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PRELOGO

El presente apunte fue utilizado en la asignatura Fisicoquimica General, que dicté durante varios
afios para las carreras de Licenciatura en Biologia y Farmacia.

Es una materia destinada a interiorizar a alumnos de carreras relacionadas con la biologia en
fundamentos de la fisicoquimica, como herramienta para la comprension de textos de quimica aplicada,
biologia, bioquimica y edafologia, y para enfocar fisicoqzdmente el trabajo en estas disciplinas. Por esta
razén se hace hincapié en los ejemplos y aplicaciones en biologia.

La necesidad de escribir este apunte surgié de que los libros de fisicoquimica para profesionales de
la quimica suelen ser demasiado al@gpara las necesidades de los profesionales de la vida, y muchos de los
textos dedicados a estos Ultimos son tan elementales que resultan solamente informativos sin proporcionar
herramientas para la aplicacion practica de los conocimientos. El he@rdaeaimicoj.e., saber en qué se
aplican estos conocimientos en biologia, sumado a haber preguntado a los profesores de las asignaturas que
tienen Fisicoquimica General como correlativa qué conocimiento necesitaban en particular y en qué
profundidad, ra permitié redactar este apunte con la profundidad apropiada, y con los temas relevantes,
omitiendo otros que pueden ser importantes pero no aplican en el curriculum de grado, omision necesaria dado
que la asignatura ocupa un solo cuatrimestre. En espaciahes de posgrado, como biologia molecular, el
estudiante debera profundizar y ampliar sus conocimientos, pero este curso le proporciona la preparacion
apropiada para comprenderlos.

Por otro lado, es comun escuchar en los alumnos la pregpnteheriSi yo quiero dedicarme a
estudiar bacterias [/ peces de <colores [/ mol uscos /
f i si coq ®3éresb este Terto incluye muchos ejemplos (no todos, eso es imposible) en que se aplica
fisicoquimica a temasechiologia. Y cosa rara, obtuve una confirmacién de que mi intento fue exitoso. Una vez
me vino a ver un exalumno, consejero estudiantil del departamento de Biologia, Bioquimica y Farmacia. Me
contd que se habia presentado la mocién de eliminar Fisicaguianeral del curriculo de grado. Y que a ello
se opusieron | os consejeros al umn o sporqu®wstedanostizo i nmenso
ver lo importante que eralamateriad Ll evo eso como una condecoraci - n.

Este trabajo esta dedicaddