia molar H}, a una

temperatura y presion determinadas. Como
la entalpia es una magnitud extensiva si las
fases puras no estan disueltas, sino solo
mezcladas, la entalpia del sistema vendra
dada por

k —_—
H%p = Zni Hi0 . (1)
i=1

Asumiendo que H = H (T,p,n;,ny,... ng) y la
transformacion de unas fases en otras tiene
lugar, para una variacion (dn;, dn,,...dm)
del niimero de moles de cada fase, la varia-
cion de entalpia del sistema a causa de la
disolucion sera

k —_—
i=1

En esta expresion H; = (OH/0n;)tp N repre-

senta la entalpia parcial molar del compo-
nente 1, que puede variar con la composi-
cion del sistema en forma desconocida. No
obstante, es posible integrar la expresion
anterior a composicion constante (N), va-
riando solo la cantidad de moles totales en
el sistema.

Tomando x; = ny/n = constante para todo i,
nos queda dn; = x;dn, por tanto:

H k n
[dHron = > Hix; [dn.
0 i=1 0
Asi, la entalpia molar del sistema a una

temperatura, presion y composicion deter-
minadas puede expresarse como

La expresion toma en cuenta la suma de
todas las posibles contribuciones a la ental-
pia del sistema.

Supongamos ahora que se llega a un estado
de equilibrio, con las fases disueltas unas en
otras. El calor asociado a la disolucion ven-
dra dado por la diferencia entre la entalpia
final menos la inicial. Dividiendo la ecua-
cion (1) por el numero total de moles

.k
HTp:ZXiHio’
i=1

y restando esta expresion de la anterior se
obtiene para el calor de disolucion:

A}_Im = }_ITpN '}_I'?',p

Disolucion ideal

Una disolucion ideal es la que cumple AHp,
= 0; en ese caso H; = H;° para todo i. La
definicion es valida tanto para gases como
liquidos y soélidos. El subindice m (mezcla,
mixture) se utiliza por razones historicas;
en la actualidad mezcla significa que el
proceso no alcanza la disolucion a nivel
molecular.

Teoria de las disoluciones. Aproximacion
de orden cero

Considere las sustancias puras A 'y B que se
unen a formar una disolucion AB, liquida o
solida. Sean N y Np el nimero de dtomos
o moléculas de A y B respectivamente, de
manera que el nimero de dtomos disueltos
serd N = N + Np (ver figura 2.24).



En este modelo se asume que:

e Cada atomo enlaza con los Z vecinos
mas cercanos en forma aleatoria y no hay
preferencia de un tipo de enlace sobre otro.

e El numero de coordinacion Z es el mis-
mo para las sustancias puras y para la diso-
lucion.

e Las entalpias asociadas a cada enlace,
Haa y Hpp son las mismas en las sustancias
puras y en la disolucion.

e El volumen no varia en el proceso de
disolucion.

Mediante estas consideraciones es posible
llegar a la siguiente expresion para el calor
de disolucion en un mol de sustancia, que
presentamos sin demostracion: (aproxima-
cion de orden cero al calor de disolucion):

AH_ =X, X W (D)

W=NaZ [Hag - % (Haa + Hgp) ()

Na NB

@

AV

Na+Ns

Figura 2.24. Teoria de las disoluciones. Aproxima-
cion de orden cero.

La expresion anterior aproxima mejor el
comportamiento de los liquidos que el de
los solidos, pues durante la formacion de
las disoluciones solidas es usual que haya
variacion en el volumen de la celda elemen-
tal y en el nimero de coordinacién, aspec-
tos no considerados en esta aproximacion.

0 XA 1

Figura 2.25. Variacion del calor de mezcla en una
disolucién regular

Si se grafica Aﬁm VS. XA Se obtiene una

curva como la de la figura 2.25. Las disolu-
ciones que cumplen la condicién de aleato-
riedad y se rigen por una expresion de este
tipo se denominan disoluciones regulares.
Como ejemplo se puede citar el sistema Au-
Ni, que alcanza el valor maximo de AH,, (=
3 kcal/mol) para x4 = 0.5.

2.14. Energias de enlace

Las entalpias Haa, Hes y Hap asociadas a
los enlaces también se denominan energias
de enlace. En la disolucion ideal AH,, =0, y
segin la ecuaciéon 2 de la seccion anterior,
haciendo W =0,

HAB = l/z (HAA + HBB)-

En una disolucion regular no es la valida la
expresion anterior, pues hay variacion de
energia en los enlaces y la energia del enla-
ce del tipo AB no es el simple valor medio
de la energia de los enlaces de A puro y B
puro.

Las energias de enlace se pueden obtener a
partir de mediciones del calor de vaporiza-
cion y de sublimacion, pues éstos represen-
tan la energia necesaria para separar los
atomos por completo y hacerlos pasar a la
fase vapor. En un sélido puro, no tomando



en cuenta las correcciones debidas a la dife-
rencia de temperaturas a las que tienen lu-
gar los diferentes cambios de estado,

AHsublin‘laci(')n = AHfusi(’)n + AHvaporizaciérl .
Por otra parte,

AHgyplimacisn = nNmero de enlaces x entalpia
de un enlace

AHSUblimaCién = (NAZ/ 2)H AA-

Tomando Nx = N, (1 mol de sustancia) se
obtiene la expresion para la energia por mol
de enlaces:

Hap = 2AHg/Z.

Los valores de algunas energias de enlace
obtenidas del experimento aparecen en la
tabla 2.8. Las energias de enlace proporcio-
nan una medida de la fortaleza del enlace
en cada caso. Son negativas por convenio;
el cero de la energia se toma cuando los
atomos estan disociados por completo.

TABLA 2.8
Tipo de enlace Enezflzl(/i;z:;lace
Si-Si -42.2
Ge-Ge -37.6
C-Si -69.3
Si-0 - 88.2

2.15 Apéndice. Acerca de la definicion de
la energia y su significado.

Adaptado de Introduccion a la Mecanica para
estudiantes de la educacion superior, accesible
en www.geocities.ws/fisicaly2/

La energia NO es una de las magnitudes
fundamentales del Sistema Internacional de
Unidades; significa que hay que definirla
sobre la base de magnitudes conocidas del

Sistema Internacional.

Tratar de encontrar una definicion de ener-
gia que no cumpla este requisito — lo que es
posible encontrar en algunos lugares — no es
ciencia. Méas bien conduce a algun tipo de
filosofia, o aun peor, a alguna pseudocien-
cia. Es algo asi como tratar de definir la
aceleracion sin mencionar la velocidad: un
flagrante error, que sélo tiende a tergiversar
el significado del concepto.

La fisica trabaja exclusivamente con magni-
tudes. Es por eso que, aunque en los libros
de texto es usual encontrar diferentes defi-
niciones para “fuerza”, cualquier ambigiie-
dad desaparece cuando se especifica codmo
se mide esta magnitud (utilizando un dina-
mometro, etc.). De igual forma, es posible
obtener una definicion precisa para la ener-
gia sobre la base de la relacion inversa entre
fuerza y energia que usualmente se deduce
en los cursos de mecanica.

La segunda ley de Newton establece que la
resultante de las fuerzas que acta sobre un
cuerpo es igual a la variacién de su cantidad
de movimiento,

Fr = ?j—? donde p = \/2mE, .

Aqui m es la masa del cuerpo y E¢ su ener-
gia cinética; si la energia cinética del cuer-
po varia en el tiempo, es forzoso que apa-
rezca alguna fuerza. Por otra parte, para las
fuerzas conservativas se cumple la igualdad

de la fuerza (IEC) con el gradiente negativo
de la correspondiente energia potencial:

Por tanto, si la energia varia con la posi-
cién, también tiene que aparecer alguna
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fuerza.

En el primer caso la fuerza esta asociada a
la variacion temporal de la energia; en el
segundo, a la variacion espacial, aunque no
haya movimiento (ejemplo, fuerzas de gra-
vitacion). Esta ultima expresion indica que
tanto las fuerzas que varian con el tiempo
como las que varian con la posicion estan
asociadas a la energia de los sistemas.

Ambos resultados analiticos se pueden
enunciar de conjunto de la forma siguiente:

Energia. Capacidad o habilidad de un
cuerpo o sistema para ejercer fuerzas
sobre otros cuerpos o sistemas o entre
sus propios subsistemas.

2.16. Ejemplos resueltos

1. Calcular el calor intercambiado a 25°C y
1 atm en la reaccion

3Mg(s) + Fe;03(s) = 3 MgO(s) + 2Fe(s),

si se sabe que los calores de formacion del
Fe;0; y del MgO(s) son de -822.7 kJ y -
610.0 kJ respectivamente. ;La reaccion es
endotérmica o exotérmica?

Resolucidn:
p _ r _
AHTp = Zai H? -Z(li H:)
i=1 i=1
—0 —0 —0 —0
AHt, = 3Hmgo +2HFe - (3Hmg - Hre,0,) .

Pero Hpe = HR/Ig =0, por ser elementos
puros en su estado estandar, a 25°C y 1 atm.
Como la entalpia molar de un componente
puro es, por definicion, su calor de forma-
cion, sustituyendo en la expresion de arriba,

AHr, = 3(-610.0) - (-822.7)
AHr, = - 1007.3 kJ

La reaccion es exotérmica.

2. Demuestre que para un gas ideal en
cualquier punto del plano PV la curva que
representa un proceso adiabatico tiene ma-
yor pendiente que la correspondiente a un
proceso isotérmico.

Resolucion:

Para la adiabatica,

dp/dV =-yCy/ V™

Mydiabatica = = Y P/ V-

Para la isoterma:

pV =C,
pP= Co/V
dp/dV = - Co/V?

Misoterma = - p/V

Evaluando ambas pendientes en el mismo
punto p,,V, y tomando valores absolutos;

madiab/misot:ych/cv =1+R/cy>1

Madiab ~ Mot

3. Cuando cierto gas se comprime por via
adiabdtica hasta la mitad de su volumen
inicial, la temperatura varia de 25°C hasta
200°C. ;Cudl es el valor promedio de Ep

para este gas en este intervalo de tempera-
turas?

Resolucion:



como el proceso es adiabatico,
T,V =T, (V, /2)"!
(y-DIn(2) = In(T,/Ty)
y-1=(C,-T)/C =(R/T,-R)

Sustituyendo arriba y despejando;

_ In(2)
R )
C, = 8.314x(1 +(0.693/0.462))

Ep =~ 20.8 J/mol'K .

Se considera valor promedio porque se
asumi6 que ¢, no varia con T en el interva-
lo.

4. Una losa estd compuesta de dos materia-
les superpuestos de espesores L; y Ly y
conductividades k; y k. Si las temperaturas
de las superficies externas son T; y T,, cal-
cule el flujo de calor Q/At a través de la
losa.

Resolucidn:

La temperatura Ty en el centro de las ldmi-
nas no es conocida. Cuando se alcanza el
equilibrio, el flujo de calor en ambas ldmi-
nas tiene que ser igual:

ko T2
/
k1
‘ ! Q
L2
Ti L1

Problema 4.
Q_Q

At At

hL-T - kZATx'TZ

1 L2

k,A

Un pardmetro util en ingenieria es la resis-
tencia térmica, R=L/k. En ese caso,

T-Ty — T-T
Rl R2 .

Despejando Ty y sustituyendo para cual-
quiera de las laminas en

g = A£
At R
se llega a
g = A—(T2 -Tl)
At (R *+R,)

Por tanto, el efecto de las dos laminas es
igual al de una sola con R = R;+R..

2.17. Problemas propuestos

1. En un gas ideal, donde pdV =nRdT, la
expresion del trabajo reversible queda como
Wiey = JpdV = nR/dT.

y para un proceso isotérmico (dT = 0) ten-
driamos W = 0. Sin embargo, esta conclu-
sion es erronea, pues en un proceso isotér-
mico en un gas ideal W # 0. a) ;Donde esta
el error en el razonamiento anterior? b)
(Como se calcula en realidad el trabajo en
un proceso isotérmico en un gas ideal?

2. Demostrar que para cualquier proceso en
un gas ideal, y no solo a presion constante,

Sugerencia: Considere H = H(T,p) y analice
dH.



3. Calcular el calor de combustion del H, a
1500 K conociendo que, a 25°C y 1 atm:
2Hy(g) + Os(g) = 2H,0(g), AH’25 = - 484.0 kJ
y que expresadas en cal/mol.K:

Cp(Hz) =6.95 - 0.2x10°T + 0.48x10°T*

,(02) = 6.1 +3.25x10°T - 1.02x10°°T*
Cp(H20) =7.2 +2.4x10°T +0.21x10°T?

4. Un mol de Hy a 27°C y 1 atm se compri-
me de forma adiabdtica y reversible a un
volumen de 5 litros. Calcular: a) la tempe-
ratura final y b) el trabajo efectuado por el
gas.

5. (Cual es la energia interna por mol de 20
g de O, a una temperatura de 10°C? ;Qué
parte de la energia corresponde al movi-
miento de traslacion y cual al de rotacion de
las moléculas?

6. Un mol de gas ideal a 25°C y 100 atm se
expande reversible e isotérmicamente hasta
5 atm. Calcular: a) W en Joule, b) Q en ca-
lorias, c¢) variacion de energia interna, d)
variacion de entalpia.

7. (Cuanto calor se necesita para que 10 gr
de Argon (p = 40g) incrementen su tempe-
ratura en 10°C a presion constante?

8. El punto de ebullicion del amoniaco NH;
es de - 33°C a 760 mm de Hg, y su calor de
vaporizacion es de 327 cal/g. Suponga que
un mol de NH; se licua a la presion de 1
atm. Calcule: a) W,.y, b) Q, ¢) AH, d) AE.

Resumen del capitulo

Energia. Capacidad o habilidad de cual-

quier sistema para ejercer fuerzas sobre
otros sistemas o entre sus propios subsiste-
mas.

Energia interna. Suma de todos los tipos de
energia almacenada en sus atomos y molé-
culas.

TRANSMISION DE ENERGIA
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h .
% Conveccién Liquidos y gases
Q
Radiacion Electromagnético
2 .. Movimientos, super-
< | Mecanico .
2 ficies, etc.
=
Eléctrico y Macroscopico o mi-
magnético croscopico

Expresion analitica de la 1ra Ley:

8Q = dE + 5W

Ley de Fourier. Conductividad térmica,

d_Q = -kd_T
dt dx

La energia es funcion de estado del siste-
ma:

E=E(@,V.T...)

En un proceso ciclico,

355Q=<j>5w

Calor a volumen constante

Qv=AE




Calor a presion constante Gas ideal, proceso adiabatico.

Qv =AH

TV'" = constante

Capacidad caldrica

c=Q pV' = constante
AT

Formula fundamental de la teoria cinética
de los gases

2 Entalpia de reaccion
p= 3 No < Ec>

prod reacc

AHT,p = Z (05 I?I:) - Z 05 I?I:)
i=1 i=1

Gas ideal monoatomico

Calor de formacion

(Ec)=3KT
HY = AHC5q
formacion
Para cualquier proceso en un gas ideal
T, Ecuacion de Kirchhoff
AE = [ 5,dT o(AHy)
T ——~ | =AC
oT P
_ T, p
AH = [ g,dT
T, Calor de disolucion
. k
Gas ideal 5 a0
AHp =Y x; (H;-H?)
i=1
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CAPITULO 3

Entropia y espontaneidad

3.1 Procesos espontineos y no esponta-
neos

Los procesos que pueden ocurrir en un sis-
tema cualquiera se dividen en dos grandes
grupos. Los espontaneos, que ocurren de
por si, sin la intervencion de agentes exter-
nos, y los no espontaneos, que necesitan de
la intervencién de algun agente externo
para acontecer. Ejemplo de proceso espon-
taneo es la tendencia que tienen dos siste-
mas en contacto térmico a igualar sus tem-
peraturas mediante el intercambio de calor.
También son espontdneas la disolucion de

Calor (Q)

azucar en agua, la tendencia de los gases a
ocupar el mayor volumen posible y la ten-
dencia de liquidos y so6lidos a evaporarse a
cualquier temperatura.

De igual forma que en cualquier otro proce-
S0, un proceso espontaneo podra ser consi-
derado reversible o no de acuerdo a las ca-
racteristicas de su tiempo de relajacion y
del tiempo de duracion del proceso.

La primera ley de la Termodindmica no
proporciona ninguna informacion acerca de
la espontaneidad de un proceso determina-
do ni de su posible sentido de avance en el
transcurso del tiempo. La segunda ley, en
combinacion con la Ira, si permite obtener
informacion en este sentido.

= ]
1 Q>0
—l
W=>0
* Q<0
I T ‘

Trabajo
(W)

Figura 3.1. Maquina térmica y esquema de su funcionamiento.

3.2 Maquinas térmicas

Una maquina térmica es cualquier sistema
capaz de convertir calor en trabajo median-
te un proceso ciclico, donde el sistema re-
torna periddicamente a su estado inicial. Se
representa mediante el esquema de la figura
3.1, donde tanto el foco caliente a la tempe-
ratura T, como el foco frio a la temperatura
T; < T, tienen una capacidad calorica infi-

nita. De esta manera la temperatura de los
focos no varia al ceder o ganar cualquier
cantidad de calor.

Sustancia de trabajo

Es el agente activo que sufre transforma-
ciones termodinamicas (gas, liquido, etc.),
capaz de realizar un trabajo sobre otro sis-
tema a costa del calor absorbido. En un
motor de combustion interna, por ejemplo,



la sustancia de trabajo es la gasolina, fuel-
oil, petrdleo u otro combustible vaporizado.
En la figura 3.1 la sustancia de trabajo es el
agua (maquina de vapor).

En cualquier maquina térmica cuando se
recorre un ciclo y se llega al estado inicial,

AE =0,
gS&ngstw
Q2-Q1=W. (D)

Q: y Q, son los calores intercambiados du-
rante un ciclo. Acorde al convenio de sig-
nos utilizado para la 1ra ley, W > 0 si el
sistema realiza trabajo y, por tanto:

Q> Qy siempre.
Eficiencia

La eficiencia de la maquina térmica se defi-
ne por la fraccion de calor absorbido que se
convierte en trabajo:

n=W/Qa.
Sustituyendo en (1):
n=1-Q/Q.. (2)

Como en principio siempre Q, > Q; ten-
dremos n < 1. El signo = se obtiene al con-
siderar la posibilidad de que Q; = 0 y que
todo el calor absorbido se transforme en
trabajo.

En consecuencia, la Ira ley de la termodi-
namica no es contraria a la posibilidad de
construir una maquina térmica que convier-
ta todo el calor el trabajo.

3.3 Maquina frigorifica

Una maquina térmica funcionando en senti-
do inverso se comporta como una maquina
frigorifica. Absorbe calor de la fuente a
menor T; y lo entrega a la fuente a mayor

T,, a costa de un trabajo externo realizado
sobre la maquina (figura 3.1a).

Liquido
/7 frio
+— A Valvula de
expansion

Evaporador

CALOR T Liquido
l caliente

CALOR

Vapor a baja 1
presion

Radiador

Condensador

Vapor a
alta presion

MOTOR & .
& )|~ compresor

Figura 3.1a. Refrigerador comercial.

Ciclo de REFRIGERACION

Exterior mas caliente INTERIOR

Doy Tepucdn
of At relo

VALV oe
EaP AN

—_— —_—

Km0
" VARGS BAJA PREDIN

VAROR ALTA PRESdN

CONDENSADOR EVAPORADOR

Ciclo de CALEFACCION

Exterior mas frio

INTERIOR

Dr Tedutin
OC ARE CALENTT

ViLvaa of
Loraniin

— LRARDD |
l VAN ALTA PRESIN

[

CONDENSADOR

EVAPORADOR

Figura 3.1b. Bomba de calor. Esquemas de su fun-
cionamiento como refrigerador y calefactor.



Coeficiente de rendimiento

El coeficiente de rendimiento de una ma-
quina frigorifica se define por la relacién

R=- W/Q1

En un refrigerador ordinario la sustancia de
trabajo es el gas refrigerante. Este gas se
expande en el congelador absorbiendo calor
y lo expulsa al exterior, en el radiador, al
ser comprimido por el sistema piston-
motor. De uso muy comun en los climas
frios, la bomba de calor toma aire fresco
del exterior y entrega aire caliente al inte-
rior de la vivienda. Los modelos comercia-
les mas completos también permiten refri-
gerar (figura 3.1b).

3.4 Segunda ley de la Termodinamica

La segunda ley o 2do principio de la Ter-
modinamica es el resultado de la generali-
zacion de la evidencia experimental acumu-
lada a lo largo de muchos afios en diferen-
tes lugares por diferentes investigadores.
Existen varias formas equivalentes de
enunciar la segunda ley; una de ellas es la
siguiente:

La eficiencia de cualquier maquina térmi-
ca siempre es menor que la unidad.

No es posible construir una maquina térmi-
ca que sea capaz de convertir en trabajo
todo el calor absorbido.

En referencia al esquema de la maquina
térmica de la seccion anterior, significa que
Q # 0 siempre.

Antes se obtuvo que n =1 - Q; /Q; £ 1,
donde el signo (=) solo era valido cuando
Q; = 0. Como el 2do principio establece la
imposibilidad de que ocurra tal cosa, ten-
dremos que N < 1 siempre.

Por tanto, otra forma de enunciar la segun-
da ley es:

Movil perpetuo de 2da especie.

Una maquina térmica que fuera capaz de
convertir todo el calor en trabajo sin ceder
parte de ese calor a otro sistema mas frio
seria un movil perpetuo de segunda especie.

El término movil perpetuo de primera espe-
cie se reserva para aquellas maquinas cuyo
principio de funcionamiento infringe la 1ra.
Ley. Un ejemplo de movil de 2da especie
seria el de un motor que funcionara a costa
de la energia absorbida del medio ambiente
(atmosfera, océanos) sin ceder parte del
calor absorbido en algun otro lugar.

3.5 Ciclo de Carnot

El ciclo de Carnot es un ciclo ideal reversi-
ble; desde el punto de vista practico es im-
posible construir una maquina térmica que
funcione sobre la base de ese ciclo. Sin em-
bargo, este ciclo resulta ser muy importante
desde el punto de vista tedrico, ya que no se
puede construir una maquina térmica que
tenga una eficiencia superior a la de Carnot.
Ademas, a partir de este ciclo se demuestra
la existencia de la entropia, que junto con la
energia crea la base para extender los con-
ceptos termodinamicos a multitud de apli-
caciones.

El ciclo es reversible, y utiliza como sus-
tancia de trabajo un gas ideal. Esta formado
por dos procesos adiabaticos y dos isotér-
micos. El trabajo realizado durante un ciclo
serd igual al area encerrada por las curvas
en el plano PV.

Para calcular la eficiencia del ciclo de Car-
not solo es necesario conocer el calor ab-




sorbido y cedido durante un ciclo y sustituir
en la ec.2 del epigrafe 3.2:

n=1-Q/Q.

En la figura 3.2, las curvas AD y BC a son
adiabaticas y Qap = Qpc = 0. Las curvas
AB y CD son isotermas. Como la sustancia
de trabajo es un gas ideal y AE = 0 en los
procesos isotérmicos, segun la 1ra ley:

Q2 =Qap = Was,
Q1 = Qcp = Wep.

B Vi
Q, =W, = [pdV =RT, [ dV/V
A v,

Q2 = RT2 ln(VB/VA).

Figura 3.2. Ciclo de Carnot
Como Vg > V,, entonces Q, > 0.

Analizando el otro proceso isotérmico se
obtiene, en forma analoga,

Q1 = RT1 ln(VD/Vc),
en este caso Vp < Vcy Q; <0.

En la ecuacion (3.2.1) el signo negativo de
Q; ya habia sido considerado y solo se to-
mo6 en cuenta su valor modular. Para evitar
considerar dos veces el signo (-) es necesa-
rio multiplicar por (-1) el valor de Q; en la

expresion anterior. Para ello invertimos el
cociente Vp/V, y sustituyendo en (3.2.1),

n=1-TIn(Ve/Vp)/T2In(Vs V). (1)

Para los estados B y C por una parte, y A 'y
D por la otra, se cumple la ecuacién de la
adiabatica:

T,V = T V!

T,V =T, vp'!

Dividiendo miembro a miembro ambas
ecuaciones y aplicando logaritmos, se ob-
tiene

IH(VB /VA) = ll’l(Vc /VD)

Al sustituir en (3.2.2) se llega a la eficiencia
de la maquina térmica de Carnot:

n= l- Tl/Tz. (2)

Note que en esta expresion las temperaturas
vienen expresadas en Kelvin, derivadas a
partir de la ecuacion de estado del gas ideal.

3.6 Teorema de Carnot

Teorema: Con independencia del ciclo uti-
lizado y de la sustancia de trabajo emplea-
da, todas las maquinas térmicas reversibles
que trabajen entre dos temperaturas dadas
tienen la misma eficiencia.

Corolario: Ninguna maquina térmica irre-
versible puede tener una eficiencia mayor
que otra reversible trabajando entre las
mismas temperaturas.

En notacion simbdlica, significa que para
cualquier maquina térmica, (y no solo para
la maquina de Carnot), se cumple la rela-
cion

n <I- T] / Tz.

El teorema se demuestra por reduccion al




absurdo.

Demostracion

Considere dos méquinas térmicas reversi-
bles (I y II) tales que n; > my, y suponga la
misma cantidad Q, de calor absorbida en
cada ciclo (figura 3.3). (Si Q' # Q,", siem-
pre es posible considerar cada ciclo como
compuesto por varios ciclos, de forma tal
que el calor total absorbido sea el mismo en
cada caso).

| " |
v Q, f o
W XV:
¢ Q1 T Q1
| . |

Figura 3.3. Teorema de Carnot
Luego, en estas condiciones: Wy > Wi.
Como W=0Q:-Q;,
Maquina I Q=0Q; +W;
-Q=-Q'-W

Sumando ambas expresiones para obtener
la variacién neta se llega a:

Magquina II

AQ] =AW > 0.

Es decir, la maquina combinada seria capaz
de convertir todo el calor Q;’ en trabajo sin
entregar calor a otro foco a menor T, en
contra de lo que plantea la segunda ley.
Luego, Ny no puede ser mayor que Ni:

< N

Si las maquinas se invierten se llega a una
conclusion similar:

N 2 N

No queda entonces mas remedio que las
eficiencias sean iguales:

N1 = Ni = Ncarnot-

En consecuencia, para cualquier maquina
térmica reversible, con independencia del
ciclo y de la sustancia de trabajo.

n= 1-T,/T,. (1)

Si en el teorema de Carnot se asume la ma-
quina I como irreversible se llega a la con-
clusion de que

T]irrev < T]rev

(1 - QI/Q2)irrev < (l'Ql/Qz)rev. (2)

Pero como la maquina I no es reversible, no
se puede invertir su funcionamiento y hacer
un analisis similar al del caso reversible. De
aqui se concluye que:

Ninguna maquina térmica irreversible pue-
de tener una eficiencia mayor que otra re-
versible trabajando entre las mismas tem-
peraturas.

En la seccidon 2.6 se demostrd que el calor
reversible absorbido en un gas ideal durante
la expansion isotérmica Qprey) €5 MAXIiMO
(figura 3.4), mientras que el calor reversible
Qirev) cedido durante la compresion isotér-
mica es minimo, ya que a T constante Q =
Wiy = IpdV.

Aplicando este criterio al cociente Q;/Q; en
el ciclo de Carnot, cuya sustancia de trabajo
es un gas ideal, se ve con claridad que

(Ql /QZ)irrev > (Ql /QZ)reV

y comparando con la ecuacion (2),

T]irrev < T]rev-




Por tanto, la eficiencia del ciclo irreversible
de Carnot es menor que la del correspon-
diente ciclo llevado a cabo de manera re-
versible.

Expansion ureversible

vz0

Qil’IBV < Qrev (QZ)

Compresion irreversible

v£0

|Q|rrev| > |Qrev] (Q1)

Figura 3.4. Comparacion del calor reversible y el
irreversible en un gas ideal a T constante. La distri-
bucion de moléculas gaseosas no es homogénea, lo
que afecta al trabajo realizado.

El teorema se demuestra para el ciclo idea-
lizado de Carnot. Mas adelante se demos-
trard que en cualquier otro ciclo la eficien-
cia siempre resulta ser menor que la corres-
pondiente al mencionado ciclo, y que la
relacion Miyey < Mrev S€ cumple en realidad
para cualquier maquina térmica.

Resulta conveniente utilizar (1) y (2) para
expresar el resultado anterior de la manera
siguiente;

1-Q1/Q2<1-T /Ty, (3)

donde el signo < es valido para los procesos
irreversibles y el signo = solo para los pro-
cesos reversibles. Esta expresion se utiliza-
rd mas adelante (ver Nota 3, Ciclos técni-
cos).

Escala Kelvin de temperaturas

En 1868 William Thomson (Lord Kelvin)
propuso utilizar la maquina térmica reversi-

ble para definir una escala "absoluta" de
temperaturas; (absoluta en el sentido que la
misma fuera independiente de la sustancia
termométrica utilizada). Como para la ma-
quina reversible se cumple que T, /T, = Q,
/Qa, en principio se podria construir tal es-
cala midiendo Q; y Q; por métodos calori-
métricos. Sin embargo, el método nunca se
pudo llevar a cabo de forma satisfactoria.
De todas formas, el concepto presenta inte-
rés desde el punto de vista tedrico, porque
permite justificar la existencia de la tempe-
ratura como un parametro independiente de
la sustancia termomeétrica o método utiliza-
do para medir T.

La temperatura asi definida coincide con la
del termometro de gas ideal cuando se to-
man los valores de 273 y 373° como las
temperaturas de fusion y ebullicion del
agua y se hacen los calculos sobre la base
del ciclo de Carnot.

Cero absoluto

Es posible demostrar que el coeficiente de
rendimiento de un refrigerador cumple la
relacion

- W/Q =2 (T2 -Ty)/Ty,

donde W es el trabajo necesario por ciclo
para absorber la cantidad de calor Q; del
foco frio a la temperatura T, Escribiendo la
expresion anterior como

-W 2 (T,-T)Q: /Ty,

se ve de inmediato que, aunque la diferen-
cia T, -T; sea pequena, cuando T; — 0, W
— oo. Asi, el trabajo necesario para extraer
calor del foco frio tiende a infinito a medida
que la temperatura del foco frio tiende a
cero (y se hace infinito en T, = 0), por lo
que se concluye que el cero absoluto es



inalcanzable. Este resultado coincide por
completo con la evidencia experimental.

Para alcanzar temperaturas muy frias, o
criogénicas, se necesitan procedimientos
especiales. El helio liquido, que tiene un
punto de ebullicion normal de 4.2 K (-
268.9 °C), puede obtenerse mediante crios-
tatos, unos recipientes aislados en extremo.
Si este helio se evapora a presion reducida,
se pueden alcanzar temperaturas de hasta
0.7 K. Para alcanzar temperaturas mas bajas
es necesario recurrir a la magnetizacion y
desmagnetizacion sucesiva de sustancias
paramagnéticas, como el alumbre de cromo.
Con este procedimiento se han alcanzado
temperaturas de 0.002 K. La desmagnetiza-
cion de nucleos atdmicos ha permitido ob-
tener temperaturas de 0.00001 K.

3.8 Desigualdad de Clausius. Entropia

Segun la ecuacion (3) de la seccioén ante-
rior,

1-Q1/Q<1-T,/Ta.

Aqui el signo = solo es valido para el pro-
ceso idealizado reversible.

Considerando el signo (-) asociado a Q; en
forma implicita (es decir, en adelante Q,
sera intrinsecamente negativo) y agrupando
términos, se llega a la desigualdad de Clau-
sius, donde el cociente Q;/T; se denomina
calor reducido.

Q/T; + Q,/T> <0.

En la figura 3.5 se representa un proceso
ciclico reversible en un sistema arbitrario,
con una sustancia de trabajo también arbi-
traria, aproximado por un conjunto de N
ciclos reversibles de Carnot, tan estrechos
como se quiera.

Figura 3.5. Ciclo reversible arbitrario en el plano
pV.

Como el proceso es reversible, Ty y T, se
pueden considerar como las correspondien-
tes temperaturas del sistema en equilibrio
con la de los correspondientes focos térmi-
cos, iguales en todo momento.

Solo habréd intercambios de calor en las
isotermas, y para cada uno de los pequefios
ciclos de Carnot se cumplira

AQ;i /Ty + AQyi /T2 = 0.

Sumando para todos los ciclos, consideran-
do calores infinitesimales,

35Q,/T, =0.

Si el ciclo considerado tuviera segmentos
irreversibles, en vez del signo = habria que
mantener el signo < en la expresion ante-
rior. Ademads, en ese caso las correspon-
dientes T; serian las temperaturas de los
focos frio y caliente y no las del sistema.

Al aumentar hasta el infinito el nimero de
ciclos (N — ) la sumatoria se convierte en
una integral

356Q/T=o.



Que la integral de dQ/T sea nula en cual-
quier proceso ciclico reversible significa
que la integral es independiente del proceso
de evolucion del estado A hasta el B o vi-
ceversa. Designando por I'; y I'; dos posi-
bles procesos desde A hasta B sobre la cur-
va en el plano pV, la integral anterior signi-
fica que en el contorno cerrado A—B por

I'1, B—=A por I'y:
B A
jaQ/T+j 5Q/T =0.
AT, BT,

Invirtiendo por via matematica el sentido de
integracion de la segunda integral y orde-
nando los términos, se obtiene la siguiente
expresion referida a la figura 3.5:

T 5Q/T = T 5Q/T.

Lo anterior indica que la integral no depen-
de de la trayectoria escogida, sino solo de
los estados inicial y final, en forma similar
a como ocurre con la energia interna. Por
consiguiente, es posible considerar una
cierta funcion integrando S(P), que solo
depende del estado particular considerado,
representado por el punto P en el plano el
plano pV, y no de como se llega a ese esta-
do. Es decir,

TSQ/T =S(B)-S(A).

Esta funcion se denomina entropia y queda
definida de manera formal por la expresion
anterior.

_(5Q
AS JT.

reversible

La entropia asi definida es una funcion de

estado del sistema, pues la integral es inde-
pendiente de la trayectoria y solo depende
de los estados inicial y final, con indepen-
dencia de si el proceso entre ambos estados
es reversible o irreversible.

Esto ultimo es muy importante, pues permi-
te calcular AS tanto en procesos reversibles
como irreversibles; en un proceso irreversi-
ble, basta escoger para el calculo cualquier
otro proceso reversible gue evolucione en-
tre los mismos estados inicial y final.

Note que la entropia esta indefinida en una
constante, pues para conocer el valor de
S(B) hay que conocer S(A), o viceversa.
Esta indefinicion se eliminara mas adelante,
al considerar la Tercera Ley de la Termodi-
namica.

Ejemplo 1. AS en un cambio de estado de
agregacion

Durante un cambio de estado de agregacion
la temperatura de la sustancia en cuestion se
mantiene constante (fusion, vaporizacion,
sublimacion, etc.) El calor absorbido se
utiliza en romper enlaces y no en aumentar
la temperatura del sistema (figuras 3.6 y
3.7). En el proceso inverso (solidificacion,
condensacion) el sistema cede calor a tem-
peratura constante.

Vapor de agua
«~—— Condensacion

Vaporizacion ——*

Calor de fuslén/solldificacién
80 calig

Calor de vaporizacién/condensacién
540 callg

$ s 3338383848

0 80 160 240 320 400 480 S60 640 720

tiempo

Figura 3.6. Cambios de estado del agua



Estos procesos son irreversibles, ya que no
ocurren a la vez en todo el seno de la sus-
tancia (el solido no funde todo de una vez,
sino por partes; la sublimacién ocurre solo
en la superficie, etc.). Sin embargo, imagi-
nando cualquier trayectoria reversible que
tenga lugar a temperatura constante, enton-
ces

B
0Q _ 1 Q
as-[3Q-1130-2
ST T T
reversible
A
«" 5| Plasma
ot & ]
[ i c
: s
o"d‘,,)sd(;:‘sn g
5 A " o
g 3 Liquido | |Z
a = . L
3 o0
e
BTy

Figura 3.7. Nomenclatura de los cambios de estado.

Si ademas el cambio de estado ocurre a
presion constante (por ejemplo, expuesto a
la atmosfera), Q,= AH y

as=21
T

Esta expresion es aplicable a cualquier
cambio de estado a presion constante.

Ejemplo 2. Expansion libre de un gas
ideal

Considere un gas ideal encerrado en un
recipiente de volumen inicial Vja, que se
expande a ocupar un volumen V’ que se
encontraba vacio al inicio, de manera que el
volumen final es Vj (figura 3.8). El proceso
tiene lugar a una temperatura T constante y
dW=0,dE=0ydQ=0.

isoterma

Va Ve

Figura 3.8. Calculo de la variacion de entropia de
un gas durante una expansion libre.

Es un proceso irreversible tipico, pues du-
rante la expansion el sistema se encuentra
en todo momento muy separado del equili-
brio. Para calcular AS es necesario buscar
un proceso reversible que lleve el sistema
del mismo estado inicial al final.

Como durante la expansion libre T no varia,
€scojamos un proceso isotérmico reversible
desde A hasta B. Entonces, segin la Ira ley
6Q =pdV (dE=0)y,

B B
AS=Ipd—V=nRJd—V=nRIH£.
A T AV VA

Como Vg > V4, AS > 0: la entropia del sis-
tema aumenta durante la expansion libre.

3.9 Principio del crecimiento de la entropia

En la seccion anterior se demostrd que, para
cualquier proceso, reversible o irreversible,

N
> 8Q,/T,<0.
i=1
El signo (=) so6lo es valido para los procesos
reversibles.
Irreversible

=

4

=

Reversible

Figura 3.9. Sistema aislado y retorno reversible.



En la figura 3.9 un sistema aislado evolu-
ciona de manera irreversible del estado 1 al
2. Con posterioridad el sistema se hace re-
gresar al estado inicial siguiendo cualquier
otro proceso reversible, intercambiando
calor con el medio ambiente de forma tal
que sea posible calcular la suma de los ca-
lores reducidos. Para el proceso total,
2.3Q, /T +2>.5Q,/T, <0.

12 21
irrev rev

El ler término se anula por ser AQ; = 0 para
todo i, pues el sistema aislado no intercam-
bia calor. El 2do término, llevado al limite
para 6Q; —0, es la variaciéon de entropia
A821 = S1 - Szi

1
[3Q/T=4s, <0.
2

Considerando que AS;; = - ASj, por ser
funcién de estado y sustituyendo arriba se
obtiene, AS1; > 0;

S, >S;.

Este resultado se conoce como el principio
del crecimiento de la entropia.

Como se vio antes, el signo = en las expre-
siones anteriores es valido solo para los
procesos idealizados reversibles.

C(T) = CA(T) + CA’(T)
Como C(T) =0Q/dT,

C,(T)dT f C(T)dT _

AS:J‘ T T

0.

Figura 3.10. Sistema y sus alrededores.

Tomando A como un sistema cualquiera y
A’ como su medio ambiente: ASp + ASa: >
0. Es posible identificar al sistema A con
cualquier sistema arbitrario y al sistema A'
con el medio ambiente o alrededores de A.
Luego, el principio de crecimiento de la
entropia también puede enunciarse de la
siguiente forma:

Durante cualquier proceso, la variacion de
entropia de cualquier sistema mas la de sus
alrededores siempre aumenta o se mantiene
constante.

Por consiguiente, en los procesos reales la
entropia de los sistemas aislados siempre
aumenta.

Caracter extensivo de la entropia.

Considere un sistema cualquiera dividido
en dos partes capaces de interaccionar (fi-
gura 3.10).

La capacidad caldrica del sistema es una
magnitud extensiva. Para una T dada,

Note que eso no impide la existencia de
procesos con ASx < 0. En un proceso parti-
cular en un sistema no aislado puede ocu-
rrir una variacion negativa de entropia; pero
en ese caso la variacion de entropia del me-
dio ambiente serd tal que la suma de ambas
variaciones sera siempre positiva.

3.10 Espontaneidad, equilibrio, degrada-
cion y grado de orden en un sistema

Entropia y espontaneidad

Los criterios termodinamicos dan informa-
cion acerca de la posibilidad de ocurrencia




de determinado proceso, pero no garantizan
que estos ocurran en realidad. Puede suce-
der que AS+AS’ > 0 para un cierto proceso,
pero:

1. Si la cinética del proceso es muy lenta,
puede que no ocurra en la practica.

Ejemplo: la reaccion Hy+ 20, = H,O no
ocurre a temperatura ambiente, a pesar de
ser AS + AS’ > 0. Hay que elevar la tempe-
ratura para que tenga lugar.

2. Pueden existir estados intermedios con
minimos relativos de la entropia que impi-
dan el inicio del proceso. Se necesita un
‘impulso’ inicial para que ocurra.

No obstante, el criterio del crecimiento de
la entropia es de gran importancia, pues
permite identificar los procesos que violan
la termodindmica y no pueden ocurrir, lo
que ahorra tiempo y esfuerzos de todo tipo.
Si AS+AS’ <0, el proceso no puede ocurrir
en forma espontanea hasta alcanzar el esta-
do final.

Entropia y equilibrio

El hecho de que en un sistema aislado la
variacion de entropia siempre sea positiva
conduce de manera directa al criterio de
equilibrio. En el equilibrio, la entropia del
sistema + sus alrededores debe tomar su
valor maximo:

Equilibrio < Syixima-

De no ser asi, existirian estados hacia los
cuales el sistema aislado podria evolucionar
de manera espontanea para los cuales AS >
0 y el sistema no estaria en equilibrio. En la
practica este criterio es poco util, ya que la
mayoria de los sistemas de interés en Ter-
modinamica no se pueden considerar aisla-
dos. Sin embargo, existen criterios de es-

pontaneidad y equilibrio para sistemas no
aislados, basados en el crecimiento de la
entropia, que se estudian en lo que sigue.

Entropia y degradacion de la energia

Como el calor fluye de forma espontanea de
los sistemas de mayor T a los de menor T,
el flujo de calor se puede utilizar para inter-
calar una maquina térmica y realizar un
trabajo util (figura 3.11).

.,
&

Figura 3.11. Transmision espontanea del calor

Pero esto conlleva un aumento de la entro-
pia del sistema mas sus alrededores. Una
vez que la energia ha pasado del sistema 2
al 1, no se puede volver a utilizar de nuevo
en forma de trabajo en la misma maquina,
porque el sistema se ha acercado mas al
equilibrio. Habria que emplear mas energia
para restaurarlo al estado inicial, con el
consiguiente aumento de entropia.

Resumiendo: al transmitirse desde el foco a
la temperatura T, al foco a la temperatura
T, la energia pierde parte de su capacidad
para ser utilizada en forma de trabajo: la
energia se degrada.

No se pierde energia, pero no puede ser
reutilizada para el mismo proceso.

Una vez que la energia se disipa en un me-
dio de gran capacidad calorica (la atmosfe-
ra, el mar, etc.) no se puede volver a utilizar
para realizar trabajo.

Entropia y "grado de orden"

Desde el punto de vista microscopico la



entropia se interpreta como una medida del
grado de "orden" de un sistema. Un ejemplo
es el de la fusion de un sélido. La variacion
de entropia en el proceso es:

AS=AH@>O.

fus
Los atomos o moléculas, ordenados en lu-
gares determinados de la red cristalina del

solido, se "desordenan" durante el proceso
(figura 3.12).

Figura 3.12. Representacion microscopica de un
solido (izq.) y un liquido.

Al pasar a la fase liquida aumenta el niime-
ro de posibilidades de distribucion de los
atomos y moléculas y aumenta el numero
de estados microscopicos accesibles al sis-
tema. Durante la vaporizacion el grado de
desorden aumenta aun mas, con el corres-
pondiente aumento adicional de la entropia
(figura 3.13).

Otro ejemplo de entropia y desorden es el
de la expansion libre de un gas ideal. Se vio
antes que en este proceso

AS =nRIn(V/Vo) > 0.

El gas que se encontraba "ordenado" en un
volumen V,, con menos posibilidades de
movimiento para cada molécula y menos
estados microscopicos accesibles, pasa a
ocupar un volumen mayor con acceso a mas
estados microscopicos. Asi, un aumento de
la entropia lleva aparejado el aumento del
numero de posibles estados microscopicos

accesibles al sistema.

\\O O/, o ,,O % (I'_I)
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Figura 3.13. El aumento de entropia trae aparejado
un aumento del “desorden” en el sistema.

Ecuacion de Planck-Boltzmann

A partir de consideraciones estadisticas se
llega a la conclusion de que la entropia
puede expresarse como

S = kin(Q)

(ecuacion de Planck-Boltzmann). El paréa-
metro Q es el nimero de estados microsco-
picos accesibles al sistema para un estado
macroscopico dado.

No existe una demostracion rigurosa de la
ecuacion de Planck-Boltzmann. Se conside-
ra mas bien un postulado razonable que
relaciona al micromundo con el macromun-
do, ya que la entropia es una magnitud ma-
croscopica y Q queda determinado por va-
riables que describen el micromundo. Su
validez se comprueba a partir de los resul-
tados que se obtienen con su aplicacion (ver
nota 1 al final del capitulo).

En resumen, las expresiones



AS = [8Q/T y AS = kAIn(Q)

deben proporcionar igual resultado, siempre
vy cuando se interprete de forma correcta el
significado de €.

La determinacion de € es uno de los obje-
tivos principales de la fisica estadistica.

3.11 Entropia de disolucion
a) En gases ideales

Considere dos gases ideales A y B que se
encuentran a la misma presion y temperatu-
ra en dos balones de volumen V, y Vg uni-
dos por un tubo con una llave de conexion
como muestra la figura 3.14.

Figura 3.14. pA = pg; Ta = Ts.

Al abrir la llave los gases se mezclan de
forma espontdnea, y para un intervalo de
tiempo lo suficiente grande se obtiene una
disolucion homogénea. Cada gas se com-
porta como si el otro no estuviera presente
(gas ideal).

En la seccion 3.8 se vio que, para la expan-
sion libre de un gas ideal,

AS =nR lnl .
VO
Como la entropia es extensiva, para la mez-
cla queda:

AS =nARlnu +nBRlnM,

A B

donde ns y np representan el numero de
moles respectivos de A y B.

Después de abrir la llave, como la presion y
la temperatura no varian,
V,+V, _(n,+n,)RT/p 1
V., (n,)RT/p X,

V,+V, (n,+n,)RT/p

1
Vi (n,)RT/p Xg

Tomando en cuenta que In(1/x) = - In(x) y
dividiendo AS por np + ng, se llega a la
expresion de la entropia molar de disolu-
cion (denominada muchas veces entropia
de mezcla en la literatura):

ASn =-R{x,In(x,) +x,ln(x,)}. (1)

Como xa y Xg son menores que la unidad,

el logaritmo es (-) y AS_ >0.

El proceso de disolucion lleva aparejado un
aumento del "desorden" y, en este caso,
también aumenta el # de estados microsco-
picos accesibles, al aumentar el volumen
macroscopico accesible a cada gas.

Paradoja de Gibbs. La paradoja surge al
tratar de extrapolar la ecuacion anterior
para el mismo gas en ambos recipientes.
Para simplificar, considere V5 = Vg y np =
ng. En ese caso xpo =xg ="y

AS, =RIn2.

Entonces, con solo abrir y cerrar la llave
(eliminar la ligadura) se estaria incremen-
tando la entropia del sistema, sin necesidad
de que el gas realice algin proceso termo-
dindmico.

La paradoja se resuelve cuando se acepta
que no tiene sentido extrapolar la ecuacion
obtenida para gases diferentes y distingui-



bles a la disolucion de un gas en si mismo
(particulas indistinguibles), ya que en
realidad no hay disolucion alguna.

Al analizar qué sucede a partir de la expre-
sion S=kiIn(Q2), se ve que si aumenta el vo-
lumen el nimero de estados microscopicos
accesibles a cada particula se duplica, pero
también se duplica el nimero de particulas
a ocupar esos estados y la entropia total no
se altera.

En resumen, la paradoja de Gibbs simple-
mente refleja el hecho de que no es posible
extrapolar la expresion de la entropia de
mezcla a la disolucion de un gas en si mis-
mo, lo cual estd acorde con la realidad de
que en ese caso no hay disolucion alguna.

b) En liquidos y sélidos

Para analizar la entropia de disolucion en
liquidos y sdlidos, se asume el modelo si-
milar al de la entalpia de mezcla ya anali-
zada en el capitulo 2.

Considerando N4 particulas de A y Np de
B, con un total N = Ns + Ng, donde en el
estado inicial las particulas estan puras:

ASm = Sag - (Sa + Sp).

En los so6lidos se consideran cristales per-
fectos, sin vacancias, dislocaciones u otros
defectos (figura 3.15). No se toman en
cuenta las vibraciones de la red, que tam-
bién contribuyen a la entropia. De esta ma-
nera es posible considerar al inicio un solo
estado microscopico accesible al sistema,
con todos los dtomos ocupando posiciones
definidas en la red cristalina, donde la per-
mutacion de dos atomos indistinguibles no
se considera un nuevo estado microscopico.

Entonces, QQ(A) = (2(B) = 1. Por tanto Sy =

S =kin(1)=0, y
ASm =k InQap.
b—

Figura 3.15. Dislocacion

Al evaluar Qap se llega a una expresion
idéntica a la vista antes para el gas ideal
(ver Nota 2 al final del capitulo):

ASwm =-R{x,In(x,)+x,In(x;)}.

Si hay k especies diferentes en la disolu-
cion, entonces

k
AS,, =-R> xn(x;).

i=1
3.12 Tercera ley de la Termodinamica

De manera similar a como ocurre con las
restantes leyes, la tercera ley de la Termo-
dinamica no es mas que la generalizacion
de la evidencia experimental acumulada.
Tiene la particularidad de que ha sido enun-
ciada (y criticada por una razén u otra) de
diversas formas. En este curso se ha adop-
tado el enunciado siguiente:

Cuando la temperatura absoluta tiende a
cero, la entropia de cualquier sistema tien-
de a cero, y se hace igual a cero en el caso
de las sustancias cristalinas perfectas.

Por sustancia cristalina perfecta se entiende
una idealizacion que representa un solido
constituido por un solo tipo de atomos o
moléculas sin impurezas ni defectos crista-
linos como dislocaciones, vacancias, etc.




(ver figura 3.15)
Aplicacion de la tercera ley

Considere la variacion de entropia para una
sustancia pura en un proceso cualquiera;

ASzj% .

Si el proceso es a presion constante, 0Q =
dH = C,dT,

AS(T)= j C, d?T
TCdT
S(T)-S(0) = j PT

Pero segiin la 3ra ley, para una sustancia
pura S(0) = 0.

Tomando valores molares:

- fcdT
S’ (M= |—"——.
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o

donde el supraindice ° indica la sustancia

pura a 1 atm de presion.

Esta integral permite calcular la entropia de
cualquier sustancia pura a la temperatura T
a partir de los valores experimentales de ¢,

para cada temperatura.

La ecuacién anterior se puede escribir co-
mo:

S°(T) = }Epd(lnT) ,

y el valor buscado sera igual al area bajo la
curva en el grafico de Ep vs. In(T).
En la figura 3.16 se muestra la forma de

llevar a cabo este célculo. El tramo AB de
la curva se obtiene a partir de consideracio-

nes teodricas (Debye, etc.). Tramo BC: ca-
lentamiento del solido hasta la temperatura
de fusion; tramo CD: AS(fusion) = AH¢/T,
tramo DE: calentamiento del liquido; tramo
EF: vaporizacion, etc.

% z
D H
"k
C
A
= B
InT

Figura 3.16. Curva experimental del calor molar a
presion constante en funcion del logaritmo de T.

T; AH Toap
$°(T) = [Td(InT)+ ===+ [ ¢,d(InT)
0 (i Tfus Thus
solido liquido

AH P
+—2+ [ ,d(InT)
T
vap T\,ap
vapor

TABLA 1
ENTROPiAS ABSOLUTAS DE ALGUNAS
SUSTANCIAS SOLIDAS, LIQUIDAS Y GASEOSAS A

25°C (CAL/K*MOL)
S (rémbico) 7.62 Etanol (1) 38.4
N, (g) 45.767 Metanol (I)  30.3
CO,(g) 51.061 Benceno (1) | 41.30
Fe,0; (s) 21.5 Acido 28.7

oxalico (s)

Muchos valores de las entropias absolutas
aparecen en las tablas de datos quimico-
fisicos (ver tabla 1). Mediante este proce-
dimiento es posible aplicar criterios termo-
dinamicos de espontaneidad a las reaccio-
nes quimicas, aunque no en forma directa.




3.13 AS en las reacciones quimicas

Cualquier reaccion quimica se puede repre-
sentar como

r p
Zoci A, ZZOLi A, .
i=1 i=1

reacc prod

Se considera que la cantidad de moles pre-
sentes coincide con los coeficientes este-
quiométricos y la reaccion avanza hasta
completarse en su totalidad. La variacién de
entropia se puede calcular entonces como:

ASO = SOprod - Soreac-

Como la entropia es una magnitud extensi-

va,
S°prod = 204 S’ (prod)
S°reace = 204 S’ (reacc)
Sustituyendo:
AS° = Z(xigf’ -Z(xigi" )
prod reac

Conociendo el valor de las entropias abso-
lutas es posible calcular la variacién de en-
tropia asociada a cualquier reaccion cuando
avanza hasta completarse en su totalidad.

Note que AS° NO proporciona el criterio de
espontaneidad de una reaccion quimica. En
una reaccion siempre se cede o se gana ca-
lor, y no es posible considerar al sistema
como aislado. Para determinar la posible
espontaneidad de la reaccion habria que
conocer el AS para el sistema mas sus alre-
dedores.

Un criterio de espontaneidad a una T y p
determinadas se puede establecer con el
auxilio de la energia libre de Gibbs, tal co-
mo se analiza en el cap. 4.

3.14 Ejemplos resueltos
Ejemplo 1

Calcular AS cuando 350 g de agua (c = 1
cal/g.’C) a 5°C se ariaden a 500 g de agua
a70°C.

Resolucion:

Para encontrar la temperatura final de equi-
librio T:

Qganado = Qcedido
mic; AT; = mycAT,
T(m; +my) =m;To + myTo
T = (m;To1tmyTo2)/(m+my)
T = (350x5+500x70)/850 = 43.2°C
T=3162K

Como S es una magnitud extensiva, AS =
AS| + AS,, e integrando desde T, hasta T;

AS, =[8Q/T = [mc,dT/T = mc,In(T/Ty))
A82 = mzczln(T/Toz)
AS = mlclln(T/Tol) + l’nzczll’l(T/Toz)

AS = 350x1xIn(316.2/278) +
500x1xIn(316.2/343)

AS =4.65 cal/K =19.5J/K

Ejemplo 2

Calcule el calor molar desprendido al con-
gelarse agua sobre-enfriada a -10°C a pre-
sion constante. Para el agua, p = 18g;
clagua) = 1 cal/g'K; c(hielo) = 0.49
cal/g'K; AH;s(0°C) = 79.7 cal/g.

Resolucion:



Segun la ecuacién de Kirchhoff; para una
reaccion quimica

()] o,

RT ’

p r
AC = E o.C.- E 0. C
p i pi i pi
i=1 i=1

prod reac

Integrando esta expresion, se obtiene:

TZ
AH(T,)=AH(T,)+ [ AC dT

T

La transicion de fase liquido-sélido puede
ser escrita en forma de reaccion quimica
segun

H,O(L) = HyO(s), AHaos = - 79.7 cal/g

Considerando que el calor especifico no
varia mucho con la temperatura de manera
que AC, = constante en el rango analizado y
expresando los calores por gramo en vez de
por mol se obtiene:

AC,, = ¢, (hielo) - ¢, (liquido)
AC,=0.49-1=-0.51 cal/g’K
La sustitucion en la integral conduce a:
AHje3 = AHy73 - 0.51x(263 - 273)
AHye3 =-79.7+ 5.1
AH,¢3= - 74.6 cal/g.

Multiplicando por la masa molar del agua
se obtiene el calor molar de solidificacion:

AH263 =-1342.8 cal/mol

Ejemplo 3

Utilizando los datos del problema anterior,
Jjustifique que la solidificacion del agua

sobre-enfriada a -10°C es un proceso es-
pontaneo. (Sugerencia: considere la varia-
cion de entropia del agua mas la del medio
ambiente, suponiendo que el agua esta en-
cerrada en un termostato a - 10°C).

Agua 0°C ——>  Hielo0°C

| |

Agua -10°C Hielo -10°C

Figura 3.17. Paso del agua a hielo mediante un
proceso ideal reversible.

Resolucion:

La solidificacion del agua sobre-enfriada a -
10°C es un proceso espontaneo e irreversi-
ble, pues ocurre con rapidez con variacio-
nes bruscas de volumen y presion. Para
calcular AS es necesario encontrar un pro-
ceso reversible que vaya del mismo estado
inicial al final; por ejemplo, el indicado en
el esquema que aparece en la figura 3.17.

La variacion total de entropia sera la suma
de las variaciones en cada etapa:

AS = AS;| + AS; + AS;

273 — 263 —
AS = I c,dT N AH_ 4 N J- c,dT
T 273 T

253 273

Considerando que el calor especifico del
agua y del hielo no varian de manera apre-
ciable en el rango de temperaturas conside-
rado,

AS = 18xIn(273/263) - 18x79.7 +
0.49x1In(263/273)

AS =-4.91 cal/mol‘K = - 20.56 J/mol-K

Para calcular la variacién de entropia AS'
del medio ambiente suponemos que el calor
AHgs140 @ -10°C es cedido por el agua de



forma reversible a T constante (-10°C) en el
termostato. Para el medio ambiente Q >0y

AS'= Q/T = AHy43 /T = 1342.8/263
AS'= 5.1 cal/mol-K
AS + AS'=0.19 cal/mol-K > 0

La variacion de entropia del sistema mas
sus alrededores es positiva, por tanto el
proceso es espontaneo.

TABLA 2
ENTROPIAS ABSOLUTAS DE ALGUNAS
SUSTANCIAS
Sustancia S°05 (cal/mol-K)
Ha(g) 312
CLg) 56.8
O,(2) 53.3
HCl(g) 44.6
H,0(1) 16.7
Ejemplo 4

El H; natural contiene 3 partes de ortohi-
drogeno (spines nucleares paralelos) y 1
parte de parahidrogeno (spin nuclear anti-
paralelo). A bajas temperaturas las mole-
culas "orto" ocupan 9 diferentes niveles de
energia rotacional con igual probabilidad,
mientras que las "para" ocupan un solo
nivel. Calcule la entropia de mezcla de los
10 tipos diferentes de moléculas de H.

Resolucion:
ASm =- RZ Xi ln(xi)

donde la suma es para los 10 tipos diferen-
tes de moléculas.

Xpara = 0/ = N/N; = 1/4

De los 3/4 de moléculas restantes hay 9

tipos diferentes; de cada tipo hay 1/9 de
3/4;y

(1/9)(3/4) = 1/12

Xorto —

AS 1 1
o =_ 1/4 +» — 112
4 ;12 /

—n(1/4)+ 2In(1/12)=- 221

AS,, =2.21R
AS, = 18.37 J/mol-K

3.15 Problemas propuestos

1. (Qué resulta mas eficiente para una ma-
quina térmica que funcione entre dos tem-
peraturas dadas; aumentar la temperatura
del foco caliente o disminuir la del foco frio
en la misma cantidad de grados?

2. Demostrar que, para una maquina frigori-
fica cualquiera, el coeficiente de rendimien-
to cumple la condicion

-W/Q; = (T, - T)/T,

donde (2) se refiere al foco caliente y (1) al
foco frio.

3. Si un mol de aire (21% molar O, y 79%
N, aproximadamente) en condiciones TPN
pudiera ser separado en sus componentes;

(Cuadl seria la variacion de entropia? (R: AS
=4.31 J/mol-K).

4. Utilizando los valores de la tabla 2 calcu-
lar AS en J/mol-‘K durante la formacion de
un mol de agua a 25°C y 1 atm a partir de
sus componentes gaseosos y de 2 moles de
cloruro de hidrogeno a partir del cloro e
hidrégeno gaseosos.

5. Dos litros de metano (CHy) a 4 atm y
25°C y 4 litros de O, a 20 atm y 25°C se



introducen a T constante en una camara de
reaccion de 3 litros. Calcular AS asumiendo
comportamiento ideal. (R: AS =- 6.7 J/K)

6. Un recipiente de 2 litros a 0°C contiene
H,S (T, =7.15 +3.32x10” T cal/mol'k) a 1
atm. Se calienta el gas a 100°C mantenien-
do la presion constante. Calcular: a) calor
absorbido, b) trabajo realizado, c) AE, d)
AH, e) AS.

Nota 1

Ecuacion de Planck-Boltzmann

El nimero de estados accesibles de un sis-
tema esta determinado por el conjunto de
nimeros cudnticos que lo caracterizan. Este
aspecto del tema es objeto de estudio deta-
llado en los cursos de fisica estadistica y no
se analiza en este curso. No obstante, es
posible llegar a conclusiones importantes
sobre la base de razonamientos simples.

Sea Q el nimero de posibles estados mi-
croscopicos accesibles al sistema para un
determinado estado macroscopico. Segun lo
analizado antes, la entropia debe ser alguna
funcion (desconocida por el momento) de
Q;

S = f(Q). (1)

Considere un sistema AB compuesto por
dos subsistemas A y B. Con el fin de ejem-
plificar suponga que Qs =4 y Qp = 3. Por
cada estado de A hay 3 posibles diferentes
estados del sistema B. Como en A hay 4
estados, en total habra 4 x 3 = 12 estados
accesibles en el sistema AB.

Este resultado se generaliza con facilidad a
cualquier valor Qa y Qg;

Qap = QAQp. (2)

Como la entropia es una magnitud extensi-
va, de acuerdo a la ecuacion (1):

Sap = Sa +Sp = f(QQa) + f(QB)  (3)
Pero también, de acuerdo a (2)
Sa = f(Q2aB) = f(Qa0B) 4)

Por tanto, comparando las ecuaciones (3) y
(4), se ve que necesariamente

f(QaAQB) = f(Q24) + f(Qp).

Analizando las posibles funciones que
cumplan esta relacion se encuentra que la
dependencia funcional debe ser logaritmica,
y la funcion entropia debe tener la forma

S =aln(QQ) + C
donde a y C son constantes.

Boltzmann y Planck (1912) demostraron
que C=0; el valor de a se puede obtener
comparando con los resultados que propor-
ciona la fisica estadistica en un caso parti-
cular; por ejemplo, calculando AS para un
proceso determinado en un gas ideal. Asi se
obtiene a = k = R/N, (constante de Boltz-
mann) de manera que

S =kIn(QQ).
Esta es la ecuacion de Planck-Boltzmann.

El pardmetro Q (# de estados microscopi-
cos accesibles para un estado macroscopico
dado) a veces se designa como probabili-
dad termodinamica, aunque en realidad no
es una probabilidad.

Nota 2

Entropia de mezcla. Calculo de Q.



Para calcular el numero de estados accesi-
bles al sistema Qap calculemos el numero
de formas en que Ny + Np atomos pueden
ocupar N = N + Np lugares en la red cris-
talina, dejando de contar las permutaciones
entre atomos idénticos, ya que el intercam-
bio de dos atomos indistinguibles no da
origen a un nuevo estado.

En ese caso
QAB =N!/NA!NB!
ASm =k h’lQAB

Sustituyendo y simplificando en la expre-
sion de AS,, utilizando la aproximacion de
Stirling, In(N!) = NInN — N, se llega a:

S SR

Tomando 1 mol de sustancia (N = N,) susti-
tuyendo Nk = R, x4 = Nao /N y similar para
Xp, se obtiene al final, para la entropia mo-
lar de mezcla, la expresion ya vista en la
seccion 3.11 para liquidos y solidos:

AS, =-R{x,In(x,)+x,ln(x,)}.

Nota 3

Ciclos técnicos

Los ciclos reales empleados en la tecnolo-
gia siempre tienen una eficiencia menor que
la del ciclo de Carnot, tal como expresa su
teorema. Algunos ejemplos son los siguien-
tes.

Ciclo Otto de 4 tiempos (motor de gasoli-
na). Ver figuras A.3.1 y A.3.2.

Ciclo Diésel (motor de petroleo). Difiere

del ciclo Otto en que la combustidon tiene
lugar a presion constante, y no a volumen
constante (figura A.3.3).

La diferencia del motor Diesel con el de
gasolina radica en que no necesita de la
chispa de una bujia para iniciar la
combustion. El aire dentro del cilindro se
comprime a una pequefa parte de su

volumen original, lo que hace que su
hasta

temperatura llegue 850 °C

aproximadamente.

/
Srivry regrv kr.rrm-'\-uvrﬁ W

rrrey g

Figura A.2. El motor rota a la izquierda. 1. Admi-
sion de la mezcla combustible (CDA y EA en A3.1);
2. Compresion y combustion (AB y BC); 3. Expan-
sion de los gases quemados (CDA); 4. Expulsion de
gases remanentes (AE y ABC). Las valvulas regulan
la entrada y salida del combustible y los gases.

Al final de la compresién se inyecta
combustible pulverizado a través de una
valvula La inflamacién se produce a causa
de la alta temperatura del aire comprimido.



Figura A.3. Ciclo Diesel. Q, y Q, representan los
intercambios de calor de la sustancia de trabajo.

P

Figura A.4. Ciclo Rankine de una maquina de vapor
convencional.

Ciclo Rankine (maquinas de vapor). En este
ciclo se absorbe y se emite calor a presion
constante (figura 4). La sustancia de trabajo
es vapor de agua presurizado, obtenido en
otro lugar (ver maquina térmica en la figura
3.1).

Resumen del capitulo

Maquina térmica. Cualquier sistema capaz
de convertir calor en trabajo mediante un
proceso ciclico.

Sustancia de trabajo. Agente activo que se
transforma y realiza trabajo a costa del ca-
lor absorbido.

2da ley de la termodinamica. No es posi-
ble construir una maquina térmica que sea
capaz de convertir en trabajo todo el calor
absorbido. (Imposibilidad de construir un
movil perpetuo de 2da especie).

Eficiencia de una maquina térmica:
n =W/Qx.
Eficiencia de la maquina térmica de Carnot
n=1-T,/T,.
Teorema de Carnot para cualquier maquina
térmica
N<1-T,/T,

Variacion de entropia durante cualquier
proceso (funcion de estado)

B

As= | Q.
2 T
reversible

Para cualquier cambio de estado a presion
constante.

as=2H
T

Principio de crecimiento de la entropia.
Durante cualquier proceso en un sistema
aislado, la entropia siempre aumenta o se
mantiene constante.

La entropia proporciona:
a) criterio de espontaneidad;
b) criterio de equilibrio (Smaxima),
¢) criterio de degradacion de la energia,
d) criterio de grado de orden.
Ecuacion de Planck-Boltzmann
S =kiIn(Q).

Entropia de disolucion en gases ideales,
solidos y liquidos.



ASn =-R{x, In(x,) +x, In(x,)} las sustancias cristalinas perfectas.

L Variacion de entropia en una reaccion
3ra ley de la Termodinamica. o P

quimica
Cuando la temperatura absoluta tiende a

cero, la entropia de cualquier sistema tiende AS* = Z oSy - Zai S

prod reac

a cero, y se hace igual a cero en el caso de
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CAPITULO 4

Potenciales termodinamicos

4.1 Relacion
Termodinamica

fundamental de Ila

El criterio general de espontaneidad para
cualquier proceso termodinamico nos dice
que

AS+AS'>0 (1)

donde AS representa la variacion de entropia

del sistema y AS' la de sus alrededores.

Figura 4.1: A: sistema; A": medio ambiente

Considere un sistema cerrado A y su medio
ambiente A' a la temperatura T (figura 4.1)
y un proceso en el cual pasa una cantidad
infinitesimal de calor 6Q desde A' hasta A.
La capacidad calorica del medio ambiente
se considera infinitamente grande, de forma
tal que su temperatura T no varia de manera
apreciable durante el paso del Q.

Aunque el proceso sea irreversible, como la
entropia es funcion de estado del sistema, es
posible calcular AS' considerando un proce-
so reversible cualquiera a T constante donde
se entregue el mismo 6Q, de forma que

AS'=dS'=-3Q/T.
Sustituyendo en (1), con AS — dS,
dS -8Q/T > 0.

Haciendo uso de la primera ley aplicada al

sistema A; 8Q = dE + dW y agrupando tér-
minos, se llega a

dE - TdS +8W <0. ©)

Esta es la ecuacion fundamental de la Ter-
modinamica. Representa la combinacion de
la primera ley de la termodindmica con el
concepto de entropia, derivado de la segun-
da ley. El trabajo W puede ser cualquier tra-
bajo, no solo el de expansion (magnético,
eléctrico, creacion de superficies).

A partir de la ecuaciéon fundamental es
posible obtener criterios de espontaneidad
y equilibrio en casos particulares sin tomar
en cuenta los alrededores del sistema, ya
que las expresiones que se obtienen
dependen solo de parametros del sistema.
Esta caracteristica es de suma importancia,
pues por lo general no es posible obtener
informacién de los alrededores, sino solo

del sistema considerado.

4.2 Procesos a T y V constante. Funcion
trabajo.

En un sistema cualquiera, la funcion trabajo
(o energia libre de Helmholtz) se define por
la expresion

A=E-TS.

Como E y S son funciones de estado del
sistema y T es un parametro de estado, la
funcion trabajo también es funcion de
estado. Por razones similares también es una
magnitud extensiva.

Considere un proceso reversible cualquiera
que tiene lugar en un sistema cerrado a
temperatura constante. De acuerdo con la
ecuacion fundamental, considerando T Ia
misma en el sistema y el medio ambiente,

dE-TdS+38W <0
dAr+0W<0



e integrando a temperatura constante y
ajustando términos, se llega a:

W <-AAT

El signo < corresponde a los procesos
irreversibles, que el signo =
corresponde a los reversibles. Significa que
el trabajo de cualquier tipo (no solo de

mientras

expansion) intercambiando por un sistema a
temperatura constante siempre sera menor o
igual que la correspondiente variacion de la
funcion trabajo (sera igual solo si el proceso
ocurre de forma reversible).

Note que el resultado anterior también
expresa que, en un proceso reversible a
temperatura constante, cualquier trabajo
se comporta como funcion de estado.

Cuando, ademas, solo hay trabajo de
expansion en el sistema y el volumen se
mantiene constante, se llega al criterio de
espontaneidad:

AAry <0.

Si un sistema interacciona con el medio
temperatura
evolucionara de

ambiente a
constantes,
espontanea hasta que la funcion trabajo tome
su valor minimo:

y  volumen
forma

Si Ty V constantes y no hay trabajos de otro
tipo:
Equilibrio < Aminimo

4.3 Procesos a T y p constantes. Funcion
energia libre.

La funcion energia libre de Gibbs se define

como:
G=E-TS+pV

Al igual que la funcion trabajo, es una fun-
cion del estado del sistema y una magnitud
extensiva.

Considerando el trabajo de expansion sepa-

rado de los restantes trabajos, la relacion
fundamental de la Termodinamica puede ser
escrita como

dE - TdS + pdV + 8Wpe < 0

donde W, representa cualquier otro trabajo
adicional al trabajo de expansion (no
expansion).

A temperatura y presion constantes,
dG, =dE - TdS + pdV,
y sustituyendo en la relacion anterior;
dGrp < - Wy,

lo que conduce, tras integrar a T y p
constantes, a
Whe <- AGryp,

donde el signo < corresponde a los procesos
irreversibles, y el signo = a los procesos
reversibles. Significa que el trabajo no
expansivo intercambiado por un sistema a
temperatura y presion constantes siempre
sera menor o igual que la correspondiente
variacion de la energia libre (igual solo si el
proceso ocurre de manera reversible).

Si solo hay trabajo de expansion en el
sistema W, = 0 y se llega al criterio de
espontaneidad:

AGTp <0.

Si un sistema interacciona con el medio
ambiente a temperatura y presion constantes,
el mismo evolucionard de forma espontdnea
hasta que la energia libre tome su valor
minimo:

Si T y p constantes y solo hay trabajo de
expansion:

Equilibrio < Gminimo

Note que este resultado, al igual que los
anteriores, es general por completo para
todo sistema cerrado, con independencia de



si es simple o heterogéneo, liquido, sélido o
£2ase0s0.

4.4 AG en las reacciones quimicas

La energia libre G = E - TS + pV puede ser
escrita sustituyendo en funcion de H = E +
pV como

G=H-TS,

y para un proceso que ocurra a T y p
constantes,
AGrp, = AH - TAS.

En las secciones anteriores se analizd que,
para una reaccion quimica a T y p
constantes,

AHp, = 3 a;HY - > o HY.

prod reacc

El supraindice indica elementos puros en su

estado estandar a 250C y 1 atm. Igual se
demostr6 que

ASTp = Z“igio 'Zaigio )

prod reac

Sustituyendo estas expresiones en AGr, es
posible evaluar la variacion de energia libre
que tiene lugar durante una reaccion
Aplicando el
espontaneidad analizado en la seccion 4.5,
se llega a la conclusién de que la reaccion
quimica considerada ocurrird en forma

espontanea si

quimica. criterio  de

AH - TAS <0.

Calculando AH y AS a partir de los datos
que aparecen en las tablas es posible, en
principio, predecir si tal reaccion tendrd o no
lugar a una temperatura determinada al
mezclar los reaccionantes. En la practica es
necesario tomar en cuenta algunos aspectos
adicionales como los siguientes:

a) Cinética del proceso

Considere la reaccion de formacion del agua
a 25°C,

Ha(g) + 120,(g) = H,O(L) ,
AGozgg:- 56.7 kcal.

A 500°C dura varias horas; a 700°C es casi
instantanea.

Figura 4.2. Minimo intermedio en la energia libre.

A pesar de ser AG<0 esta reaccion no tiene
lugar de forma espontanea a temperatura
ambiente. Es necesario suministrar una
energia inicial para que ocurra. Cuando la
temperatura se eleva, la reaccion comienza a
avanzar con mayor rapidez:

El polvo de platino actia como catalizador,
acelerando la velocidad de reaccion y dando
lugar a una explosion a baja temperatura.
Algo similar ocurre si se introduce un punto
de ignicion en la mezcla gaseosa a la
temperatura ambiente.

b) Existencia de estados intermedios

El criterio AG < 0 no contempla la
posibilidad de estados intermedios para los
que AGr, > 0. Como ejemplo de estos
estados considere la figura 4.2. La linea
recta corresponde a la variacion de la
energia libre del sistema en el caso ideal,
donde no hay efectos de disolucion de unos



componentes en otros. La linea curva
corresponde a un caso mas cercano a la

realidad.

Llamando G; y G; a la energia libre del
sistema al inicio y al final de la reaccion,
respectivamente, se ve con facilidad que la
diferencia G, - G; es menor que G; - G;, por
lo que la reaccion en realidad no avanza
hasta completarse en su totalidad, sino que
se detiene al alcanzar el grado de avance
correspondiente a G,. Estos aspectos se
analizardn con mas detalle al estudiar el
equilibrio quimico.

Reacciones entre oxidos.

No obstante lo anterior, muchos sistemas se
comportan de forma tal que el criterio AGr,
< 0 es valido para determinar si la reaccion
tendra o no lugar en condiciones
determinadas de presion y temperatura. Un
ejemplo de esto lo constituyen las reacciones
en fase solida como la siguiente, donde AG®

varia poco con la temperatura y la presion:
Ti(s) + SiO,(s) = Si(s) + TiOx(s),
AG°=-293KkJ

Esta ecuacion particular indica, entre otras
imposible fundir titanio
metalico en un crisol de silica, pues el

cosas, que es
titanio se oxidard aunque se trabaje en una
atmosfera inerte o al vacio (en realidad el Ti
en caliente disuelve el SiO,).

Los AG® correspondientes a las reacciones

de los metales con el oxigeno se
acostumbran representar en funcion de la
temperatura segin aparece en la figura 4.3.
Si se desea conocer la posibilidad de
calentar titanio metalico hasta 1400°C en
crisoles de alimina, solo hay que formar la
correspondiente reaccion a partir de las

reacciones conocidas.

Ti(S) + Oz(g) = TiOz(S),

AG°= - 607.1 kJ
(4/3)A1(s) + Ox(g) = (2/3)AL,0s,
AG®=-753.6kJ

Las ecuaciones anteriores se pueden sumar y
restar por ser G funcién de estado y, por
tanto AG independiente del
Invirtiendo la segunda ecuacion y sumando;

Ti(s) + (2/3)Al,05(s) = (4/3)Al(s) + TiO,

Proceso.

AG° =+ 146.5 kJ.

El resultado positivo indica que no es
posible que la reaccion se lleve a cabo a esta
temperatura. Los crisoles de alumina pura
no contaminan el titanio.

De este ejemplo queda claro que cada metal
desplaza del oxido a los que se encuentran
por encima de ¢l y no a los que estan por
debajo (figura 4.3). El 6xido mas estable es
el de Ca. Después le siguen el Mg, Al, y
restantes.

AG® = RT Inp(02) (kcal)

4Fei0s +Dz2 =

-160

Si+02
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Figura 4.3. AG en funcién de la temperatura para
algunas reacciones de oxidacion.



4.5 Energia libre de formacion.

En el capitulo 2 se consider6 la entalpia
molar de cualquier compuesto como el calor
de formacion a partir de los elementos de la
tabla periddica en su estado estandar, a
298K y 1 atm. También se vio en la seccion
2.9 que, en estas condiciones, H), =0 para
los elementos de la tabla y que, para
cualquier compuesto,

=0 .=
H298 - AI_Iformaci(')n .

En forma analoga, los valores de la energia
libre de los compuestos se pueden referir a
un mismo estado estandar, tomando G? =0
para los elementos de la tabla periddica a p
= 1 atm y alguna temperatura especificada.
Esto permite calcular las correspondientes
energias libres de formacion y expresar AG
en forma andloga a como ocurre con AH o
AS para una reaccidon quimica:
AG® = 0,GY-> 0; Gy .

prod reac
Los valores de G;° para muchos compuestos
aparecen en las tablas de los manuales de
datos fisico-quimicos.

4.6 Magnitudes parciales molares

En capitulos anteriores se analizaron las
variaciones de entalpia y de entropia de
mezcla en las disoluciones regulares e
ideales, que se resumen a continuacion:

Tipo de disolucion

Ideal
Regular

AH, =0
AH,, =x,xzW

Regular e ideal Agm =- R{ x,In(x,)+ len( X, )}

En ambos casos no hay variaciones de
volumen durante el proceso de disolucion.

Disoluciones reales

La mayoria de las disoluciones no se ajustan
a la clasificacion de ideales o regulares. A
titulo de ejemplo, considere una disolucion
de agua y 4cido sulfurico. A 25°C y 1 atm se
cumple que:

100 ml de H,SO4 + 100 ml de H,O —

182 ml de disolucion.
Es decir, los volumenes no son aditivos

durante el proceso. Si V’ es el volumen

1

molar del componente i puro, entonces:
V= nl\_/lo + nz\_/S .

Tampoco se cumplirda la aditividad de las
funciones termodindmicas, a causa de los
efectos adicionales que aparecen durante la
disolucion. En el caso de la entalpia, por
ejemplo, varia la energia de los enlaces y

H=n,H +n, H .

Algo similar ocurre para las restantes
funciones termodinamicas. Sin embargo, es
posible generalizar lo obtenido en las
secciones anteriores al analizar la entalpia y
entropia en las  disoluciones, que
presentamos de forma wunificada para
beneficio del lector.

Para tomar en cuenta esta particularidad,
considere un sistema cerrado con k fases
presentes y representemos por la letra G el
volumen, la energia libre, o cualquier otra
funcion de estado del sistema. En general G
sera funcion, ademds de la presion y la
temperatura, de la cantidad de las sustancias
presentes en el sistema, representadas por n;;

G =G(T, p, nj, ny, ns,....... ny).

Asumiremos que ng expresa el numero de

moles  presentes de cada  sustancia

componente o especie quimica presente y n
= 2'n; es el namero de moles total. Para una



variacion infinitesimal arbitraria de los

parametros de estado es posible escribir:

oT

dG = [a—GJ dT + [a_G
pN

donde N significa que se mantiene constante
la cantidad de todos los componentes y N'
que se mantiene constante la cantidad de
todos  los

componentes  excepto el

componente i.

El valor parcial molar de la magnitud en
cuestion queda definido por la expresion

— oG
Gi=|— )
(an JTpN’ ( )

i

G; serd en general funcion de la presion,

temperatura y composicion del sistema. Se
habla asi del volumen parcial molar, energia
libre parcial molar y entalpia parcial molar.
ATy p constantes, segin (1) y (2)

k p—
dGTp = ZGl dni .
i=1

Si la composicion del sistema también se
mantiene constante y el numero de moles
presentes de cada especie no varia, como X;
= n; /n es posible sustituir dn; = x; dn, e

integrando a  composiciéon  constante
(incrementando la masa total del sistema sin

que varie la composicion), se obtiene

TdGTpN =ZGixden
0 o

y tras dividir por el numero total de moles
en el sistema,

_ Koo
Gy = 2 %iG; 3)
i=1

La expresion (3) contiene todas las posibles
contribuciones al valor de la magnitud G. Si
se desea separar la contribucion AG,, debida

p

i

k
oG
j dp+;{8n } dn, , (1)
TN 1 TpN'

en exclusivo a los efectos de disolucioén, es
necesario restar la contribucién debida a los
componentes puros.

Si (_}f es el valor molar de G para el

componente i puro, como G es extensiva, a
una T y p determinadas, entonces para los
componentes puros,

—_— k —_—
Go =Y x,Gi , (4)
i=1
y la contribucion ocasionada por los efectos
de disolucion vendra dada por

AGy =GN -Go .- (%)

4.7 Potencial quimico

El potencial quimico p; de un componente
en una disolucién se define como el valor de
su energia libre parcial molar

— oG
W = Gi = [_J .
6ni TpN'

Segun la ecuacion (1) en 4.12, la expresion
general para la energia libre es:

dG=[g—G] dT+(%—GJ dp +
T )N P )N

K
+ [aG] dn;

i=1 ani TpN'

Como G = E — TS + pV, a composicion
constante

dG =dE — Tds — SdT + pdV + Vdp
0Q =dE + pdV (1? ley)
dS = 6Q/T (2° ley)



Eliminando entre ambas expresiones 6Q =
Tds:

dE = Tds — pdV
dG=-SdT + Vdp .

Comparando esta ultima con la expresion
general

oG oG k
dG= (—] dT + (—j dp+ ) wdn; .
aT pN p TN ;

Se ve de inmediato que
(0G/0T), =-S; (6G/op)r =V

por tanto, la relacion anterior queda como
k
dG=Vdp-SdT + ) pdn; .
i=1
Potencial quimico en solidos, liquidos y
gases

Considere una funcion de varias variables
F(x,y,z) con diferencial dF = Mdx + Ndy +
Pdz, donde M = (6F/8x)yz ,N = (OF/ay)XZ ’ P

= (0F/02) , . La condicion de diferenciabili-

dad implica la 1gualdad de las derivadas cru-

zadas:
(ON/0OX)y, = (OM/0Y)xs,
(OP/0x)y, = (OM/0z)xy,
(OP/0y)x, = (ON/0Z)xy.

Aplicando el criterio a una de las parciales
de la expresion anterior:

[%j Z[G_VJ v
|
0P Jrn L0

(volumen parcial molar).

Integrando para una composicion y

temperatura determinadas,

(dul )TN = vldp

P
(A =[Vidp. (D)
Py
Note que como ; es igual a la energia libre
parcial molar, para la energia libre existe una
relacion similar:

AGr = [Vdp.

Potencial quimico en gases ideales

Para una mezcla de gases ideales, si p es la
presion total en el sistema,

V=(n,+n,+n, +....+nk)E
p
v, z[a_V] _RT
ani TpN' p

De manera que la integral (1) puede
expresarse como

p
Ap; =RT [ dp/p.
Po

Como p; = Xi p, Y se integra a composicion
constante (N), dpi = x; dp, y al dividir
miembro a miembro ambas expresiones,

dp _dp;
p P

Sustituyendo en la expresion anterior e
integrando entre una presion inicial p, y otra
final p,
[TAETTP = RTIn 2L .
0

Eliminando el subindice i y tomando p, = p°
(valor de p para p; = 1 atmoésfera) se obtiene,
para cada componente o especie quimica en
la mezcla de gases ideales,

n=p’+RTIn(p) .

Como se integré a temperatura constante,
entonces u’ = p’(T).



Note que,
cuando el potencial quimico del gas ideal se
expresa de esta forma, es necesario expresar

segun el convenio anterior,

la presion parcial p siempre en atmosferas.
En el caso de gases reales la forma de la
expresion se mantiene, pero se sustituye la
presion parcial p por la fugacidad F, que se
determina por medio del experimento.

Potencial quimico en liquidos y solidos

Considere la ecuacion (3) de 4.6 para un

sistema de dos componentes A y B, con
Gi =L
GOTpN = XAMA T XpHR (1)

Para este mismo sistema, de acuerdo a las
ecuaciones (4) y (5) en esa misma seccion,

AGm = (_}TpN - (_}O
_ k
GO = 2 X G:) s
i=1
considerando G,°=p,° (potencial quimico

de la especie quimica o componente i puro),
conviene escribir lo de arriba como

AG,, = GTpN -XAHA -XpUB;  (2)
ademas, AC_}m también puede ser escrito, a
una T y p determinadas, como
AG,_ =AH,_-TAS, . 3)
Despejando GTpN en (2) y sustituyendo
segun (3), se obtiene
GTpN =XaHa +Xphp +AH, —TAS, . (4)
ahora las

Introduzcamos expresiones

obtenidas para el calor y la entropia de
disolucion en las disoluciones regulares;

AH_ = x,xgW

ASm =-R{x, In(x,) +xpIn(xp)} .

Considerando la igualdad
xaxp = Xa(1-x2)+xp (1-xp)* ,

sustituyendo estas expresiones en (4) y
agrupando, se obtiene

Gy =X, {15 +(1-x, ) W+RTIn(x, )}
+X{Hp +(1-XB)2 W +RTIn(x;)}

Como esta ultima expresion tiene que ser

igual a la ecuacion (1), comparando
miembro a miembro se ve que,
necesariamente;

TR =MZ+(1—XA)2W +RTIn(x, )

Hy =S +(1-x,) W+RTIn(x,,) (5)

a) Disoluciones ideales. En una disolucion
ideal AH,, =0y W =0, lo que conduce a la
siguiente expresion para el potencial
quimico de cada componente o especie
quimica:

u=p’ +RTIn(x) .

b) Disoluciones reales. En una disolucion
regular AH_, =x,xz W, y de aqui se podria
expresar W en funcion de AH,, para obtener
una expresion para p en funcion de
parametros conocidos. No obstante, en una
disolucion real, no regular, la relacion
anterior no es valida. Con el fin de buscar
una expresion general para el potencial
quimico valida para cualquier disolucion no
ideal se ha adoptado el procedimiento
siguiente.

Supongamos que W es desconocida en
principio. Bajo esta consideracion es posible
expresar | para cada componente por la
misma ecuacion (5),

u=p°+ RT{In(x) + (1-x)* W/RT}, (6)

pero ahora el pardmetro W habria que



determinarlo experimentalmente para cada
disolucion particular. En la practica no se
trabaja con W, sino con el coeficiente de
actividad vy, definido segun

v=exp{(1-x)’ WRT)} ,
de manera que, sustituyendo en (6),
p=p"+ RT{In(x) +In(y)} .

Si se define la actividad del componente en
la disolucion por la relacion a = yx, se
obtiene una expresion para el potencial
quimico andloga a la de la disolucion ideal,
donde ahora la actividad hace el papel de la
fraccion molar;

uw=u’+ RTIn(a) .

Los valores de y se pueden determinar a
partir del experimento y, en consecuencia, la
expresion anterior representa una forma
adecuada  de

expresar los  datos

experimentales de cualquier disolucion real.

Para los componentes puros,

x=1;
y=e’=1;
a=x=1y
p=p

Como todas las expresiones se dedujeron
parauna T y p determinadas, al variar T 6 p
es de esperar que varie p°; significa que pu° =
u’ (T,p). Estos resultados, derivados para un
sistema de dos componentes con el fin de
facilitar las deducciones, se generalizan de
forma inmediata para un sistema con k
componentes 0 especies quimicas.

Potencial quimico en funcion del numero
de moléculas

También es usual representar el potencial
quimico por molécula; @’ = w/N donde N
representa el nimero de moléculas; N = nN,.
En general,

Apéndice 1

Relaciones matematicas entre funciones

termodinamicas. Relaciones de Maxwell.

En lo que sigue consideraremos un sistema
cerrado cualquiera, donde solo hay presente
trabajo de expansion. Para cualquier
variacion infinitesimal de los parametros de
estado en este sistema, segun la 1ra ley,

8Q = dE + pdV.

De acuerdo con la segunda ley, la variacion
de entropia del sistema vendrd dada por dS
= 8Q/T. Sustituyendo para eliminar 3Q, que
no es funcion de estado del sistema, permite
expresar la energia interna del como funcion
de los restantes parametros de estado

dE = TdS - pdV (1)

A partir de esta expresion, considerando E =
E(T,V), se obtiene en forma inmediata que:

si V = constante, (OE/0S)y =T,
si S = constante, (OE/0V)s=-p

Si en el sistema existiera mas de un
componente, habria que especificar ademas
a composicion constante para que fueran
validas las expresiones anteriores.

Es posible encontrar relaciones analogas
para las restantes funciones termodinamicas.

Considere la entalpia H=E + pV;
dH = dE + pdV + Vdp
y sustituyendo dE segtn (1)
dH =TdS + Vdp (2)

de donde se obtiene, en forma analoga al
caso anterior:



(6H/dp)s =V , (H/8S), =T .

Para la funcién trabajo, el procedimiento
anterior conduce a

dA=dE - Tds - SdT,
dA =-pdV - SdT 3)
(OA/OVYr=-p , (BA/GT)y =- S

Al final, en el caso de la energia libre de
Gibbs se obtiene

dG = dE - TdS - SdT + pdV + Vdp
dG = - SdT + Vdp (@)
(6G/oT), =- S , (6G/dp)yr =V

Los resultados anteriores se pueden resumir
tabla. Otras
entre las funciones

en forma de relaciones

matematicas y las
variables de estado se obtienen a partir de

que las funciones de estado deben de ser

diferenciables.

TABLA Al-1
(OE/3S)y =T (CE/oV)s=-p
(6H/3S), =T (6H/op)s =V
(OA/OT)y=-S (OA/OV)r=-p
(6G/aT), =- S (6G/p)r =V

Si F representa a cualquier funciéon de
estado, como AF no depende del proceso dF
debe ser el mismo entre dos estados
cualesquiera separados infinitesimalmente,
con independencia de la forma en que el
calculo se lleve a cabo.

Del analisis matematico se conoce que si
F(x,y) es una funcion diferenciable, es
posible expresar el diferencial dF como

dF = Mdx + Ndy,
donde M = (8F/8x)y; N = (oF/oy)x , de

forma que se cumple la igualdad de las

derivadas cruzadas (ON/ﬁx)y = (OM/oy)y -

Considerando la igualdad de las derivadas
cruzadas en las expresiones (1) a (4)
obtenidas antes se llega a las relaciones de
Maxwell:

(OT/OV)s = - (Op/dS)y (5)
(8T/dp)s = (BV/8S), (6)
(8S/8V)r = (8p/T)y 7)
- (8S/0p)r = (OV/AT), . (8)

Otra relacion matematica de interés se
obtiene a partir de la ecuaciéon de estado
f(p,V,T), suponiendo que el sistema es
simple o de composicion
Asumiendo que es posible expresar la
funcion como V = V(T,p),

dV = (6V/0T),dT + (6V/op)rdp

constante.

Considerando Op/0T a volumen constante
(dV =0):

(0p/dT)y = - (OV/AT),/(OV/dp)r 9)

y multiplicando por (0T/0V), y agrupando
términos, se llega a

(OV/3p)r(@p/eT)V(T/V)y = - 1. (10)

Apéndice 2
2

e |
Demostracion de ¢p -¢v = TV?

En un sistema simple se cumple que
f(p,V,T) = 0 y solo hay dos variables
independientes. Escogiendo T y p como
independientes tendremos E = E(T,p) y

dE = (GE/OT),dT + (GE/Op)rdp. (1)
Si  se escogen como  variables
independientes T y V; entonces E = E(T,V)
y

dE = (OE/OT)vdT + (GE/0V)rdV. (2)



Asumiendo que la ecuacion de estado
puede expresarse como V = V(T,p) se
obtiene

dV = (8V/T),dT + (3V/eP)rdp.  (3)

Sustituyendo (3) en (2) y agrupando
términos,

dE = {(3E/0T)y + (E/AV)r (3V/AT),}dT
+ (OE/OV)1(8V/0P)rdp @)

Comparando miembro a miembro la (4)
con la (1) se ve de inmediato que

(CE/Op)r = (GE/OV)1(0V/op)rdp (5)
(BE/AT), = (GE/AT)y + (GE/0V)1(V/T),. (6)

Sustituyendo Cy = (OE/0T)y y despejando,
Cv = (GE/0T), - (GE/OV)1(0V/0T),. (7)

Por otra parte, la capacidad calorica a
presion constante puede expresarse como

Cp, = (0H/0T), = {O(E+PV)/0T),
= (OE/0T), + p(6V/0T),. (®)
Restando C, - Cy y eliminando términos,
Cp- Cy = {p + (CE/OV)1}(0V/OT), .

Apliquemos los resultados anteriores a esta
relacion para derivar una expresion que
permita calcular la diferencia ¢, - cy a
partir de pardmetros experimentales.

Segun la ecuacion (1) del apéndice 1,
dE =TdS - pdV
(CE/oV)r =T(0S/OV)r—p .
Por tanto, tomando valores molares:
C, - Cyv =T(0S/0V)r(6V/0T), .

Considerando la relacion de Maxwell (7)
del apéndice (1) junto con la ecuacion (9)
del mismo

apéndice, sustituyendo y

agrupando se llega a

(av/oT):
C,-C, =-T——2L
(0V/ap)y

El coeficiente de dilatacion térmica se
define por la relacion

a = (1/V)(6V/0T),,
y el factor de compresibilidad segun
=- (1/V)(oV/op)r .

Tanto o como k se pueden obtener a partir
de los datos experimentales. Sustituyendo
arriba y agrupando, considerando 1 mol de
sustancia, se llega a

2

- = <o

Cp-Cy =TV—,
K

4.8 Ejemplos resueltos

1. Calcular el trabajo realizado en contra
de la atmosfera cuando 1 mol de tolueno
(CsHsCH3) se evapora de forma reversible
en su punto de ebullicion a 111°C. A esta
temperatura el calor de vaporizacion es de
86.5 cal/g (362.2 J/g). Calcule, ademas,
para este proceso, b)Q; c)AH; d)AE; e)AG
y 8)48.

Resolucion:

a) Wiey = pAV = pV¢=nRT (V, = volumen
del liquido = 0)

Wiev = 1x1.987x(273+111)
Wiev = 7612 cal/mol

Multiplicando por 4.1868 para llevar a
Joule; Wiey = 31.87 kJ/mol

b) Q = nq = (12x7+ 8x1)x86.5
Q =7958 cal/mol
Q =33.32 kJ/mol
¢) A presion constante; AH = Q, = 33.32



kJ/mol .

d) AE = AH - pAV (a presion constante)
AE =33.32-31.87
AE = 1.45 kJ/mol .

e) En un proceso reversible, a temperatura
y presion constantes, AGr, = Wy = 0, ya
que en este proceso solo hay trabajo de
expansion.

f) AS = AH/T = 33.32/(273+111)

2. Calcule AG cuando la presion actuando
sobre un mol de hierro metalico (densidad
7.86 g/em’) aumenta de 1 a 10 atm a la
temperatura de 25°C. Para el Fe, u =
55.85 g/mol. (1 atm = 1013.25 hPa).

Resolucion:
AGr =] Vdp

Para una variacion de presion no muy
grande en liquidos y sdlidos, V =
Por tanto, AGr = VAp

Considerando el volumen de un mol (V,),

constante.

designando por p la densidad:
Vo=Vmh=puV/m=p/p
AGt = pAp/p
p=7.86 g/em’ = 7.86x10’kg/m”.
Sustituyendo:
AGr = 55.85x(10-1)x101325/7.86x10°
AGr=6.481]

3. Demuestre que el potencial quimico
cumple las siguientes relaciones:

W= (aE/ani)SVNv = (aH/ani)spN' = (aA/ani)TVNv = -
T(@S/anl)EVNv

Resolucion:
v Considere G = G(T,p,n); entonces:
dG =-SdT + VdP + 2 u;dn; (1)

Expresando G segln su definicion, G = E -
TS +pV

dG =dE - TdS - SdT + pdV + VdP
Sustituyendo el dG en (1) se obtiene:
dE =TdS - pdV + 2 u;dn; . (2)

Dadas las relaciones funcionales existentes
entre las magnitudes E,S,H,G,A,PV y T,
donde en realidad hay
independientes, es posible considerar

E = E(S,V,n;,n,,.....ny),

solo dos

por tanto,

dE = (OE/0S)yne dS + (OE/0V)sn dV +
2 (OE/on;)svn:

Segun las relaciones de Maxwell, el 1ro y

2do términos son iguales a T y -p

respectivamente;
dE =TdS - pdV + X(JE/onj)syn' (3)
y (3) sera igual a (2) solo si
1 = (OE/Onj)synr .
v Para demostrar otra de las igualdades,
despejando dS en la ecuacion (3);
dS =dE/T + pdV/T + (1/T)2p; dn;. (4)

Suponiendo S = S(E,V,n;,ny,....nx) y
haciendo uso de que

dS =06Q/T =dE/T + pdV/T
(OS/OE)y = 1/T ; (0S/0V)g = p/T
se llega a:
dS = dE/T + (p/T)dV + X(8S/0n)eyw dni, (5)

y comparando (5) con (4) se ve que ambas
expresiones seran iguales solo si



pi = T(6S/0nj)evn: -
v" Considerando la funcion trabajo A = E -
TS y despejando E:
dE = dA + TdS + SdT
Sustituyendo en el (dE) de la ecuacion (2);
dA =-SdT - pdV + 2u;dn; (6)

Expresando A = A(T,V,n;) y haciendo uso de
las relaciones de Maxwell, se llega a:

dA = - SdT - pdV + 2(6A/0n;)ryn dn; (7)
y comparando (6) y (7) se obtiene
K = (OA/on;)ryn:.
v/ La identidad que falta se demuestra
considerando A=H - TS + pV;
dA=dH - TdS - SdT - pdV - Vdp
Sustituyendo en (6) se llega a
dH =TdS + Vdp + 2 p;dni (8)

Por otra parte, considerando H = H(S,p,ny) y
diferenciando,
relaciones de Maxwell,:

dH = TdS + Vdp + X(0H/0n;)spn,

haciendo uso de Ilas

y comparando con (8) se obtiene la igualdad
deseada;

Wi = (8H/ Oni)spNv .

4.9 Problemas propuestos

1. Demuestre que, para una disolucion
regular de dos componentes, donde x; es la
fraccion molar, se cumple la relacion

X1 X2 = X3 (1-x1 )* + x5 (1-x2)%.

2. Calcule la variacion de energia libre de
Gibbs cuando un mol de O, se calienta de 0
a 100°C a) A presion constante de 1 atm. b)
a volumen constante de 1 litro. ¢) ;Cual serd

la variacion de su potencial quimico en
ambos casos? (Suponga Cy = constante en el
rango considerado. Para el O, S°9g =
205.15 J/mol-K).

3. Para cualquier liquido se cumple en forma
aproximada que V =V, (1 - BP), donde B es
el factor de compresibilidad y V, el volumen
para P — 0. a) Demuestre la afirmacion
anterior. b) Derive la expresion para el AG
asociado cuando P varia de P; a P, a T
constante. ¢) Aplique el resultado anterior al
calculo de AG molar para el agua (f =49 x
10 atm™) cuando P varia de 1 a 10 atm. d)
(Habré diferencias notables si se asume f§ =
0 (incompresibilidad total) para el agua? A
25°C la densidad del agua es de 0.997 g/cm’,
su masa molar es de 18 g y su volumen
molar casi no varia con la presion.

Resumen del capitulo
Relacion fundamental de la termodinamica.
dE-TdS +8W <0
Funcion trabajo.
A=E-TS
Trabajo realizado por un sistema.

W <-AAr

Si Ty V constantes y no hay trabajos de otro
tipo:
Equilibrio <> Ainime

Funcion energia libre de Gibbs.

G=E-TS+pV.

Trabajo adicional al de expansion.

Whe < - AGry

| Si Ty p constantes y solo hay trabajo de



expansion:

Equilibrio <> Ginimo

Valor parcial molar de cualquier magnitud.

G = (a_G]
on; TpN'

Energia libre de mezcla.

Cdlculo de la variacion del potencial quimi-
co.

P2
(Aui)TN = J.\/ldp
P

Potencial quimico del gas ideal.
p=p’+RTIn(p)

Potencial quimico liquidos y solidos en diso-
lucion ideal.

n=p’ +RTIn(x)
Potencial quimico en disoluciones reales

=’ +RTIn(a).
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CAPITULO 5

Transformaciones de fase y equilibrio
termodinamico

5.1 Transformaciones de fase en sistemas de
un solo componente

Todas las sustancias presentan cambios de fase
cuando la temperatura o la presiéon varian en
un intervalo lo suficiente grande.

Existen diversos tipos de transiciones de fase:

e cambios de estado de agregacion de la sus-
tancia (S-L; L-V; S-V)

e transiciones cristalinas (como, por ejemplo,
la transicion Sn(gris) <> Sn(blanco) que tiene
lugar a los 13°C)

e transiciones vitreas (caracteristicas de los
polimeros)

e transiciones de orden-desorden, (presentes
en aleaciones y ceramicas)

e transiciones de estados ferromagnético a
paramagnético, de conductor a superconduc-
tor, de piezoeléctrico a dieléctrico.

Todas ellas se caracterizan por ocurrir a una
temperatura determinada o en un rango de
temperaturas muy estrecho, que permite consi-
derar la temperatura de transicion constante en
la practica. En algunos casos, la presion tiene
gran influencia en la transicion; en otros la
influencia de la presion es despreciable por
completo. Unos van acompafiados de absor-
ci6én o emision de calor; otros no.

En lo que sigue se analizan los diferentes tipos
de transiciones que se presentan en la practica,
asi como las particularidades termodinamicas
de cada una de ellas.

Transformaciones de ler orden

Se caracterizan por una discontinuidad en
cualquiera de las primeras derivadas de la
energia libre.

Para cualquier sistema,
0Q =dE + pdV (Ira Ley)
dS =0Q/T (2da Ley).

Tal como se vio en la seccion 4.7, eliminando
0Q y sustituyendo en la expresion para el dife-
rencial de la energia libre G=E — TS + pV, se
llega a:

dG =-SdT + Vdp,

y al comparar con las parciales de la energia
libre, considerando G = G(T,p), se obtiene
que:

(6G/8T), =- S
(0G/dp)r = V.
H
/ AH
fase 1 fase 2
c i
P ; oD
T T

t
Figura 5.1 Transicion deler orden

De aqui que durante una transicion de ler or-
den habra una discontinuidad en el volumen de
la sustancia y también en la entropia (y en la
entalpia, ya que AS = AH/T). Si la primera



derivada es discontinua, las restantes también
lo son. En particular, Cp = (0H/0T), — oo (fi-
gura 5.1).

Transformacion de 2do orden

H .
/ ;
102
& ;
| AC
T T

Figura 5.2 Transicion de 2do orden

Una transformacion es de segundo orden

Soporte controlado

Transductor de termostaticamente

desplazamiento
(LVDT)

Camara de vacio

Porta muestra

cuando las primeras derivadas de la energia
libre son continuas y la discontinuidad aparece
en la segunda derivada.

Considerando en forma similar G = G(T,p);
(6°G/aT?), = - (8S/0T), = - (1/T)(H/AT), =
=-¢p/T

(8°G/op*)r = (8V/ap)r = V(1/V)(@V/op)r =
=KV,

y son discontinuos durante la transicion el ca-
lor especifico ¢, y el coeficiente de compresi-
bilidad x (figura 5.2).

Ejemplos de transiciones de 2do orden son:

e La transicion ferro-paramagnética a la tem-
peratura de Curie T

e Transiciones vitreas en polimeros.

e Transicion superconductor-conductor a
temperaturas bajas.

e Algunas transiciones de orden-desorden.

Termopar

Salida del gas
de purga

Pushrod ”'I"es"a Horno
|

/ .

Entrada del gas
de purga

Panel de control

Figura 5.3 Dilatometro comercial con control de atmdsfera.

La medicion de ¢, vs. T proporciona una for-
ma sencilla de detectar estos fendmenos por
via experimental. Otra forma de hacerlo es
mediante dilatometria, calentando la sustancia

y midiendo su dilatacion relativa de manera
continua (figura 5.3). Al variar el volumen de
forma discontinua, también lo hara el coefi-
dilatacion  térmica

ciente de oa =



(1/V)(©V/0T),. Las transiciones de 3er orden,
posibles en principio, no se detectan en la
practica. A veces incluso resulta dificil catalo-
gar una transicion como de 1ro o 2do orden
(este caso se presenta, por ejemplo, en las tran-
siciones orden-desorden).

TEMA AVANZADO. Control de tempera-
turas mediante cambios de fase.

Un material de cambio de fase PCM (del in-
glés Phase-Change Material) es alguna sus-
tancia con un alto valor del calor de cambio de
fase a una temperatura cercana a la que se
desea regular. Puede ser tanto organico como
inorganico.

Los PCM ganan o ceden una cantidad aprecia-
ble de energia cuando se alcanza la temperatu-
ra de transicion; se usan en situaciones donde
€s necesaria una temperatura estable, asi como
sistemas de almacenamiento de energia. Mu-
chas veces se le denomina calor latente a esta
energia cedida o absorbida, que no ocasiona
cambios de temperatura en el material, para
diferenciarla del calor sensible, que hace au-
mentar la temperatura del cuerpo sin variar su
estado de agregacion o cristalizacion (figura
5.4).

Entre otras aplicaciones, estos materiales se
utilizan en plantas solares, sistemas térmicos
espaciales, ropa de invierno, vehiculos y vi-
viendas para mantener una temperatura con-
fortable, proteccién térmica en dispositivos
electronicos, enfriamiento de computadoras y
bombas de calor.

La figura 5.5 muestra los tipos de sustancias
utilizadas en diversos intervalos de temperatu-
ra; en la 5.6, un ejemplo simple de aplicacion
para mejorar la eficiencia de un calentador

solar.

M

T sube

PCM funde T no varia

8
= Fusion
2
5 oal
E_ Solidificacion
ﬁ Heat lession
Tnovaria PCM solidifica; T baja
Energia >

Figura 5.4 Durante la fusion el PCM absorbe calor del
medio ambiente. Al solidificar cede el calor absorbido
previamente. En ambos casos T no varia.
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Figura 5.5 Intervalos de temperatura de trabajo de di-
versas sustancias PCM.
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Figura 5.6 Sistema de calefaccion solar con almacena-
miento PCM. Las transiciones solido-liquido a la tem-
peratura adecuada son muy usadas. Cuando hay sufi-
ciente luz solar, el PCM se funde, absorbiendo calor. Al
atenuarse la luz solar, el PCM solidifica, entregando la
energia almacenada previamente.

En la tabla 5.1 se muestran las principales ca-
racteristicas de algunos materiales inorganicos



usados en sistemas PCM; en la 5.2 las de ma-  teriales orgéanicos.

TABLA 5.1

PROPIEDADES DE ALGUNAS SUSTANCIAS INORGANICAS CON POTENCIALIDAD PCM

A \ ,
MATERIAL T1PO T, (C) C LO};)/E CF}USION CALO;J ;EISZEIEIFICO
Hidrat 1.84 (s),
KFH,O idrato 18.5 231
salino 2.39 (1)
Mn(NO).6H,0 Hidrato 25.8 125.9
salino
Hidrat
CaCl,.6H,0 idrato 29.7 171 1.45 (s)
salino
CaCl..6H:0 + MgCl..6H20 (2 :1) Eutéctico 25 127 ———-
48%CaCl, + 4.3%NaCl +
Eutéctico 26.8 188 —--
0.4%KCl1 + 47.3%H, O
TABLA 5.2
PROPIEDADES TERMICAS DE COMPUESTOS PCM 5.2 Equilibrio de fases en sistemas de un
T. de fusion  Calor de fusion
PCM o W) componente.
& La figura 5.7 muestra como puede variar la
Parafina Cy-Cig 20-22 152 energia libre con la temperatura a presion
Parafina Ci3-Ca4 22-24 189 constante durante una transicidn en una sus-
Parafina Cg 28 244 tancia pura.
Butil estearato 19 140
1-Dodecanol 26 200 G
n-Octadecano 28 200
Vinil estearato 27-29 122
Dimetil sabacato 21 120-135
Poliglicol E600 22 127.2 Goo
45/55 caprico +
21 143
acido laurico =
Propil palmitato Ge?
19 186
Octadecil To T
3-mencaptopropilato 21 143 Figura 5.7: Variacion de G durante una transicion de

fase




En la figura G y (_}E representan la energia

libre por mol de las fases o y B, respectiva-
mente. La fase o es la estable a la temperatura
ambiente (menor energia libre) y el compuesto
evoluciona de forma espontanea hacia esa fa-
se.

Llamando T, a la temperatura de transicion, si
T < T, la variaciéon de energia libre a es tempe-
ratura sera

AG =Gj - Gg <0.
y la transicion B — o ocurre en forma espon-
tanea. Si T > T, la fase estable pasa a ser la (3.

En ese momento el sistema evoluciona hacia la
menor energia libre

AG =Gp -Gq <0.

Cuando T =T, se obtiene AG=0y
Gy =Gj. (1)
Esta es la condicion que deben cumplir las
fases cuando estan en equilibrio a una tempe-
y presion dadas. Considerando
-T,S, y en forma similar para j3;

ratura

(_}(X:H(l

AH,5 =T,AS. (2)

Para analizar el significado de esta ultima ex-
presion, valida para cualquier transicion de
fase, supongamos que la transformacion tiene
lugar en el sentido o — B. Si AS > 0 esto sig-
nifica que aumenta el "desorden" asociado a
un AH > 0 (proceso endotérmico).

J'j_ )Jt: .:""":"J*: ~ Y k’:’ \}j T \T/ X
© 7Y Oed, m . .
e JE;:::“ALJ-;}JB JIJLIJA\IJ IJ I}LI
:'J:-,tﬂ':‘j‘ ::: Jﬂr) Y o el adhe A,,t, )
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Figura 5.8. Ejemplo de fases amorfas y cristalinas. A la izquierda SiO, amorfo (vidrio); a la derecha SiO, cristalino,

mostrando la periodicidad de la red.

La relacién entre el desorden y el calor absor-
bido se refleja en transiciones tales como las
fusiones y vaporizaciones, donde la absorcion
de calor estd asociada al aumento del desorden
en la sustancia. El caso contrario AS < 0 indica
un aumento del grado de "orden" y esta aso-
ciado a un AH < 0 (proceso exotérmico).

Un ejemplo de este comportamiento tiene lu-
gar cuando un sélido amorfo se calienta hasta
una temperatura cercana a la temperatura de
fusion (figura 5.8). Es usual que en el so6lido

tenga lugar una recristalizacion antes de llegar
a la fusion, y esa recristalizacion va acompa-
fada de un aumento del orden y del despren-
dimiento de calor.

5.3 Ecuacion de Clapeyron
En el equilibrio, G§ = (_}g . Si la temperatura o

la presion varian de forma infinitesimal, para
que se mantenga el equilibrio se debe cumplir

dG = dGy.
Antes se vio que dG = -SdT + Vdp. Tomando



valores molares, sustituyendo arriba para cada
fase y agrupando términos

((Sp - 8w )dT =(V; - Vi, )dp),

dp _AS
dT AV

Como AS=AH/T, sustituyendo se llega a la
ecuacion de Clapeyron,

Si AH y AV son positivos, p debe aumentar
cuando T aumenta para mantener las 2 fases en
equilibrio. Cuando el intervalo de temperaturas
considerado es pequeno, es posible despreciar
la variaciéon de AH y AV con la temperatura,
considerandolos constantes y tomar dp = Ap, y
similar para AT.

Ejemplo

Calcular AT para la transicion Sn(gris) =
Sn(blanco), AH = 500 cal/mol, que tiene lugar
a 13°C y 1 atm, cuando la presion aumenta a
100 atm.

Datos: pgis = 5.75 g/cm3; Pblanco = 7.28 g/cm3;
masa molar (1) = 118.7 g.

Resolucion
V =V/n=V/m/p=pV/m=p/p
Vi -V = n{(1/py) - (1/py)}

Considerando la aproximacién a la ecuacion
de Clapeyron:
Ap _1AH
AT TAV '’
y sustituyendo en la expresion anterior para
AT:
AT = (uTAp/AH)(1/p, ~1/p,).

Compatibilizando unidades:

py = 7280 g/l; py = 5750 g/l,

AT =(286.99.118.7/22.3){1/7820 - 1/5750}
=1.51x10° {- 4.6x10°}=- 7°C

Respuesta: la temperatura de la transicion dis-
minuye en 7°C.

5.4 Presion de vapor. Ecuacion de Clausius-
Clapeyron

La figura 5.9 representa un liquido o un sélido
que se encuentra en un recipiente cerrado en
equilibrio dindmico con su vapor. Es un hecho
comprobado muchas veces en la practica que
los atomos o las moléculas que se encuentran
en la superficie de la fase condensada tienden
a pasar a la fase vapor a cualquier temperatura.
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Figura 5.9. Fase condensada en equilibrio con su vapor

Equilibrio dinamico significa que las molécu-
las con mayor energia escapan de la superficie
de manera continua, mientras que las de menor
energia en la fase vapor quedan atrapadas en
ella cuando colisionan. En el equilibrio, el
proceso tiene lugar de forma tal que la canti-
dad promedio de moléculas que escapa en la
unidad de tiempo es igual a las que quedan
atrapadas.

La presion parcial de equilibrio en estas con-
diciones es, por definicion, la presion de vapor



del solido o liquido en cuestion que, en gene-
ral, depende de la temperatura.

Segun la ecuacion de Clapeyron:

dp _ 1 AH
dT T Ay donde

AV = Vvapor - Vliquido »Vvapor .

Por ejemplo, 1 mol de agua en fase vapor ocu-
pa 22.4 L a temperatura y presion normales
(25°C y 1 atm, TPN), mientras que 1 mol de
agua en fase liquida en condiciones similares
ocupa 0.018 L, un volumen 1200 veces menor.
Todos los gases y vapores a temperatura y
presion normales se comportan como gases
ideales. Por tanto, con excelente aproximacion
para cualquier gas o vapor en estas condicio-
nes.

Sustituyendo en la ecuacion de Clapeyron el
volumen del gas ideal,

v=RT
p

dp _ pAH

dT RT?

din(p) _ AHuap
dT RT?

Esta es la ecuacion de Clausius-Clapeyron, y
posee las siguientes caracteristicas:

e Si se conoce el AH,,, permite conocer co-
mo variard pyapor VS. T en ese intervalo.

e No es valida para condiciones muy alejadas
de TPN.

e Los resultados son independientes de la
presencia de otros gases en el recipiente (apro-
ximacion del gas ideal)

e Cuando el intervalo de temperaturas no es
muy grande, tal que se pueda considerar AH =

constante, la ecuacion se puede usar para de-
terminar ese valor a partir del experimento.

Integrando la ecuacion de forma indefinida, en
un intervalo no muy grande de temperaturas
para poder considerar AH = constante, se ob-
tiene
AH 1
In(p) = -T¥+C .

Graficando In(p) vs. (1/T), la pendiente de la
curva serd igual al cociente entre el calor de
vaporizacion (o sublimacion) y la constante de
los gases. Los calores de vaporizacion y su-
blimacion, a su vez, pueden proporcionar in-
formacion sobre la energia de los enlaces ato-
micos y moleculares.
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— Butane — Fluorobenzene
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Figura 5.10. Curvas de presion de vapor de algunos
compuestos.

Muchos valores de la presion de vapor de di-
versas sustancias aparecen en las tablas de
datos quimico-fisicos. Estos datos se usan, por
ejemplo, en cuestiones de seguridad ambiental.

El indice de Peligrosidad ambiental (IP) se
determina por el cociente entre la presion de



vapor a la temperatura dada y la Concentra-
cion Méxima Permitida (CMP). La figura 5.10
muestra las curvas de presion de vapor de al-
gunos compuestos organicos. Note que los
puntos donde la presion de vapor es igual a 1
atmosfera (temperatura de ebullicion) estan
resaltados.

JPor qué p, = 1 atm corresponde al punto de
ebullicion? En un recipiente abierto nunca se
alcanza el equilibrio, y la evaporacién conti-
nia en la superficie hasta que desaparece la
fase condensada. Al calentar la sustancia,
cuando se alcanza la temperatura a la que py >
1 atm, la formacidon de vapor ocurre en todo el
liquido, pues la presion del vapor es suficiente
para ‘empujar’ el liquido y formar burbujas
bajo la superficies (figura 5.7).

Formacién
de burbujas
p >1atm

Figura 5.11 Punto de ebullicion.

Si el recipiente se hermetiza parcialmente (au-
toclave, olla de presion) el agua puede alcan-
zar 120-130 °C antes de hervir, a causa de la
mayor presion de los gases en su interior y el
aumento de la temperatura de equilibrio. Si la
presion externa disminuye, (por ejemplo, ha-
ciendo vacio o subiendo a gran altura) también
se hard menor el punto de ebullicion.

Determinacion experimental de la presion
de vapor

Existen diversos métodos de determinar la
presion de vapor en liquidos. Mencionaremos
solo el isoteniscopio (figura 5.8). Como liqui-
do manométrico se utiliza la misma sustancia a

medir. Al llenar el bulbo se toma la precaucion
de que el aire quede excluido de la rama del
manometro en contacto con el liquido. Regu-
lando la presion en la rama abierta, cuando las
alturas en ambas ramas del mandmetro en U
son iguales, la presién externa es igual a la
presion de vapor del liquido. La presion exter-
na se mide con un mandémetro convencional.
Sumergiendo todo el sistema en un termostato
es posible estudiar la variacion de la presion de
vapor con la temperatura.

En los solidos se utiliza una celda tensiométri-
ca como la que aparece esquematizada en la
figura 5.12. Cuando se construye de cuarzo,
logra alcanzar altas temperaturas. El sélido a
medir se encuentra aislado en (1), sellado a la
llama. La sombra de la espiga indicadora (3),
soldada a la membrana flexible de separacion
(2), se proyecta en una pantalla para amplificar
sus posibles variaciones.

Al control de B Al

A presion ﬁgnanémetro
i T 3] —
: - i
‘ s ";""/:T"E
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....................................................

Figura 5.12 A) Isoteniscopio. B) Celda de Cuarzo.

Al modificarse la temperatura, la presion de
vapor del solido deforma la membrana y altera
la posicion de la espiga indicadora. La presion
externa se regula de manera continua, de ma-
nera tal que la espiga no se aleje demasiado de
su posicion inicial. Asi, al lograr llevar la es-
piga a su posicion inicial, la presion externa
sera igual a la presion de vapor del solido.



5.5 Humedad relativa

La humedad relativa h es un parametro que se
utiliza para describir la cantidad de agua pre-
sente en forma de vapor en la atmosfera. Por

definicion,
h= 100[2J ,
Py

donde py es la presion de vapor a la temperatu-
ra ambiente y p la presion parcial de agua que
hay en la atmodsfera a esa temperatura. La pre-
sion en la atmosfera no puede ser mayor que la
presion de vapor, porque al momento comen-
zaria a condensar agua sobre cualquier super-
ficie, por lo tanto p < py siempre. Cuando p =
pv. h = 100%. Valores de la presion de vapor
del agua son, a 27°C: 26.7 mm de Hg; a 30°C:
31.8 mm de Hg.

Punto de rocio

Es la temperatura a la cual la presion parcial
del agua presente en la atmdsfera se hace igual
a la presion de vapor durante un enfriamiento
brusco (figuras 5.13 y 5.14).

Supongamos que p < py a una temperatura
determinada T,. Si la temperatura de la atmos-
fera comienza a disminuir con rapidez como
sucede, por ejemplo, en la madrugada, también
disminuira la correspondiente p,. Si T dismi-
nuye lo suficiente como para que py < p (por
ej., hasta T”) aparece una fina capa de agua
(rocio) sobre todas las superficies en contacto
con la atmdsfera. También se puede presentar
en forma de niebla o escarcha, si la temperatu-
ra es muy fria.

La temperatura T a la cual tiene lugar que py =
p se denomina temperatura o punto de rocio,
que varia con el valor de la presion parcial de
agua en la atmosfera (fig. 5.10).

Figura 5.13 Punto de rocio.
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Figura 5.14 Punto de rocio (Dew point) en funcién de
la temperatura del aire, con la humedad relativa como
parametro.

5.6 Diagramas de equilibrio en sistemas de
1 componente

En los sistemas de un solo componente o es-
pecie quimica las curvas de equilibrio entre
fases representan en un grafico de presion vs.
temperatura.

La figura 5.15 muestra un diagrama tipico para
un sistema de un solo componente, donde apa-
recen las regiones de estabilidad de cada fase.
Los puntos que coinciden con las curvas de
separacion entre las diversas regiones repre-
sentan valores de p y T para los cuales coexis-
ten dos fases en equilibrio.
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Figura 5.15 Diagrama de equilibrio de fases (1 compo-
nente).

e Puntos en la curva AB: Valores de py T
tales que el solido se encuentra en equilibrio
con su vapor (equilibrio S-V).

e Puntos en la curva BC: equilibrio liquido-
vapor (L-V).

e Puntos en la curva BD: equilibrio sélido-
liquido (S-L).

En estas tres curvas se cumple la ecuacion de
Clapeyron dentro de las aproximaciones con-
sideradas (y la de Clausius-Clapeyron en la
curva L-V). Las regiones S, V y L correspon-
den a valores de T y p donde el sistema es mo-
nofasico (sélido, liquido o vapor).

El punto C es el punto critico, donde desapa-
rece la superficie de separacion liquido-vapor.
El punto B es el punto triple, donde coexisten
en equilibrio las fases sélida, liquida y vapor.

Las figuras 5.16 y 5.17 muestran ejemplos de
diagramas de equilibrio en sistemas de un
componente. La primera corresponde al bis-
muto, que presenta 8 diferentes fases cristali-
nas y varios puntos triples. (La region del va-
por no aparece).

P

Figura 5.16 Diagrama de equilibrio de fases del bismu-
to.

Note que hay un solo valor de T y p donde
pueden coexistir las tres fases en equilibrio.
Para el agua, el punto triple se presenta para T
=0.01°C y p, = 4.6 mm de Hg.

p

Diamante

.......
aes

Grafito

-
Carbono II _J T

Figura 5.17 Diagrama de equilibrio de fases del car-
bono.

5.7 Sistemas multicomponentes

La figura 5.18 representa un sistema heterogé-
neo de 2 fases, capaces de intercambiar calor,
trabajo y masa (sistemas abiertos), evolucio-
nando hacia el equilibrio a una T y p dadas.

Si dn particulas pasan de una fase a otra en
estas condiciones, las variaciones de energia
libre G seran



dGot = (aGa /Gniot )dnia = uiadnia
dG, = (8G, /dn,)dn, = pdn,, .

Figura 5.18 Sistema heterogéneo.

Imponiendo la condiciéon de minimo (ver figu-
ra 5.19),

G = G, + dGy = 0
Hiedn;q + pigdnig = 0
(Mic. - Mip)dnig = 0.

Y como dng # 0, =

Hio. = Hig-

Figura 5.19 Condicion de minimo.

Por tanto,

la condicion de equilibrio a unas T y p deter-
minadas es la igualdad de los potenciales
quimicos.

Si hay k fases presentes,

Mio = Hip = His =... = Hik-

Resulta oportuno rememorar que una fase es el
conjunto de las partes de un sistema homogé-
neas entre si, separadas de otras partes por
superficies bien definidas.

Ejemplo

Juntura PN en un diodo rectificador (circuito
abierto)

Una juntura se forma por la unién intima mi-
croscopica de un semiconductor con exceso de
electrones ¢ (tipo N) y otro tipo P, con caren-
cia de ellos (huecos h"). Los electrones pasan
de manera espontanea del material N al P hasta
que se llega a un equilibrio con las fuerzas de
atraccion idnica (figura 5.20).

Es posible considerar a electrones y huecos
como especies quimicas separadas por una
superficie.

Los electrones se mueven por difusion de la
region n, de mayor concentracion, a la region
p. A esta difusion se oponen las fuerzas elec-
trostaticas. Al llegar al equilibrio, a una tempe-
ratura y presion determinadas, el sistema com-
pleto alcanza el minimo de la energia libre.
Como el paso de electrones de uno a otro lado
de la juntura representa la transmision de masa
de un componente o especie quimica desde
una fase hasta la otra, en el equilibrio se debe
cumplir la igualdad de los potenciales quimi-
cos de los electrones que se encuentran en las
regiones p y n. Si p, representa el potencial
quimico de un electrén en la region p, y simi-
lar para p, en la region n, al llegar al equili-
brio,
Hp = Hn = NEp.

N, es el nimero de Avogadro y Er el potencial
quimico por electréon en el equilibrio, que se
conoce como energia de Fermi en los textos
de fisica estadistica.
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Figura 5.20 Juntura pn

5.8 Equilibrio liquido-vapor en disoluciones

Considere dos liquidos A y B miscibles por
completo entre si en todo el rango de composi-
ciones, en un sistema cerrado (figura 5.21). En
una disolucién de este tipo, llamaremos soluto
al componente que se encuentra en menor can-
tidad. El otro seréa el disolvente.

Soluto
Figura 5.21 Equilibrio liquido-vapor en disoluciones.

En la aproximacion del gas ideal, de acuerdo a
la Ley de Dalton:

pa=Xa'p

PB =XgP
xA' y Xg' representan las fracciones molares de
Ay B en el vapor (xp' + xg' = 1). Para cada

uno de los componentes, en el equilibrio, se-
gun lo visto en la seccidn anterior:

L (disolucion) = ; (vapor).

Disoluciones ideales. Ley de Raoult

En las disoluciones ideales;
wi (vapor) = p;,” + RTIn(p)
w; (disolucion) = i ° + RTIn(x;)

Igualando y agrupando:
[} o
Hp -Hy _ ln(&] .
RT X;

Como T y p total son constantes:

bi _ constante .

La constante se puede evaluar sabiendo que
cuando x; = 1 la correspondiente presion es la
del componente i puro (p;°). Sustituyendo se
obtiene la Ley de Raoult:

o
b = PiX;-
Diagramas de presion de vapor

Se obtienen graficando la presion total expe-
rimental p en funcion de la fraccidn molar de
uno de los componentes en el liquido, a una
temperatura dada. En la figura 5.22 se muestra
el diagrama de presion de vapor del sistema
acetona-disulfuro de carbono a la temperatura
de 35°C.

Acetona CS,

O
et
pa’ ‘ (H?,"/

AN .
N ,
'~
Pl
. o
. N
, N
4! ~

0 xgenelliquido—

Figura 5.22 Diagrama de presion de vapor Acetona-
Disulfuro de carbono.



Curva I: presion de vapor del sistema (presion
total).

Curva II: presion parcial de CS; en el vapor.
Curva [II: presion parcial de acetona.

En la 5.23 se muestra el grafico que se obtiene
al afiadir a la curva I de la figura 5.22 la curva
de la presion de vapor py en funcion de la
composicion del vapor, de manera que el eje x
indica de conjunto la composicion del liquido
y del vapor. Note que para una presion deter-
minada de equilibrio p, la composicion del
liquido y del vapor en el equilibrio difiere.

Acetona CS,
p
T=35°C
L
. 3
0 xp Xy Xg— 1

Figura 5.23 Presion de vapor en funcion de la composi-
cion del liquido y del vapor

La ley de Raoult p; = p;° x; proporciona la
ecuacion de una recta (linea punteada en la
figura 5.22, que representa la disolucion ideal).
En las disoluciones ideales los graficos anélo-
gos al de la figura 5.23 no presentan un punto
de contacto en las curvas L y V. En los puntos
de contacto, las composiciones del liquido y
del vapor son iguales y no es posible separar
los componentes por destilacion.

La ley de Raoult es valida en forma estricta
solo en las disoluciones ideales, pero en la
practica se encuentra que siempre se cumple
para el disolvente en el caso de disoluciones
diluidas (baja concentracion de soluto):

En cualquier disolucion la ley de Raoult se
cumple para el disolvente cuando

Xdisolvente = 1.

Ley de Henry

Cuando las concentraciones son diluidas, una
relacion empirica similar a la anterior se cum-
ple para el soluto a pequenas concentraciones;
aunque en este caso K # p° y la constante se
debe determinar mediante el experimento:

pi= KXi.

Esta relacion se conoce como la Ley de Henry.

En cualquier disolucion la ley de Henry se
cumple para el soluto cuando x; = 0.

Disoluciones liquido-gaseosas

En el caso que el sistema analizado consiste en
un gas disuelto en un liquido no es posible
construir el diagrama de presion de vapor en
su totalidad. Sin embargo, si es posible cons-
truirlo para la region en que Xgs = 0, obtenién-
dose algo similar a lo que aparece en la figura
5.24.

P
< s
pL
pg
"~ Henry
X —

Figura 5.24 Ley de Henry

Se encuentra en la préactica que, como por
fuerza la disolucion estad muy diluida, el soluto
gaseoso cumple la ley de Henry




pe = Kx,,

donde x, es la fraccion de gas en el liquido. De
la misma forma la ley de Raoult se cumple
para el disolvente; p. = pL° XL.

La presion de equilibrio en el sistema cerrado
a una temperatura dada es la presion de satu-
racion ps. Cuando p, < ps a una temperatura
dada, el gas se escapa de la disolucion. Por
ejemplo, en el CO, disuelto a presion en las
bebidas carbonatadas, al destapar el recipiente
el gas escapard hasta que py = p(CO2)atm =
3.5x10™ atm.

Cuando hay presentes dos o mas gases, cada
uno de ellos se disuelve con independencia de
la presencia de los restantes. No obstante, la
ley de Henry se cumple para cada gas con di-
ferente K, de forma tal que la composicioén de
los gases disueltos no tiene por qué coincidir
con la composicioén de los gases en equilibrio
con la disolucion.

Ejemplo

El O, y el Ar son maés solubles en agua que el
N», de acuerdo a los valores de la tabla que
aparece a continuacion:

COMPOSICION APROXIMADA DEL AIRE (%)

Atmésfera Disuelto en agua
0, 21 35.2
N, 78 63
Argon 1 1.8

5.9 Diagramas de temperatura de ebullicion

Una disolucion liquido-liquido hierve cuando
la suma de las presiones parciales de los com-
ponentes es igual a la presion externa. El com-
portamiento difiere de las soluciones ideales y
las que no lo son.

Disolucion ideal

Como ejemplo de disolucién que se acerca
mucho a la ideal se encuentra la de benceno-
tolueno (figura 5.25).

Disoluciones no ideales

En la figura 5.26, a la derecha, se muestra un
diagrama de temperatura de ebullicion T, a la
presion de 1 atm, similar al sistema acetona-
cloroformo. Est4d construido de forma tal que
para una temperatura dada T, los interceptos
con las curvas V y L se corresponden con las
composiciones del vapor y el liquido xv y x¢
respectivamente.

La figura 5.27 muestra diversas aplicaciones
de la destilacion en el laboratorio y en la in-
dustria.

110

100 100

20

80 liquido

0 0.2 04 06 08 1

100 %
benceno

100 %

Xiolueno — tolueno

Figura 5.25 Ebullicion de la mezcla benceno-tolueno.
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Figura 5.26 - Diagramas de temperatura de ebullicion;
desviaciones positiva y negativa de la disolucién ideal.



El diagrama muestra que el vapor es mas rico
en A que en B. Si se va extrayendo el vapor, el
liquido restante se va enriqueciendo en B y
aumenta la temperatura de ebullicion.

Mediante la repeticiéon del procedimiento es
posible llegar a obtener A puro en el vapor.

Cuando xp = X, las composiciones del liquido
y el vapor son las mismas y no es posible se-
guir separando los componentes A y B por
destilacién (mezcla azeotropica). Entonces se
hace necesario usar otras técnicas como, por
ejemplo, afiadir un tercer compuesto a la diso-
lucion.

En la industria (destilacion del petroleo)
o

En el laboratorio

[~ Termoémetro

Gradiente de
temperatura

petréleo
bruto

gas (butano
& propano)

gasolina
ligera (nafta)

gasolina
pesada (super

keroseno
gasoleo

fuel

domestico

Figura 5.27 — Destilacion fraccionada

5.10 Ejemplos resueltos

1. Demuestre que en las transiciones de 2do
orden se cumplen las ecuaciones de Ehrenfest
para las fases en equilibrio:

dp/dT = Aa. ; (Ap/OT)* = Ac,/TVAK,

donde o. = (1/V)(0V/0T), es el coeficiente de
expansion térmico y K el factor de compresibi-
lidad; x = - (1/V)(0V/0p)r.

Demostracion:

En una transicion de 2do orden no hay discon-
tinuidad en las primeras derivadas, por tanto
AS y AV son nulas para AT y Ap — 0 y no se
puede aplicar la ecuacion de Clapeyron. Sin
embargo, derivando el numerador y el deno-
minador del miembro derecho de esa ecuacion

respecto a la presion (L’ Hopital), designando a
las fases por 1y 2:

(0S,/@p); -(88,/ép)
(0V2/0p); - (Vi /0p),.

dp _ S-S _

dT  V,-V,

Segun las relaciones de Maxwell, (0S/0p)r = -
(0V/0T),, y sustituyendo en la expresion ante-
rior,

dp _

A(6V/OT
(ov/ )P =AV,)/AV,).

dT A(@V/Gp)T

Como no hay discontinuidad, V, = V; y la
expresion anterior se simplifica obteniéndose
al final

dp/dT = Aa/Ax,

donde Aa. = a; - o, AK = K - K.



Para obtener la otra expresion hay que derivar
en la ecuacion de Clapeyron respecto a la tem-

peratura;
dp_S,-5, _ (09/0T) ~(asy/aT),
dT  V,-V, (GVZ/GT)p -(6V1/8T)p
dp _1_ (aHz/aT)p -(aHl/aT)p
dr T A(@V/@T)p
dp  Ac, Ac,,

dT  TA(aV) TV(dp/dT)Ax

(dp/dT)* = Ac, /TVAKk .

Note que las ecuaciones de Ehrenfest relacio-
nan dp/dT en el equilibrio con parametros que
se pueden obtener a partir de la evidencia ex-
perimental.

2. Para la transicion de fase del CaCOj; (ara-
gonita) al CaCOj; (calcita), AGys = - 795.5
J/mol en la atmosfera. Si p(aragonita) = 2.93
glem’ y p(ealcita) = 2.71 g/lem’ a 25°C; ;A4
qué presion estaran en equilibrio estas dos

formas cristalinas a temperatura?
u(CaCO0O3) =100 g.

esta

Resolucion:
Considere la transicion de fase
aragonita (a)—calcita (B), AGysec =-795.5 J/mol

En el equilibrio G, = Gg, y en consecuencia
AG = 0. Por tanto, es necesario variar la pre-
sibn a temperatura constante hasta alcanzar
que AG se anule. Considerando 1 mol de sus-
tancia,

(0G/0p)r = Vo ; (6Gp/Op)r = Vp
Restando ambas expresiones;

{0(AG)/dpjr=AV,

donde AG = Gg - Go; AV = Vg - V. Integran-
do a temperatura constante, designando por pe
la presion de equilibrio;

0 Pe
[ daG)=[Avdp.
-190 1

Como el volumen del solido practicamente no
varia con la presion, integrando y sustituyen-

do;
-AG=AV(p.-1)
pe=1-AG/AV,

y tomando en cuenta que V = V/n = uV/m =
Wp;
AG

(g -1pa)

Haciendo uso de las equivalencias 1J = 0.239
cal; 1 cal =0.0412 atm'L; 1 g/em’ = 10°g/L;

pe =1

_ (=795.5-0.239:0.0412)
100-107+([1/2.71]-[1/2.43])

p. =1

pe = 2826 atm

3. La presion de vapor del hielo seco (CO;
solido) es de 1 mm de Hg a - 134°C, y de 20
mm a - 114°C. Calcular el AH de sublimacién
para el hielo seco en ese rango de temperatu-
ras.

Resolucion:

La integracion de la ecuacion de Clausius-
Clapeyron conduce a

In(p/p) = - (AH/R)(1/T - 1/T,)

donde p y p, son las presiones de equilibrio a
las temperaturas T y T, respectivamente y AH
el calor de cambio de fase. Por tanto,

AHgy, = -RIn(p/po)/(1/T - 1/T,).



AHgyp, = - 8.314x1In(20)/(1/158.6 - 1/138.7)
AHgp = 27.5 kJ/mol

4. ;Cuantos gramos de agua hay en la atmos-
fera de un cuarto de 5x10x4 m a 20°C si la
humedad relativa es de 80%? A 20°C la pre-
sion de vapor del agua es de 23.76 mm de Hg.

Resolucion

Por definicion h = 100p/p, donde p es la pre-
sion parcial de agua en la atmdsfera y py la
presion de vapor del agua a la misma tempera-
tura. Sustituyendo p = nRT/V; n = m/p y des-
pejando;

m = hp,uV/ 100RT.

Tomando en cuenta que 1 mm Hg = (1/760)
atm = (1/760)(1013.25 hPa); w(H,0) = 18g =
0.018 kg; V =200 m’® = 200x10° 1.

~80-23.76x(1/760)-0.018x200-10’
B 100-0.082-293

m=3.75kg

m

5. Demuestre que en una disolucion liquido-
liquido no ideal, el coeficiente de actividad de
cada componente viene dado por la relacion y
= p; (real) / p; (ideal) donde p; es la presion
parcial de vapor del componente considerado.

Resolucion

Para cada uno de los componentes, en el equi-
librio:

pi (disolucion) = p; (vapor)
u; (disolucion) = p ° + RTIn(a;)
wi (vapor) = piy” + RTIn(p)

donde a; = y; x; es la actividad del componente

considerado, p; =G es el potencial quimico
del componente 1 puro en la fase liquida, p la
presion parcial del componente en el vapor y
Wy’ el potencial quimico de vapor cuando p =
1 atm (el vapor se comporta como gas ideal).

,“LiOL + RTln (ai ) :,"Liov + RTln(preal )
Para el caso ideal; sustituyendo a; por x;;
i+ RTIn(x;) =p; + RTIn (pideal )

donde p(ideal) es la presion que se obtendria
de cumplirse la ley de Raoult. Restando ambas
expresiones y simplificando las energias libres
del componente puro (iguales a una misma
presion y temperatura);

RTll’l(ai /Xi) = RTln(preal/pideal)

La sustitucion de a; = y; Xj conduce a
Y = Preal / Pideal.

6. Demostrar que el efecto de la presion exter-
na P sobre la presion de vapor p de un liquido

de volumen parcial molar V, a la temperatura

T viene dado por din(p)/dP = V, /RT.

Resolucion

En el equilibrio, a una temperatura y presion
dadas; p = py

u; +RTIn(a)=p; +RTIn(p)

para el liquido puro a=1; y u; =GJ. Para el
vapor [y = (T) y no depende de la presion.
Por tanto, si p varia en un dp

dG; =RTdIn(p).

Por otra parte, (0G/OP)r = V, donde P es la
presion total en el sistema. Considerando el
liquido tendremos, a T constante



dG; = V;dp
Sustituyendo arriba;
V? dP = RTdIn(p)
din(p)/dP = V /RT

Considerando que dIn(p) = dp/p y que p/RT =
1/V, sellegaa

dp/dP = V' /V{ «1,

por lo que, en la region donde el vapor se
comporta como un gas ideal, en la practica la
presion de vapor no se afecta por cambios en
la presion externa.

5.11 Problemas propuestos

1. Calcule el cambio de presidon necesario para
que el punto de fusion del agua disminuya
1°C. Para la transicion hielo-agua a 0°C, AH =
79.7 cal/g; p(agua) = 0.9998 g/cm’; p(hielo) =
0.9168 g/em’. (R: 133.5 atm).

2. El calor de vaporizacion del éter es de 370.0
J/g (88.4 cal/g) en su punto de ebullicion
(34.5°C) a 1 atmosfera. a) ;Cual es el punto de
ebullicion si la presion disminuye a 750 mm
de Hg? b) ;Cuadl es la presion de vapor del éter
a 36°C? (peter = 742). (R: (2) 1°C).
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CAPITULO 6

Equilibrio quimico y regla de las
fases

6.1 Constante de equilibrio

En la seccion 2.14 se concluyd que una
ecuacion quimica cualquiera puede ser re-
presentada como

r p
DA =D A
i iml

reacc prod

donde a; es el coeficiente estequiométrico
en la ecuacion quimica ajustada y A; repre-
senta la formula quimica de cada compo-
nente. Para cada componente, si n; es el
nimero de moles presentes; se cumple la
relacion

dn; = o, de.

Aqui ¢ es el grado de avance de la reaccion
y @, es positivo para los productos y negati-
vo para los reaccionantes.

En la seccion 4.13 se analizo que la energia
libre de un sistema de k componentes capa-
ces de disolverse unos en otros puede ex-
presarse como

dG =Vdp - SAT + 2 ; dn;,

y W es el potencial quimico del componente
1 a una temperatura, presion y composicion
determinadas y la suma es para los k com-
ponentes. Para valores especificados de T y
p la expresion anterior se reduce a

dGrp, = 2 pi dn;
= dSZHi Q.

Al mezclar los reaccionantes a una tempe-
ratura y presion determinadas, la reaccion

avanzara cambiando su composicion hasta
llegar a un estado de equilibrio. Imponiendo
el minimo de la energia libre como condi-
cion de equilibrio,

),
%€ Jrp

Zlvli o = 0.

Si se sustituye la expresion del potencial
quimico de cada componente p; = W’ +
RTIn(a;) en la condicion de equilibrio, se
llega a

2oip’ + RTX oy In(a;) = 0. (1)

En el capitulo anterior se definié p° =G’

(energia libre por mol del componente 1
puro). Considerando la suma de productos y
reaccionantes por separado y expresando el
signo de los a; en forma explicita, el tér-
mino a la izquierda en (1) queda como

A6~ T =(LaG) -(Lad)

2

prod reacc

y se conoce como variacion de energia libre
tipo o variacion de energia libre estandar.

La sustitucion en (1) conduce a

AG°=-RT {[Z o;In(a; )}pmd - [Zailn(ai )]reacc}
-ox [zt ], Twer ]|

e ],
I1= ]

Sustituyendo en (1) se llega a:

=-RTIn

AG® = - RTIn(K). 2)



Aqui K es la constante de equilibrio;
Oy 503,03
(at1 D D

K= : (3)
(ai’lag3a§3 ........... )
reac

Para analizar el significado de K, despejan-
do en la ecuacidn (2) es posible escribir

K = ¢ AORT, ©

Como AG® es una sumatoria de los G y

estos, a su vez, dependen de la temperatura
y de la presion, entonces K = K(T,p). Sin
embargo, la ecuacion (4) muestra que K es
independiente de la composicion y de la
cantidad de sustancia presente en el siste-
ma; y de ahi el nombre de constante de
equilibrio.

Si alguno de los componentes se encuentra
en fase gaseosa, es necesario sustituir el
potencial quimico por el del gas ideal

W = pi° + RTIn(p;),

lo que equivale a sustituir a; por la presion
parcial p; en las expresiones anteriores y a
interpretar el correspondiente p;° como la
energia libre por mol del gas a la presion de
1 atmésfera. En el caso que todos los com-
ponentes sean gaseosos, AG® serd funcion
solo de la temperatura, ya que la energia
libre de los componentes puros para los
gases estd especificada a 1 atmosfera.

Note que si se conocen las variaciones de
entalpia y entropia de reaccion AH, y ASt,
es posible determinar AG® a partir de la
relacion AG = AH - TAS y el valor de K a
partir de (4).

6.2 Reacciones en fase gaseosa. K, K.y
K«

Si todos los componentes o sustancias reac-
cionantes son gases, sustituyendo a; por p;
en la ecuacion 6.1.3 se obtiene

(p?lp?p? ...........

K =
p
(pf‘1 350 P )reac

En esta expresion las p; tiene que estar ex-
presadas en atmosferas, ya que en la defini-
cion del potencial quimico

Wi = pi° + RTIn(pi /po),

el factor p, se omite al tomarlo como 1 at-
mosfera.

Solo en el caso particular en que se cumple
la expresion

(Za)p = o)

es posible utilizar cualquier unidad para
expresar la presion, pues en ese caso los
términos omitidos se cancelan. Ademads, por
razon similar, AG® en la expresion (2) de la
seccion 6.1 serd solo funcion de la tempera-
tura.

Por consiguiente, en las reacciones gaseo-
sas K = K, = K,(T) y solo depende de la
temperatura.

Note que a pesar de que es necesario expre-
sar las presiones en atmosferas, la constante
de equilibrio K, es adimensional, ya que
cada término de presion representa en reali-
dad un cociente en el que la presion p, = 1
atmosfera se ha omitido.

En las reacciones gaseosas se acostumbra
expresar la constante de equilibrio en otras
formas equivalentes. Para simplificar, con-
sideraremos solo una reaccién del tipo

aA +bB=cD +dD.




Para esta reaccion,

.
" P ph

Sustituyendo p; = n;RT/V = ¢; RT;

c .d
K =ScCD pretd-a-b

"o
— A
K, = K ,RT"",

En la expresion anterior se ha sustituido

¢S cd
An = ct+d-[atb]; K, = % yci=n;/V.
ACB
Si el nimero de moles no varia durante la
reaccion, An =0y K. = K,,.

K, se puede expresar también en funcion de
las fracciones molares y la presion total en
el sistema. Sustituyendo p; = X; p se obtiene

c d
K = XcXp pc+d-a-b

" g

_ A
K, =K,p™

Por lo general K, K, y K. toman valores
diferentes. Si An = 0, entonces Ky = K, =
K.

Ejemplo 1

Considere la reaccion de formacion del "gas
de agua" (mezcla de monoxido de carbono
y vapor de agua):

CO2(g) + Ha(g) = CO(g) + H20(g)
Como An=2-2=0;K,=K=Ky el sis-
tema puede ser analizado tanto en funcién

de la presion como de la composicion o la
fraccién molar.

Ejemplo 2
Disociacion del N,Oy.

N2O4(g) = 2NO (g)

An=2-1=1
K, = KRT
K, =Ksp

(Qué sucede si, a partir de un equilibrio
dado, la presion aumenta a temperatura
constante? (Por ejemplo, disminuyendo el
volumen del sistema)

Como K, solo depende de la temperatura
K, = constante y la relacion de las presiones

arciales p2 /p no varia
p NO, / PN,O, .

. K, = K(RT indica que K. también se
mantiene constante, pues T no varia.

o K, = K« p indica que Ky disminuye
cuando la presion total p aumenta. Anali-

zando la expresion

2
XNO
K, = 2

Toxn0,

se ve que la fraccion de NO; en el nuevo
equilibrio debe disminuir con relacion a la
fraccion de N,O4. Como por cada mol de
N,O4 que se forma desaparecen 2 moles de
NO,, el aumento de la presion tiende a dis-
minuir el nimero de moles gaseosos (lo que
tenderia a hacer disminuir la presion del
sistema). El equilibrio se desplaza en el
sentido de la disminucidn de la presion.

El aumento de presion por inyeccion de un
gas inerte no afecta al equilibrio del mismo
modo; por ej., la concentracion de cada gas
no varia, ya que p; es independiente de la



presencia de otros gases siempre que el
sistema no esté muy alejado de las condi-
ciones normales.

esa variacion.

Principio de Le-Chatelier.

El resultado del ejemplo anterior se genera-
liza con facilidad. Considere la expresion

K, = Ky p™.

Aplicando logaritmos y derivando K, res-
pecto a la presion, como dK,/dp = 0; se
obtiene

dK /Kx = - An(dp/p)

Suponga que An > 0, lo que significa que al
llegar al equilibrio hay un nimero mayor de
moles en los productos que en los reaccio-
nantes. Si la presion se incrementa en un dp
> (0, tendremos dK, < 0. La constante dis-
minuye, lo que implica que la fraccion mo-
lar relativa de los productos disminuye (y la
de los reaccionantes aumenta), tendiendo a
anular el incremento de presion. El equili-
brio se desplaza en el sentido que se opone
al incremento de la presion, o sea, hacia la
disminucién del numero de moles gaseosos.

Si se analiza el caso en que An < 0 se llega
a un resultado similar en el sentido de que
el equilibrio evoluciona en el sentido que
tiende a anular la variacion del parametro
considerado.

Este resultado es un caso particular de un
principio mas general que fue enunciado en
1884, el principio de Le-Chatelier:

Si en un sistema en equilibrio varia alguno
de los parametros que definen el estado del
sistema, el equilibrio se desplaza en el sen-
tido que tiende a contrarrestar el efecto de

El principio no es valido si varian dos pa-
rametros a la vez.

6.3 Grado de disociacion de un gas

Cuando la reaccion se refiere a un gas que
se descompone en otras especies, Se acos-
tumbra representar la constante de equili-
brio en funcion del grado de disociacion a.

Ejemplo 1
Considere la disociacion del N,Oq.

Segun indican los coeficientes de la formu-
la estequiométrica, por cada fraccion de
mol o que desaparece de N,O4 deben apa-
recer 20 de NOy,

N>O4 (g) =2NO> (g)
l-a 2a
Designemos por A al N,O4 y por B al NO,.

Si llamamos n° al nimero de moles inicia-
les entonces el grado de avance serd € =
o/n°. Consideraremos n° = 1.

El nimero de moles total en cualquier ins-
tante seran = 1- a +2a = 1 + a; por tanto:

xa = (I-a)/(1+a), xg = 2a/(1+)
Ky = xp°/xa = 40%/(1-0)
K, = [40’/(1-a%)]p

Los valores de a se pueden determinar me-
diante el experimento a partir de medicio-
nes de la densidad del gas.

Ejemplo 2

A la temperatura de 444.5°C la constante de



equilibrio de la reaccion
72 1n(g) + 72 Hy(g) = IH(g)

toma un valor K, = 6.76. Calcule la canti-
dad de moles de IH en el equilibrio si en un
inicio se afiadieron ny(I;) = 2.94 moles de I,
y ny(H;) = 8.1 moles de H,.

Resolucion:
An=1-%-7%=0=K,=K.=K,

Luego, es posible expresar K;, en funcion de
las concentraciones;
c(IH)

P 22
CH,Cl,

K

Sustituyendo ¢; = n; /V los volimenes se
cancelan y la constante de equilibrio queda
en funcion del nimero de moles presentes

_ n(H)

P 1212
IlHZIlI2

K

Designando por o la fracciéon de moles
transformada al llegar al equilibrio, tendre-
mos

n(IH) = o; N(Hz) = no(Ha) - 20; N(Iz) =
no(lz) - Y2

La sustitucion en la expresion de K, condu-
ce a una ecuacion de 2do grado en a:

o (Va - 1/K,) - {no( Hy) + no(Ip)} o2 +
HO(IQ)DO(Hz) =0
Esta ecuacion tiene dos raices: o = 49.9;
o = 4.89. Como la suma inicial de moles
es 10.95 y el total de moles n, varia durante

la reaccion, la raiz o carece de sentido fisi-
co. Por tanto, en el equilibrio:

n(IH) = 4.89 moles
n(H,) =2.94 - 4.89/2 = 0.5 moles

n(l;) = 8.1 - 2.44 = 5.66 moles

6.4 Isoterma de reaccion. Criterio de es-
pontaneidad en las reacciones quimicas.

Considere la expresion general analizada en
la seccion 6.1 para la energia libre en una
reaccion quimica de k componentes:

dGTp =de Z (057051

Derivando con respecto al grado de avance
de la reaccion y sustituyendo el potencial
quimico;

(il—SJTp =2 (Hio +RT ln(ai))

= Zai Th RTZln(ai)
Ha?iprod]

=Y a;p) +RTIn

04
ai reac

El ler término es AG®, mientras que el se-
gundo es similar a la constante de equili-
brio, pero ahora los a; no representan la

actividad (o las presiones parciales) de los
componentes en el equilibrio sino cualquier
posible valor.

Designando por J este cociente de las acti-
vidades, tendremos

€ J1p
Esta ecuacion es la isoterma de reaccion de
Van't Hoff. Sustituyendo AG® por -
RTIn(K) la expresion anterior también pue-
de escribirse como

(G_Gj =RTlni,
os o K



dG/dE > 0

Avance
. H
| »

0 El E(,_,

Figura 6.1. Isoterma de reaccion; G = f(§).

De acuerdo con la ecuacion de Van't Hoff,
si para una composicion determinada AG® <
RTIn(J) y (6G/0¢)t, < 0, la reaccion avanza
de manera espontanea hacia un equilibrio
en el sentido de la disminucion de la ener-
gia libre. Si, por el contrario, para una com-
posicion determinada de los reaccionantes y
productos la derivada es positiva, la reac-
cién no avanzard con espontaneidad en tal
sentido. En el equilibrio (dG/de)r, =0y J =
K (figura 6.1). De esta forma, la isoterma
de reaccion proporciona el criterio de es-
pontaneidad en las reacciones quimicas.

Note que variando la composicion del sis-
tema (o la presion y temperatura) es posible
lograr que el signo de (0G/0¢)r, varie, lo-
grando que una reaccion que no tiene lugar
en determinadas condiciones pueda tenerlo
en otras.

6.5 Combinacion de equilibrios

En la mayoria de los casos en un sistema
reaccionante de mas de dos componentes
hay méas de un equilibrio presente entre las

especies y también mas de una constante de
equilibrio. Lo usual es que estas constantes
no sean independientes, y en ocasiones es
posible obtener una expresion sencilla que
las relacione.

Ejemplo

Considere la formacion del "gas de agua"
analizada antes,

COx(g) + Ha(g) = CO(g) + H20(g)

K = PcoPH,0

Pco,PH,

Como todos los gases pueden interaccionar
por separado, se encuentran presentes al
menos otras dos posibles reacciones, que se
manifestardn en mayor o menor grado de
acuerdo a la presion y la temperatura del
sistema:

2H,0(g) = 2Hx(g) + 02 (g) (1
2C0; (g) =2CO(g) + O2(g) )

_ P%{z Po,

9

B P(Z:opo2

Kl KZ -

2 2
PH,0 Pco,

Al llegar al equilibrio las tres ecuaciones se
deben cumplir de manera simultanea y la
presion parcial de cada gas tiene que ser la
misma en K,,, K; y Ks. Sustituyendo se lle-
gaa

K2 = Ky

p Kl
Conociendo dos de las constantes es posible
obtener la tercera.

El resultado anterior resulta importante
desde el punto de vista practico. En este
ejemplo K, y K, se pueden determinar con



buena precision mediante mediciones, y de
ahi es posible obtener K,, muy dificil de
determinar por via experimental. Note que
si se invierte el orden de los productos y de
los reaccionantes el valor de la constante de
equilibrio cambia. También habra variacion
si cambia el valor de los coeficientes este-
quiométricos, de aqui que siempre sea ne-
cesario especificar a qué ecuacion quimica
se esta refiriendo la constante; por ejemplo,
las ecuaciones

72 1h(g) + V2 Ha(g) = TH(g)
I(g) + H2(g) = 21H(g)

proporcionan diferente valor de la constante
de equilibrio;

2
K = P : __Pm

p 1/2 172 p
pI2 sz pIszz

de manera que K,,' = (K;,)*.
6.6 Reacciones gas-solido

Para ilustrar los criterios de equilibrio en el
caso de reacciones gas-solido analicemos el
caso particular de la siguiente reaccion de
oxidacioén del hierro con vapor de agua:

Fe(s) + H,O(g) = FeO(s) + Ha(g)

De acuerdo con lo analizado en las seccio-
nes anteriores, la constante de equilibrio
tendra la forma

areoPH
K=—2

afrePH,0

La a indica la actividad del so6lido y p la
correspondiente presion parcial del gas. Si
los soélidos estan puros, separados entre si
por superficies bien definidas de manera
que no forman disolucién solida,

a=yx =1,

ya que para el compuesto purox > 1l yy —>
1. Este criterio también es valido, como
aproximacion, si un sélido esta disuelto en
el otro en una proporcién muy pequefia (por
ejemplo, si la reaccion se lleva a cabo solo
en la superficie del solido).

Como consecuencia,

Pu
K=Kp =2

b
PH,0

y el equilibrio no depende de la cantidad de
solido presente, pues solo intervienen en la
constante las presiones parciales de los ga-
ses presentes. Ademas, como K = K,, la
constante de equilibrio depende solo de la
temperatura y no de la presion en el siste-
ma.

Formacion de 6xidos metalicos

Un caso importante de reacciones heterogé-
neas del tipo gas-solido es el de las reaccio-
nes de formacion de 6xidos metalicos. Con-
sidere, por ejemplo, la reaccion

Ti(s) + 02 (g) = TiO5 (s).

Como el equilibrio no depende de la canti-
dad de solido presente,
k-1
Po,
Sustituyendo en la ecuacion general del
equilibrio quimico AG® = -RTIn(K) se ob-
tiene

AG°=RTln(po, ). (1)

En el capitulo 4 se analiz6 en detalle el
calculo de AG® para diferentes reacciones
de oxidacion. En particular, en la figura 4.3



aparecen distintas reacciones ordenadas de
acuerdo al menor o mayor valor de AG® en
funcion de la temperatura. Designando por
p(O2)eq a la presion de equilibrio definida
por la ecuacion (1), y por p(O;) a la presion
parcial de oxigeno real en contacto con el
metal a la temperatura dada, si p(O; ) >
p(O2)eq €l metal se oxidara.

Note de la figura 4.3 que el elevar la tempe-
ratura puede representar la disminucion del
grado de oxidacion en algunos casos. Por
ejemplo, en el equilibrio entre la magnetita
Fe;O04 y la hematita Fe,O; (fase o) a la
temperatura de 1400°C,

4 Fe304(s) + O2(g) = 6 Fex05(s)

y P(O2)eq = 0.21 atm (igual a la presion par-
cial de O, en el aire). Por debajo de esta
temperatura la presion de oxigeno es mayor
que la necesaria y el sistema se encuentra
desplazado hacia la derecha. Si T>1400°C,
P(O2 )eq > P(O2 )am; €l sistema tiende a per-
der oxigeno y el equilibrio se desplaza ha-
cia la formacion de magnetita. Para obtener
esta magnetita a temperatura ambiente seria
necesario enfriarla con rapidez en una at-
mosfera inerte, de lo contrario pasaria de
nuevo a o- Fe;Os durante el enfriamiento.

Descomposicion de hidratos salinos

Considere como ejemplo la descomposicion
del CUSO4.5H20;

CuSO4.5H,0(s) = CuSO4-3H,0(s) +
HyO(g).

Ademas son posibles otras dos reacciones;

CuS04.3H,0(s) = CuSO4. H,O(s) +
2H,0(g)

CuS04.H,0(s) = CuSO4 (s) + H>O(g) .

P T =25°C
(1) 7.8 mm Hg

(2) 5.6 mm

(3) 0.8 mm

t

Figura 6.2: Presiones de equilibrio del sistema sul-
fato de cobre — agua.

Por tanto, hay tres constantes de equilibrio
asociadas al sistema y tres presiones de
vapor de agua de equilibrio p(H2O)eq.

Si en un recinto cerrado a 25°C con sulfato
pentahidrato se comienza a hacer vacio con
mucha lentitud, registrando la variacion de
la presion con el tiempo, el grafico que se
obtiene sera similar al de la figura 6.2.

)

2

25°C T

Figura 6.3: Variacion de la presion de equilibrio
con la temperatura

Las regiones (1), (2) y (3) en que p es cons-
tante son las correspondientes al equilibrio
pentahidrato - trihidrato, trihidrato - mono-
hidrato y monohidrato - sulfato anhidro. Si,



por ejemplo, en el recinto cerrado p(H,O) >
7.8 mm de Hg a 25°C, todo el sulfato pasa a
pentahidrato. En los paises humedos la pre-
sion parcial de agua en la atmosfera llega a
ser del orden de 25 mm de Hg, y la fase
estable en contacto con la atmosfera es el
pentahidrato. La variacion de las presiones
de equilibrio con la temperatura aparece en
la figura 6.3.

Al calentar el sulfato pentahidrato a la at-
mosfera, cuando se alcance una temperatura
tal que Pu,0 (eq) > PH,0 (atm) el pentahidra-

to comenzard a descomponerse a trihidrato
y asi sucesivamente. EI comportamiento de
otros hidratos es similar.

Equilibrio diéxido-monoxido de carbono

Otro ejemplo de reaccion importante en la
metalurgia es la reaccion de formacion del
monoxido de carbono,

C(s) + COz(g) =2CO(g).
Aqui An =2-1 =1, y en consecuencia
K =K, =K, p""

En la fase gaseosa xco + Xco2 = 1, y es po-

sible escribir

2
K _ Xco

Xco,

p.

Como K, depende de la temperatura, en el
equilibrio xco depende tanto de la presion
total p como de la temperatura. Se acos-
tumbra representar este resultado en forma
de curvas de x vs. T (o de por ciento molar)
para diferentes valores de p (figura 6.4).

A la presion de 1 atm, la composicion del
gas es de CO;, puro si T < 650°C, mientras
que para T>1200°C es CO puro. La presen-

cia del mondxido en las combustiones pue-
de detectarse porque arde con llama azul
radiante.

% molar CO
100

01 001 atm

~ 1 atm

60 J

20 4

\— 100 atm

800 200 1000 1200 K

Temperatura

Figura 6.4: Curvas de formacion del monoxido de
carbono

El CO en frio no reacciona de inmediato
con el O, del aire a formar CO, y puede
quedar en el aire sin combinarse por un
periodo de tiempo largo. Es un componente
del escape de los motores de combustion
interna inodoro y muy toxico. Se comporta
como un veneno directo y acumulativo,
pues se combina con la hemoglobina for-
mando carboxihemoglobina, y cuando 1/3
de la hemoglobina ha sido combinada, oca-
siona la muerte del sujeto. Un volumen de
CO en 800 volumenes de aire ocasiona la
muerte en 30 minutos, de aqui la alta peli-
grosidad de mantener motores de combus-
tion en locales cerrados.

6.7 Variacion de K con T y p. Ecuacion
de Van't Hoff.

Ecuacion de Gibbs-Helmholtz

Antes se vio que

G=H-TS (1)



dG = -SdT + Vdp
(3G/aT) =-S
(6G/op), =V

En un proceso que evolucione a T constante
desde un estado inicial con valor G1 hasta
otro estado final con valor G2:

AG=G2—G1

Sustituyendo G1 y G2 por la ecuacion (1),
restando y agrupando se llega a la ecuacion
de Gibbs-Helmholtz.
8(AG)}
oT '
p

Se obtiene otra forma util de la ecuacion

AG=AH+T

dividiendo por T* a ambos lados y agrupan-
do los términos que tienen AG. Dividiendo
por T

AG _ AH , 1]9(AG)
T2 T2 T| oT
p
Agrupando
AH_1/9(AG) | AG
T2 T| oT T2

Por tanto,

)

AH es la correspondiente variacion de en-
talpia asociada a ese proceso. La ecuacion
proporciona como varia este AG, obtenido a
una temperatura determinada, cuando la

temperatura varia. Algunas aplicaciones de
la ecuaciéon de Gibbs-Helmholtz aparecen
en el Apéndice de este capitulo.

Si nuestro sistema esta formado por los
reaccionantes y productos de una reaccioén
quimica con un numero de moles igual al
de los coeficientes estequiométricos de la
ecuacion quimica ajustada, identificando
AG con AG’ = - RTIn(K,;) y AH con el co-
rrespondiente AH®,
AH° = > oHY - > o;HY
prod reac
y al sustituir en la ecuacién de Gibbs-

Helmholtz, considerando reacciones gaseo-
sas o heterogéneas, se obtiene

d(InK o
(crllTp):ﬁi ' M

Esta ecuacion se conoce como la ecuacion
de Van'’t Hoff para el equilibrio quimico, y
es valida para reacciones entre gases y ga-
ses y solidos. Hemos utilizado d en lugar de
0 en la expresion anterior ya que K, depen-
de solo de la temperatura.

Principio de Le Chatelier

A partir de la ecuacion (1) es posible verifi-
car la validez del principio de Le Chatelier
en el caso especifico de los cambios energé-
ticos que tienen lugar en la reaccion. Anali-
cemos la variacion de K, con la temperatu-
ra. Derivando en (1);

1 dK, AH°

K, dT  RT?’

En una reaccion en la que el sistema absor-
be calor AH® > 0. Si la temperatura se in-
crementa en un AT > 0, entonces AK, >0, y



el equilibrio se desplaza hacia la formacion
de productos, en el sentido de absorber ca-
lor y hacer disminuir la temperatura de los
alrededores.

Si se analizan otras posibilidades (AT < 0;
AH’ < 0 y otras) se encuentra que el equili-
brio siempre se desplaza en el sentido que
tiende a compensar la variacion de tempera-
tura.

Reacciones heterogéneas, variacion de K
con la presion.

En el caso de las reacciones gas-solido, la
variacion de K con la presion viene dada en
funcién de la diferencia de los volimenes
molares de los solidos que intervienen en la
reaccion, lo que hasta ahora no se ha consi-
derado pues K,, depende solo de la presion.
Sin embargo, como el volumen molar de un
solido practicamente no varia en un rango
muy grande de presiones, en la practica esta
dependencia es muy pequefia en la mayoria
de los casos y se puede despreciar.

Descomposicion de carbonatos

Una reaccion gas-solido tipica es la des-
composicion de un carbonato; por e;j.

CaCO;(s) = CaO(s) + COx(g) (AH® > 0).

En el equilibrio K, = p(CO,); la constante
de equilibrio adimensional es numérica-
mente igual a la presion parcial del CO,
expresada en atmosferas. La figura 6.5
muestra la curva de la presion de equilibrio
en funcion de la temperatura del CaCOs.

Sustituyendo K, en la ecuaciéon de Van't
Hoff,

d(In p) _AH

0
dT RT?

Y la presion aumenta con la temperatura.
Integrando esta ecuacion en forma indefini-
da,
AH°
In(p)=- +C;
(P)=-27 *C;

Donde C es la constante de integracion.
Graficando In(p) vs. 1/T, es posible obtener
el calor de reaccion AH® a partir de la pen-
diente (AH°/R).

Ejemplo

La presion parcial de CO; en la atmosfera
es p(CO;) = 0.3 mm de Hg, que correspon-
de en el grafico de la figura 6.5 a una tem-
peratura de 520 °C. Esto indica que para T
< 520 °C el CaCOs no se descompone a la
atmosfera (la presion parcial de CO; es ma-
yor que la necesaria para el equilibrio y la
reaccion se encuentra desplazada hacia la
formacion de CaCOs;).

20
mm Hg

15

10

Q ‘
50 60 70 80 90 °C

Figura 6.5 — Presion de equilibrio en la descompo-
sicion del CaCO;.

Si la temperatura aumenta por encima de
520 °C comienza la descomposicion. Si el
CO, formado se va retirando del sistema a
medida que se forma, el carbonato se des-
compondrd por completo. Si no hay sufi-
cientes vias para que el CO; escape, el gas
evolucionado hace crecer la presion parcial



en los alrededores del carbonato e inhibe la
ulterior descomposicion del mismo. En ese
caso es necesario un incremento mayor de
la temperatura para lograr la descomposi-
cion.

6.8 Regla de las fases de Gibbs

La regla de las fases establece la relacion
que existe en el equilibrio entre las fases
presentes, los componentes y las variables
de estado necesarias para especificar el es-
tado del sistema. Es una regla general; la
mayor dificultad para su aplicacion consiste
en que a veces resulta dificil determinar con
exactitud cudles son los componentes del
sistema.

En el capitulo 1 se definié el concepto de
fase, que reproducimos a continuacion para
beneficio del lector, junto a otros conceptos
necesarios.

Fase (F):

Conjunto de las partes de un sistema homo-
géneas entre si, separadas de otras partes
del mismo por superficies bien definidas.

Sustancia componente (S):

Cualquier sustancia o especie quimica que
puede existir fuera del sistema de forma
independiente. Por ejemplo, en una disolu-
cion de sal comun y agua, el H,O y el NaCl
son sustancias componentes, pero no son

sustancias componentes los iones de Na™ y

Cl - que se forman durante la disolucion.
Componentes (C):

Cantidad de componentes independientes
tales que, si se conoce su concentracion, es
posible conocer la de las restantes sustan-
cias componentes en el equilibrio. Si desig-

namos por n al niumero de ecuaciones de
equilibrio independientes que existen en las
sustancias componentes y por m al niimero
de ecuaciones originadas por condiciones
iniciales especificas, entonces

C=S-(n+m).
Ejemplo

En una mezcla de I, y H, gaseosos con con-
centracion inicial arbitraria, se tiene el equi-
librio

Hz + 12 =2HI
2
K = X1 .
XH2 X12

Para esta mezcla S =3;n=1y m = 0. Por
tanto C =3 - 1 = 2 y el sistema es de 2
componentes. Significa que para determinar
el estado del sistema, ademas de T y p solo
hace falta especificar dos de las tres compo-
siciones, pues la otra es dependiente a tra-
vés de la constante de equilibrio.

Si ademaés se impusiera la condicién inicial
de iguales concentraciones de H, e I, al
inicio, tendriamos m =1y C = 1 (un solo
componente).

Se define el numero de grados de libertad
(L) del sistema como el nimero minimo de
variables necesarias para especificar por
completo el estado del mismo. Al fijar el
valor de estas L variables, el valor de las
restantes queda determinado con exactitud.
Dicho de otra forma:

Grados de libertad (L): cantidad de varia-
bles de estado independientes cuyo valor se
puede fijar en forma arbitraria.

Sea N el numero total de variables involu-
cradas en el sistema a analizar (p,T y la



concentracion de cada componente en cada
fase). Si existen k < N ecuaciones que rela-
cionen estas N variables, entonces

L=N-k.

Si hay C componentes en cada fase y F fa-
ses presentes, habra que especificar CF
composiciones en general, ademas de T y p.
Por tanto

N=CF+2.

La regla de las fases se obtiene calculando
k a partir de las condiciones de equilibrio
termodindmico.

Al analizar la condicidon de equilibrio entre
fases vimos que para cada componente se
debia cumplir la igualdad de los potenciales
quimicos todas las fases presentes:

Hi(1)=wmi2) =pi3) = = p; (F).
Esta igualdad representa en realidad (F-1)
ecuaciones independientes que se deben
cumplir por separado entre cada dos fases.
Como hay C componentes, habra C(F-1)
ecuaciones. Ademas, para cada fase se debe
cumplir que > xj = 1, y xj es la fraccion
molar del componente i.

Esto proporciona F ecuaciones adicionales.
Por tanto

k=C(F-1) +F,

y queda para el nimero de grados de liber-
tad la regla de las fases de Gibbs;

L=C-F+2.

El sistema de ecuaciones tendrd solucion
solo si k < N. Sustituyendo k y N por su
valor en esta desigualdad se obtiene

C(F-1)+F<CF +2

F<C+2,

y el numero de fases presentes en un siste-
ma nunca puede ser mayor que el nimero
de componentes mas dos.

P
)
Rémbico
L)
S */
(S)
o V)
- Monoclinico
85 155¢eC

Figura 6.6: Diagrama de fases en equilibrio del
azufre

Sistemas de un componente

Los sistemas de un componente fueron
mencionados antes sin tomar en cuenta la
regla de las fases de Gibbs. Para un compo-
nente, C = 1 y F < 3; no pueden existir mas
de 3 fases a la vez en el equilibrio (figura
6.6). El numero de grados de libertad ven-
dra dado por L=3 - F.

En las regiones en que solo hay presente
una fase (F=1) el resultado L = 2 indica que
es posible fijar de forma arbitraria la tempe-
ratura y la presion. Si hay dos fases presen-
tes, L = 1 y la presion y la temperatura no
son independientes; existe una ecuacion p =
p(T) que relaciona la presion y la tempera-
tura de equilibrio sobre la curva: la ecua-
cion de Clapeyron,

dp/dT = (1/T)AH/AV;

AH es el correspondiente calor de cambio
de fase. Finalmente, si F = 3, L = 0. El sis-



tema no tiene grados de libertad y solo hay
un valor de p y T que permite coexistir las
tres fases en equilibrio. Esto no quiere decir
que haya un solo punto triple en cada sis-
tema. Puede haber mas de un punto triple
en dependencia del nimero de fases solidas
que se formen. El diagrama del azufre de la
figura 6.6 tiene tres puntos triples corres-
pondientes al equilibrio de fases rombico-
monoclinico-liquido; monoclinico-liquido-
vapor y rombico-monoclinico-vapor.

6.9 Sistemas de dos componentes

Para un sistema de dos componentes inde-
pendientes C =2; F<4y L =4 -F. Puede
haber hasta 4 fases en equilibrio, por lo que
en estos sistemas se acostumbra estudiar
por separado el equilibrio sélido-liquido y

el equilibrio liquido-vapor.

En secciones anteriores se analizaron algu-
nos diagramas de equilibrio liquido-vapor
junto a las leyes de Raoult y Henry. A con-
tinuacion se analizan algunos ejemplos de
equilibrios soélido-liquido, graficando Ia
temperatura de equilibrio a la presion de 1
atm en funcion de la composicion del sis-
tema.

No hay compuestos intermedios ni diso-
lucion solida

El ejemplo mas sencillo que se puede mos-
trar de diagrama de equilibrio de fases soli-
do-liquido es aquel en que no se forma di-
solucion soélida ni aparecen compuestos
intermedios al mezclar los componentes,
como es el caso del diagrama Cd-Bi de la
figura 6.7.

p=1atm

T

271eC

144

3%

(a)

Xo Bi

(b)

Figura 6.7: Diagrama de equilibrio s6lido-liquido Cd-Bi; a) curva de enfriamiento, b) diagrama.

A la izquierda aparece la curva experimen-
tal que se obtiene al mezclar Cd + Bi meta-
lico de composicion x,, calentar hasta una
temperatura T, en que todo el so6lido ha
pasado a liquido y medir la temperatura en
funcién del tiempo a medida que después se
va enfriando el sistema. El punto figurativo

P, en el diagrama de la derecha representa
una temperatura y composicion inicial de-
terminada. A medida que la temperatura
disminuye por debajo de la correspondiente
a P, tienen lugar los siguientes procesos:

a) al llegar a la curva que separa la region 11
de la I, comienzan a precipitar del liquido



cristales de Cd puro;

b) al proseguir la disminuciéon de T, la
composicion del liquido varia de acuerdo a
la curva Ae, y contintia la formacion de
cristales de Cd puro.

¢) cuando se alcanza la temperatura T,
(temperatura eutéctica) solidifica el liquido
restante en forma de mezcla fina de crista-
les de Cd y Bi (mezcla eutéctica).

De esta forma, el grafico queda dividido en
4 regiones;

I: liquido
IT: liquido + cristales de A puro (Cd)
III: liquido + cristales de B puro (B1)

IV: solido de composicion eutéctica X, con
cristales de A o B en exceso en dependen-
cia de la composicion inicial del liquido.

El ejemplo anterior es valido tanto para
metales como para sales, 6xidos y otros
compuestos.

Sistemas que presentan solubilidad par-
cial en fase solida

Considere la figura 6.8. Al enfriar el liquido
con composicion y temperatura correspon-
diente al punto figurativo P, y cortar las
diferentes curvas, las diferentes regiones
representan los siguientes estados del sis-
tema:

I: liquido.

II: liquido + cristales de disolucion solida
de A saturado en B. La composicion del
liquido varia segin la curva (1) y la del
solido precipitado segun la (2).

V: disolucién solida de composicion varia-
ble. Los cristales que solidifican primero

son mas ricos en A que el ultimo que se
forma.

IV: si P, estuviera a la derecha del punto a
en vez de a la izquierda, a llegar la tempera-
tura eutéctica T. solidificaria el eutéctico
como mezcla fina de cristales de disolucion
saturada de B en A y de A en B, con com-
posiciones Xa y Xg.

v

A XB B

Figura 6.8: Solubilidad parcial en fase solida

Por debajo de T, la composicion de los so-
lidos en el equilibrio varia segliin la curva
punteada. Por lo general, para llegar al
equilibrio se necesita un intervalo de tiem-
po relativamente largo. Las regiones Il y
VI son andlogas alas [l y V.

Disolucion sdlida en todo el rango de
composiciones

La figura 6.9 representa un caso tipico de
disolucion sélida en todo el rango de com-
posiciones. La region I corresponde al li-
quido, y la III al s6lido. La region II com-
prende los puntos figurativos para los cua-
les se encuentran en equilibrio el liquido de
composicion segun la curva (1) con el soli-
do de composicion segln la curva (2). Exis-
ten disoluciones sélidas en que la tempera-
tura de fusion de uno de los componentes



aumenta como sucede, por ¢j., en el sistema
Au-Ag de la figura 6.10.

T

A xq X1, B

Figura 6.9. Disolucion sélida en todo el rango de
composiciones.

A medida que se enfria a partir del punto
figurativo P,, al llegar a la temperatura co-
rrespondiente a la curva (L) la composicion
del liquido va variando segun (L), y la del
solido precipitado segun la curva (S). En la
figura 6.10, x; es la composicion del solido
que precipita primero, a la temperatura T;.
Parauna T, < T}, x; <X, etc.

T

1063

@©)
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960

Ag XAu—> Au

Figura 6.10. Diagrama de fases en equilibrio del
sistema Ag-Au

El sélido final que se obtiene no es homo-

géneo y su composicion varia de punto a
punto. Para homogeneizarlo es necesario
aplicarle un tratamiento térmico a tempera-
tura lo suficiente alta como para activar la
difusion atomica, durante un intervalo de
tiempo que puede llegar a ser de muchas
horas.

Sistemas que forman compuestos inter-
medios

En los sistemas que forman compuestos
intermedios hay dos posibilidades:

a) el compuesto posee un punto de fusion
congruente,

b) el compuesto posee un punto de fusion
incongruente (se descompone antes de fun-
dir).

Las figuras 6.11 y 6.12 muestran diagramas
tipicos con formacion de compuestos. El
diagrama de la primera equivale a la union
de dos diagramas simples, A-AB, y AB,-B.
La diferencia es que hay dos composiciones
eutécticas y dos temperaturas eutécticas,
pero la interpretacion de las restantes carac-
teristicas es similar al de la primera de las
dos figuras.

En el diagrama de la figura 6.12, cuando se
enfria a partir del punto figurativo P, al
llegar a la region III comienzan a segregar-
se cristales de B puro, y la composicion del
liquido varia a lo largo de la curva L. Al
llegar a la temperatura T, (temperatura
peritéctica) el liquido de composicion X,
solidifica a dar el compuesto AB, + crista-
les de B en exceso.

En la region VI coexisten los cristales de
AB; y B. Cuando se enftia a partir del pun-
to figurativo P, el comportamiento es simi-



lar hasta llegar a la temperatura peritéctica.
Al llegar a T}, como hay A en exceso para
formar el compuesto AB,, el s6lido B que
se habia segregado antes se redisuelve a
formar AB; en equilibrio con el liquido de
composicion Xp.

T i

Tae

A AB» B

Figura 6.11: Formacion de compuestos. Punto de
fusion congruente.

T

Ta°

T.

A AB) B

Figura 6.12: Formacion de compuestos. Punto de
fusion incongruente.

En la region IV coexisten el AB; solido y el
liquido. Al seguir enfriando se sigue sepa-
rando AB; puro del liquido. El resto del
grafico es similar a los analizados antes.

Orden-desorden

Las transiciones de orden-desorden se pre-

sentan en muchas aleaciones y también en
algunos sistemas ceramicos. Un ejemplo
tipico de transformacion de orden-desorden
es la que tiene lugar en la aleacion de es-
tructura cristalina cubica CuzAu. Por enci-
ma de 395°C los atomos de Au estan desor-
denados en la red cristalina sin ocupar sitios
preferentes en la celda elemental. La estruc-
tura cristalina es del tipo ctbica centrada en
las caras (FCC) y su patron de difraccion de
rayos X es similar a la del Au o Cu puros,
mostrando solo las llamadas reflexiones
fundamentales tipicas de la estructura FCC.

Por debajo de la temperatura de transicion
los iones de Au se ordenan en las mismas
posiciones relativas en todas las celdas
elementales sin que varie de forma aprecia-
ble el tamano de la celda, originando una
estructura del tipo cubica simple. La pérdi-
da de simetria en los planos cristalinos da
origen a las llamadas superreflexiones en el
patrén de difraccion de rayos x, sin que se
alteren las reflexiones fundamentales. Las
superreflexiones son caracteristicas de los
fendmenos de orden-desorden; su presencia
indica que algin tipo de ordenamiento ha
tenido lugar en la red cristalina.

En la figura 6.13 aparece el diagrama de
fases del sistema Pt-Cu. En el caso de las
composiciones PtCu y PtCus, si el enfria-
miento es suficiente lento los 4tomos de Pt
se ordenan en lugares preferenciales sin
cambiar la estructura cristalina, dando lugar
a variaciones en el patron de difraccion. La
transicion del PtCus es de ler orden, mien-
tras que la del PtCu es de 2do orden.

Es posible "congelar" el estado desordena-
do al enfriar con brusquedad hasta la tem-
peratura ambiente. En los alrededores de la



composicion estequiométrica la temperatura
de transicion disminuye y la transformacion
ocurre solo de manera parcial.

T(°C)
1769

812 1083

A\,

Pt PtCu

PtCus Cu

Figura 6.13: Diagrama de fases del sistema Pt-Cu

Descomposicion spinodal

La descomposicion spinodal tiene lugar
cuando una fase cristalina estable a alta
temperatura se descompone en otras dos
fases durante el enfriamiento. Por regla
general la transicion tiene lugar muy réapido,
en fracciones de segundo, y es necesario
enfriar muy rapido para lograr obtener la
fase de alta temperatura a temperatura am-
biente.

Considere el ejemplo de la figura 6.14. Al
enfriar desde el punto figurativo P, y ho-
mogeneizar, se encuentra que a la tempera-
tura T' son estables dos s6lidos de composi-
cion x' y x". Para lograr una disolucién ho-
mogénea es necesario elevar la temperatura
del sistema y enfriar después muy rapido.

El nombre spinodal proviene de la curva de
la energia libre de mezcla AG,, en funcion
de la composicion (figura 6.15). Cuando
T=T,, AGy, presenta dos minimos relativos
0 puntos spinodales (del inglés spin = giro

y node = vuelta, protuberancia). Los dos
minimos indican que hay dos composicio-
nes de equilibrio en el sistema.

T

T(C)

To

Figura 6.14. Descomposicion spinodal (T vs x).

AG

Figura 6.15. Descomposicion spinodal (AG vs x).

La descomposicion spinodal no solo tiene
lugar a partir de disoluciones, sino también
puede presentarse a partir de compuestos.
Un caso tipico de interés es el del diagrama
Sm-Co. La aleacién de SmCos ha sido utili-
zada para confeccionar imanes permanentes
de alta energia. La presencia de una des-
composicion spinodal en el sistema hace
que sea necesario enfriar el material a va-
rios cientos de grados por segundo para
obtener el compuesto a la temperatura am-



biente.

6.10 Influencia de las impurezas en la
temperatura de fusion de compuestos
puros

Al revisar cualquiera de los graficos ante-
riores se encuentra que, con la excepcion de
las disoluciones solidas, la temperatura de
fusion de cada compuesto disminuye cuan-
do se anade una pequena cantidad del otro
compuesto. En lo que sigue se analiza como
influye la concentracion de pequeias canti-
dades de soluto en la temperatura de fusion
de un compuesto puro.

A partir de cualquier diagrama de equilibrio
de fases, en la region x4, —> 1 (xg = O)
siempre es posible considerar al sistema
como formado por A con impurezas de B.

Considere el equilibrio del liquido con el
solido puro a la temperatura T en un dia-
grama como el de la figura 6.16. Designan-
do por (1) al disolvente y por (2) al soluto,
el potencial quimico del componente (1)
debe tomar el mismo valor en el s6lido puro
y en el liquido:

His = HiL
s’ + RTIn(a;s) = pi” + RTIn(a;p).
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Figura 6.16. Descenso de la temperatura de fusion
al afadir impurezas.

Es posible considerar el equilibrio entre las
dos fases como equivalentes a una reaccion
quimica del tipo Ajs = Ajy.

Entonces AG® = - RTIn(K), y
K= alL/a1s.

La ecuacion de Gibbs-Helmholtz expresa

que
0 (AG)| __AH
oT\ T . T2

y la sustitucion en esta ecuacion conduce a
la ley de Van't Hoff,

dIn(a; /a;s) = AHY/RT?.

AH representa ahora el calor de fusion del
compuesto A puro. Analizaremos por sepa-
rado el caso de las impurezas solubles e
insolubles en fase sdlida.

a) Impurezas no solubles en fase sdlida

En este caso a;s = xj5 = 1, ya que no hay
disolucion solida y el s6lido A se encuentra
puro, con inclusiones microscopicas (pero
no a nivel molecular) de B. Por otra parte;
aiL = x5 = 1 - xp. (pues para el disolvente y
— 1, ya que x; es pequefio). Desarrollando
en serie de Taylor,

In(aiL) = In(1 - Xa1. ) = - xo1
y sustituyendo en la ley de Van't Hoff;
dx,1/dT = -AH*/RT?.

La integracion de esta expresion, designan-
do por T, la temperatura de fusion de A
puro (xar = 0) y por Tr a la nueva tempera-
tura de fusion, conduce a

XoL Ty

J. dx, =-—L [ =



o ~AH(1 1) AH(T-Tr)

O RI\T, T,)] R T,T;

Como AT es pequeiio si X lo es, es posible
considerar Ty = T, en la expresion de la

derecha, obteniéndose al final

RTg XoL

T, =T, AL

Al calentar el solido con impurezas este
comenzard a fundir a una temperatura Ty <
T,; sin embargo, no se funde por completo a
esa temperatura, sino que se establece un
equilibrio. Para fundir el sélido en su totali-
dad es necesario incrementar la temperatura
hasta T, (ver diagramas de equilibrio en la
region cercana al disolvente puro). El resul-
tado depende de la naturaleza del disolvente
a través del calor de fusion. Si AH® es gran-
de, AT seré pequeio y viceversa.

Note que el resultado no depende de la na-
turaleza del soluto sino solo de la cantidad
presente. Las propiedades de las disolucio-
nes que dependen solo de la cantidad de
particulas y no de su naturaleza se denomi-
nan propiedades coligativas. Significa que
cualquier impureza no soluble, en cantida-
des pequefias, ocasiona un efecto similar en
la temperatura de fusion de un compuesto
puro. Este resultado proporciona un método
para determinar la concentracion de impu-
rezas no solubles a partir de mediciones
precisas del comienzo de la temperatura de
fusion.

b) Impurezas solubles en fase solida

Es posible demostrar que en este caso se

obtiene la siguiente expresion:

RT’x, ( 1 j

Tp =T —
AH® \a+F

o
F = x5/ xa1. X7 es la fraccion total del soluto
y Xpr la parte de esa fraccion en la fase li-
quida; o = k/(1-k), donde k = x,5 /x5 es el
coeficiente de distribucion de impurezas.
Cuando no hay disolucién solida x5 =0y
la expresion se reduce al caso en que las
impurezas no son solubles.

Se pueden presentar los casos siguientes:

k < 1: impurezas mas solubles en el liquido
que en el solido. T¢ disminuye al afadirse
impurezas.

k > 1: impurezas mas solubles en el sélido
que en el liquido. Ty aumenta con la con-
centracion de impurezas.

k = 1: la temperatura de fusion no varia.

6.11 Nociones sobre sistemas ternarios

En un sistema de 3 componentes; L = 5 -F;
F <5 y pueden coexistir hasta 5 fases dife-
rentes en el equilibrio. En estos sistemas se
acostumbra especificar la composicion del
sistema a una temperatura y presion deter-
minadas, utilizando un diagrama triangular
basado en una propiedad geométrica parti-
cular de los triangulos equilateros (figura
6.17).

En un triangulo equilatero, la suma de las
1s bajadas de un punto a cada lado del

tridngulo equilatero es igual a su altura h
(teorema de Viviani). En la figura 6.18, a +
b+c=h.
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Figura 6.17. Diversas representaciones de un sistema ternario.

Si se toma h = 100% y se identifica cada
vértice con el 100% de cada componente,
los segmentos a, b y c representaran el % de
A, B y C que hay en la mezcla. Para repre-
sentar la variacion con T se necesitan dia-
gramas tridimensionales como el de la figu-
ra6.17.

Figura 6.18. Representacion de sistemas ternarios.

En la practica, lo que se hace en realidad es
tomar un corte plano horizontal, indicando
las diferentes temperatura con lineas pun-
teadas (o y P representan disoluciones s6li-

das). En la figura de la derecha, las lineas
de puntos indican isotermas a diferente
temperatura. Las lineas gruesas las regiones
de separacion de fases. Los bordes del
triangulo reflejan el comportamiento de los
correspondientes diagramas binarios.

6.12 Ejemplos resueltos

1. A 55°C y I atm el N>Oy (1 = 92g) se di-
socia en NO; en un 53% de acuerdo a la
reaccion N,O4 = 2NO;. a) ;Cudl es la den-
sidad del gas? b) ;Cual su masa molar
promedio?

Resolucion:
pV =nRT = (m/p)RT
pup = (m/V)RT
p = up/RT,

pero en esta expresion no son conocidos p
ni p. Para hallar la p promedio;

<p> = (np + mpn)/(ng +n2) = X1+ Xop

y hace falta calcular x; y x,. Para esto con-



sideremos la ecuacion quimica;
N,O4 =2NO;
ne-oL 20
An=n,—a+2a
X(N204) = (no-at)/( nota)
x(NO,) =20a/( ny+a)

como 50.3% de disociacion equivale a a0 =
0.503n,, sustituyendo arriba:

x(N204) = (1- 0.503)/(1+ 0.503)
x(N204) = 0.33,
Por tanto:
<p>=0.33x0.92 + 0.67x46
<p>=61.18 g.

Sustituyendo en la expresion de la densi-
dad;

p=(61.18x1)/(0.082x328)
p=2.274 ¢g/l.

2. La presion parcial del equilibrio del O,
con una mezcla de oxidos de plata esta da-
da por

log(p) = 6.2853 - 2859/T;
p estd en atmésferas y T en °C. Calcule la
temperatura de descomposicion del oxido
de plata cuando se calienta en el aire a la

presion de 1 atmosfera asumiendo que la
reaccion tiene lugar segun

24g:0(s) = 44g(s) + Ox(g)
Resolucion

En esta reaccion heterogénea (gas-so6lido)
en el equilibrio, K = K, = p(CO;) y solo

depende de la temperatura. La presion par-
cial de O; en la atmosfera es pym = 0.21
atm. Si el oxido se calienta a una tempera-
tura tal que p(CO;) > pam comenzara a des-
componerse. Despejando T en la expresion
de p =p(T) y evaluando para p =0.21;

T = 2859/(6.2853-log(0.21))
T = 406°C

Note que calentar por debajo de esta tempe-
ratura favorece la oxidacion de la plata.

3. 4 2000°C el H>0 se disocia un 2% molar
en O,y H, a la presion de 1 atm. a) Calcu-
lar Kp. b) Diga si el grado de disociacion

aumenta o disminuye cuando se reduce la
presién. ¢) Idem si se aiiade Argén mante-
niendo p=1 atm. d) Idem si se aiiade argén
a volumen constante sin variar otros para-
metros. e) Idem si se aiiade O> manteniendo
palatm.

Resolucion:

a) Asumiendo un mol de H,0 en el equili-
brio:

H,O =10, + H,
l-o /2 o
An=1+"%-1=1
K, =Kp”

A

_Xo, Xp,
X

K
XH,0

Llamando nt al nimero total de moles en el
equilibrio;

nt=1-o+ o+ a/2=02+ta)/2

x(0,) = a/(2+)



x(Hp) =20/(2+a)

x(H,0) =2(1-a)/(2+0)
Sustituyendo en Ky con o = 0.02 se obtiene:
Ky = a20”/(2+0)*2(1-01)
Kx=10.072
K, =0.072x(1)%2
K, =0.072 (adimensional)

b) Cuando p disminuye, como K, no de-
pende de la presion y K, = K, P*", Ky debe
aumentar. De acuerdo con Le Chatelier, la
reaccion se desplaza en el sentido que tien-
da a compensar el aumento de la presion;
en este caso, en el sentido del aumento del
nimero de moles gaseosos y el grado de
disociacion aumenta.

¢) Como pV =nRT para la mezcla de gases,
aumentar el numero de moles n a presion
constante implica aumentar el volumen o
disminuir la temperatura. Si la temperatura
disminuye, variara K;. Si el volumen au-
menta a T constante, entonces K, no varia y
tampoco varian K. y Ky. En este caso, la
inyeccion de Argoén manteniendo P = 1 atm
y T constante no afecta el equilibrio.

d) La definicion de la constante de equili-
brio no considera la presencia de sustancias
inertes. Si P aumenta a T y V constante por
la inyeccion de n moles de Argén;

K, = K.RT*" = constante

y como T es constante K, también es cons-
tante. Ademas, la concentracion de cada gas
no varia y la presion parcial p; = ¢; RT tam-
poco. Como la inyeccion de argon no afecta
las presiones parciales ni las concentracio-
nes, no hay que tomar en cuenta el aumento

de la presion total en la relacion K, = K, P2
(o no varia).

e) Al anadir O, se varian las condiciones
iniciales del problema; si n, es el nimero de
moles afiadidos, designando por n el niime-
ro de moles iniciales de H,0, al transforma-
se o moles,

H, O =%0,+ H,

n-oa n+to2 o

2+a

+n

n =
Total o
2

Segun el principio de Le-Chatelier, el equi-
librio debe desplazarse en el sentido que
tienda a contrarrestar el aumento de la con-
centracion de O,. es decir, hacia la forma-
cion de H,0 (o disminuye).

4. Considere la reaccion gaseosa A = 2B,
con K, = 0.1 a 27°C. ;Serd posible obtener
B a la presion de una atmosfera partiendo
de A, que se encuentra a 20 atm?

Resolucion:
Segun la isoterma de Van't Hoff,
(0G/0¢g)rp = AG® + RTIn(J)

Como AG® = - RTIn(K),

sustituyendo y agrupando
(0G/0g)1p = RTIn(J/K).

Pero J = p(B)*/p(A) = 1%/20 = 0.05

(0G/0g)tp = 1.987x300xIn(0.05/0.1)

(0G/0g)p=-413.2<0

La pendiente de la isoterma de reaccion es



negativa y, en consecuencia, la reaccion es
espontanea bajo las condiciones estableci-
das y si serd posible obtener B en estas
condiciones.

6.13 Problemas propuestos

1. A 1273°C y 30 atm hay un 17% molar de
CO; en el equilibrio en la reaccion CO,(g)
+ C(s) = 2CO(g). a) {Cual sera el porcenta-
je de CO; si la presion cae a 20 atm? b)
(Qué efecto tendra sobre el equilibrio in-
yectar N, con presion parcial de 10 atm? c)
(A qué presion el 25% del gas sera CO,?
(R: a) 12.5%; c) 54 atm).

2. Cuando se calienta Pt en presencia de CI
gaseoso, la siguiente reaccion tiene lugar:
Pt(s) + CI, (g) = PtCl,(g). Si a 1000K tene-
mos AG® = 14 kcal y la presion parcial de
cloro es de 1 atm, ;Cudl serd la presion
parcial de PtCL,? (R: 9.10™ atm).

3. A la temperatura de 444.5°C, K, = 6.76
para la reaccion 2Ha(g) + 2 I(g) = HI(g).
Calcular la cantidad de moles de HI en el
equilibrio si en un inicio se afadieron 2.94
moles de I, y 8.1 moles de H,. (R: 4.89 mo-
les)

4. Diez gramos de CaCOj; se colocan en un
recipiente de 1 litro y se calientan a 800°C.
a);Cuantos gramos de CaCO; permanecen
sin descomponerse? b)Si fueran 20 g,
[cuantos quedarian sin descomponerse?

(Mcaco3 = 100 g).
5. Una mezcla de 97% molar H,0 y 3% H,
se calienta a 1000 K en presencia de Ni

metalico. ;Reaccionara la mezcla con el Ni
a producir NiO?

NI(S) + 1/202 = NIO(S), AGol()()() = 35.4 kcal

Ha(g) + 20, = H,O0(g), AG® 1900 = - 4.56 keal

Apéndice

Aplicaciones de la ecuacion de Gibbs-
Helmholtz

Determinacion experimental de calores de
reaccion por medidas de FEM.

Considere un electrodo de metal puro Me®
y otro del metal en disolucion solida Megis
sumergidos en un electrolito adecuado (fi-
gura Al). Entre los electrodos se establece
una diferencia de potencial V,, originada
por el paso de los cationes de uno a otro
electrodo.

/
Electrolito _/

Figura Al. Celda electroquimica

Si cada atomo intercambia n electrones, las
semi-reacciones que tienen lugar en cada
electrodo pueden representarse segun

Me° - ne” = Me™"
+ _
Me"™ + ne” = Meyg;s.

En estas expresiones e representa la carga
J4 + .7 IS

de un electron y Me™" el cation metalico en

la disolucion electrolitica.

Cuando el circuito esta abierto y no circula
corriente, V,, = ¢ (fuerza electromotriz de
la celda). Como el potencial es trabajo por



unidad de carga q, el trabajo realizado al
pasar un mol de sustancia de uno a otro
electrodo en condiciones de corriente nula
sera

W =qVa =nFe

F = Nue™ es el numero de Faraday (carga
eléctrica de un numero de Avogadro de
electrones, = 96500 Coulomb).

En secciones anteriores se vio que el trabajo
eléctrico cumple la relacion Wy < - AGry.
Si el proceso tiene lugar en forma reversible
(por ejemplo, midiendo la FEM con un po-
tencidmetro, de forma que no circule co-
rriente por el circuito) entonces:

A(_}Tp =-nFe.

Sustituyendo AG en la ecuacion de Gibbs-
Helmholtz, se llega a

AHp, = -nF[e - T[S—;J _
P

Graficando € vs T es posible obtener la
pendiente a la temperatura T y el valor de

AﬁTp para cada par de valores ¢; T; (figura
A2).

&i

Ti T

Figura A2: Variacion de la FEM con la temperatura
en una celda electroquimica

Como AI_{T = AGrt + TAST, se ve de in-

mediato al comparar con la ecuacion ante-
rior que

5 o€
AS+, =nF| —

Aqui AI_{Tp y A§Tp representan el calor y la

variacion de entropia asociadas al paso de
un mol de atomos del metal puro a la diso-
lucion soélida. Como H y S son funciones de
estado, estos valores son independientes de
la forma en que se llevo a cabo la disolu-
cion de un metal en otro.

Energia superficial

Considere una pelicula liquida jabonosa
formada en un marco de alambre metalico,
con uno de sus lados deslizantes como
muestra la figura A3. La pelicula jabonosa
ejerce una fuerza F sobre el alambre y, para
que éste no deslice, es necesario introducir
una fuerza externa aplicada F' que equilibra
a la fuerza F ejercida por la superficie (F' =
F).

El experimento proporciona que la fuerza F
ejercida es proporcional a la longitud del
alambre deslizante;

F=kL.
&
F F
— - <« | —>»
17

¢

Figura A3. Tension superficial

Se define entonces el coeficiente de tension
superficial por la relacion

o = F/2L.



El nimero 2 aparece porque se considera la
fuerza ejercida por las dos caras superficia-
les (frente y reverso).

Para un L dado F es constante e indepen-
diente de la posicion. Esto significa que F
es conservativa y que la integral del trabajo
solo depende de la posicion inicial y final, y
no de la trayectoria. Por tanto, de acuerdo a
la definicion de energia potencial, con la
fuerza aplicada trabajando en contra de la
fuerza conservativa;

AE, = [F.df ==20LAr=0aAA .

AA es la variacion de area de la superficie.
Considerando E, = 0 cuando A = 0 se ob-
tiene la expresion para la energia superfi-
cial

E =0A.

De aqui se ve que el coeficiente de tension
superficial o también representa energia
por unidad de superficie creada. Como el
trabajo de una fuerza conservativa es igual
a menos la variacion de su energia poten-
cial, para un proceso reversible

AG = - Wy = AE, = gA.

Sustituyendo en la ecuaciéon de Gibbs-
Helmbholtz y tomando valores por unidad de
area; AG' = AG/A; AH' = AH/A se llega a la
siguiente expresion para la entalpia por
unidad de area (asociada a la creacion de la
superficie):

AH' = o - T(0o/OT),,.

El valor de AH' se puede calcular a partir de
las determinaciones experimentales del
coeficiente de tension superficial en funcion
de la temperatura. Un valor tipico de o es el

del agua a 20°C; AH' = 0.116 J/m®.

Resumen del capitulo

Constante de equilibrio

K:

Oy 03,03
(al az 8.3 ........

o, 03,03
(al a2 a3 ........

En funcion de la presion

(pf‘lpg‘3p§‘3 .......

K, =

(pftl P’ P3 e

En funcion de la concentracion

c .d

_Cc
K, = "
CACB

b .

En funcion de las fracciones molares

p b

XA XB

c d
K =2c*D pc+d-a-b

Relaciones entre constantes de equilibrio

K, =K_RT*"

_ A
I<p _pr "

Isoterma de reaccion

oG

— | =AG+RT
( 88 ]Tp ln(J)

(8_G] =RTln[i
os Tp K

)

Para las reacciones gas-solido:

K=K,



Ecuacion de Gibss-Helmholtz

|

0(AG)| _ AH
oT\ T ) T2

Ecuacion de Van't Hoff

d(anp) AR
dT RT?

Regla de las fases de Gibbs

Efecto de impurezas en la Tyde compuestos

puros

L=C-F+2
F<C+2
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CAPITULO 7

Nociones sobre fenomenos eléctri-
cos y magnéticos
7.1. Ecuacion fundamental

La ecuacion fundamental de la termodina-
mica expresa que

TdS =dE + 6W.

Si ademas del trabajo mecanico considera-
do hasta el momento se toman en cuenta los
posibles trabajos eléctricos y magnéticos
realizados por el sistema considerado, la
expresion queda como

TdS =dE + pdV + 8Weléctrico + SWmagnético-

En los casos de interés que se analizan mas
adelante, se considera el trabajo realizado
sobre el sistema, por lo que hay que consi-
derar los trabajos eléctrico y magnético con
el signo cambiado.

7.2 Fenomenos eléctricos

La densidad de energia de un dieléctrico

ubicado en el seno de un campo eléctrico de

intensidad E tiene la forma'

e=1D-E,,
donde
D= SOEO +P.

D esel desplazamiento eléctrico, asociado
a las cargas "libres", no ligadas a los mo-
mentos dipolos que se inducen (o se ali-
nean) en el material al aplicar un campo E
externo (ver 7.1); €, es una constante uni-
versal, la permitividad del vacio: 8.85-107'*
F/m. En valor modular, D = oy.

"' No confundir la energia E con la intensidad de
campo E.

Pesla polarizacion del material, que para
valores no muy intensos de la intensidad de
campo cumple la siguiente relacion experi-
mental:

13 = SOXDE

0>

donde la susceptibilidad dieléctrica Xp de-

pende de las caracteristicas del material en
cuestion. La polarizacion se define por la

relacion
P= (%)Zf’i :

Figura A1. Condensador con dieléctrico

Los vectores p, representan los momentos

dipolos en el material a nivel molecular. En
valor modular, P = 6, (densidad de carga de
polarizacion en la superficie del dieléctri-
co). La intensidad de campo en el seno del
dieléctrico se encuentra atenuada por el
campo de polarizacion E, = c,/€,, de senti-
do contrario al campo externo. En el seno
del dieléctrico
E*=FE,—-E,.

Otros parametros relacionados con los fe-
ndémenos eléctricos son la permeabilidad
relativa ¢, y la absoluta ¢ del material, que
se relacionan por la expresion

e=¢leg=1+yp.



Energia del campo eléctrico

En lo que sigue se asume que no hay histé-
resis y el dieléctrico es lineal; significa que
¥p €s constante. Se considera ademas que el
dieléctrico es homogéneo e isotropo, 1o que
trae por consecuencia que D, £ y P son co-
lineales, al no haber direcciones preferen-
ciales de polarizacién y, en consecuencia,
se puede obviar trabajar con vectores. Susti-
tuyendo en (1) el valor del desplazamiento
eléctrico y soslayando la notacién vectorial,

—1 2 41
Sk 780E0 +7PEO .

El ler término depende de factores externos
a la muestra considerada como sistema; el
segundo es la energia de polarizacion, aso-
ciado a las cargas ligadas en el dieléctrico.
Como el campo eléctrico es un campo de
fuerzas conservativas, el trabajo se relacio-
na con la energia potencial como W = -
AE,. En este caso E, = Vep, donde V es el
volumen del sistema. Si E,, varia en un dE,,
entonces

dWeléctrico 2 “0™o

=-Vd(Le,E] )- Vd(LPE, ).
El término de la extrema derecha se puede
ajustar segiin
d(*4PE,) = V2PdE, + V2EdP .
Como P = SOXDEO y dpP = 8OXDdEo

d(APE,) = YaeoynEdE, + VAE.dP
= VE,dP + %E,dP ,

AW, jeeiico = -V ($,E3 ) - VE,dP

léctrico
Al sustituir en la ecuacion fundamental,
como el término de la izquierda depende de
factores externos al sistema y no varia con
las caracteristicas del material. Entonces es

posible considerarlo parte de la energia in-
terna del sistema y al final se obtiene:

dE =TdS - pdV - VE,dP.

Si el sistema recibe energia en forma de
trabajo eléctrico, entonces el término co-
rrespondiente sera positivo de acuerdo al
convenio usual de signos.

Electrostriccion y piezoelectricidad

Cuando se consideran los fenomenos eléc-
tricos es necesario tomar en cuenta una va-
riable de estado adicional para describir al
sistema. Escogiendo como variable inde-
pendiente el campo aplicado E,, la corres-
pondiente ecuacion de estado tendré la for-
ma
f(p,V,T,E,) = 0.

Al afiadir el término de la energia eléctrica
a la energia libre de Gibbs, se obtiene

G'=E-TS +pV — VPE,.

Considerando la diferenciabilidad de Ia
funcion y la igualdad de las derivadas cru-
zadas del ultimo y antepenultimo términos,
con

P’ =VP

se obtiene:

dG'=dE - TdS—SdT +pdV + Vdp — VE,dP - P°dE,

&), (%)
O, pT op E,T '

El término de la izquierda es el coeficiente
de electrostriccion, que mide la variacion
de volumen de la sustancia como conse-
cuencia de la aplicacion de un campo eléc-
trico. El de la derecha esta relacionado al
coeficiente piezoeléctrico (OP/Op)r, que da



una medida de la variacion de la polariza-
cién en funcién de la presion aplicada al
material. Segiin este resultado, un material
con alta piezoelectricidad también poseera
una alta electrostriccion.

En un piezoeléctrico convencional, al com-
primir y retirar la presion bruscamente apa-
rece una gran diferencia de potencial en los
extremos, que se puede usar para hacer sal-
tar una chispa eléctrica. Este es el principio
de funcionamiento de los encendedores
piezoeléctricos y de algunos detonadores.
También se usan los piezoeléctricos como
sensores de vibracién en maquinaria, mi-
crofonos, altavoces e instrumentos musica-
les.

Los materiales electrostrictivos se utilizan
como generadores de vibraciones (por lo
general en sonido y ultrasonido). Ejemplo
tipico es el de las pastillas de ceramica PZT
(6xidos mixtos de Pb, Zr, Ti). Al formar un
condensador depositando plata en sus caras
y aplicar un voltaje alterno de frecuencia
apropiada, es posible lograr que el disposi-
tivo vibre emitiendo un sonido con la fre-
cuencia de la fuente. Otro ejemplo es el
cuarzo, utilizado en resonadores electrome-
canicos como dieléctrico de un condensador
en un circuito resonante; este sistema se
utiliza en los relojes electronicos. Una apli-
cacion mads reciente de estos materiales es
como regulador de la entrada de combusti-
ble a alta presion en los motores de com-
bustion interna, lo que reduce el gasto y
mejora notablemente el rendimiento.

7.3 Fen6menos magnéticos

Existe una analogia notable entre las ecua-
ciones del magnetismo y las correspondien-
tes a los fenomenos eléctricos, a causa de

las similitudes entre Ey B; D y H; P y M.
La magnetizacion M se define como

M :%Z}_’h s
donde [i;es el momento magnético atomi-

co. En lo que sigue se asumen condiciones
andlogas a las asumidas en el estudio de los
fendmenos eléctricos; no hay histéresis, ym
= constante y el material es homogéneo e
1sétropo, lo que trae por consecuencia que
los vectores magnéticos son colineales y no
hay que tomar en cuenta el caracter vecto-
rialde B, Hy M.

En el Sistema Internacional de unidades,

M =y,H ; B=pH; B = p(H+M);

W, es la permeabilidad del vacio; | la per-
meabilidad absoluta y | = W, la permea-
bilidad relativa. Esta Gltima cumple la rela-
cion

,"Lr = 1+ XM *

Para describir el estado termodinamico del
sistema hace falta incluir una variable inde-
pendiente mas en la ecuacion de estado, que
ahora tendré la forma f(p,V,T,H) = 0.

]_3! b I?H’(/i.)
—_—
_—
—_—
—
_—
H
M

Figura A2. Material magnético.

La densidad de energia del campo magnéti-

co viene dada por
H.B = Vap, H + Vop,MH.

1
EM D)



El término en H” es la energia en el vacio
del campo magnético aplicado; el siguiente
la energia de magnetizacion de la sustancia.
Para una variacion arbitrariade H y M

dw,

magnético

= - Vdu, ($H; ) - Vdu, ($MH)

El término de la derecha se puede ajustar
segiin

d(sMH) = sMdH + HdM,
— 15 ymHdH + %HM
= HAM + %HdM

dw,

magnético

= -Vdy, (1 H3 ) - 1, VHAM

Al sustituir en la ecuacion fundamental, de
forma analoga a lo que sucede en el caso
eléctrico, el término de la izquierda no de-
pende de las caracteristicas del material, y
puede ser considerado parte de la energia
interna del sistema, por lo que al final se
obtiene

dE = TdS - pdV — o VHAM.

Magnetostriccion y coeficiente

zomagnético

pie-

Al anadir el término de la energia magnéti-
ca a la energia libre de Gibbs, se obtiene

G'=E-TS+pV - VMH.

dG’ = dE — TdS — SdT + pdV + Vdp —
HoVMAH — p, VHAM.

Y considerando la igualdad de las derivadas
cruzadas, con M' = VM:

(av} . {8M’]

= o= — .

oH Tp 8p TH

El término de la izquierda es el coeficiente

de magnetostriccion; el de la derecha se
relaciona con el coeficiente piezomagnético

(OM/0p)1. Los dispositivos magnetostricti-
vos se emplean para generar ultrasonidos,
utilizando el material como nucleo de una
bobina por la que se hace circular una co-
rriente alterna de frecuencia adecuada. El
cobalto exhibe la mayor magnetostriccion a
temperatura ambiente de todos los elemen-
tos puros, llegando a 60 partes por millon
(es decir 6,0x10° m/m). Entre las aleacio-
nes, la de mayor magnetostriccion conocida
hasta el momentos la presenta el Terfenol-D
(aleacion de terbio, disprosio y hierro), la
cual ha mostrado una magnetostricciéon de
2000 partes por millon (0.002 m/m) en un
campo de 160 kA/m a temperatura ambien-
te. Es el material més usado en aplicaciones
magnetostrictivas. Otro material magnetos-
trictivo muy comun es la aleacién amorfa
Feg;Si; 5sB135C,, cuyo nombre comercial es
Metglas 2605SC.

El efecto piezomagnético (variacion de la
magnetizacion con la presion) ha sido utili-
zado en sensores de presion, donde la sus-
tancia piezomagnética forma parte de una
inductancia conectada a un circuito electro-
nico capaz de detectar las correspondientes
variaciones de inductancia con la presion.
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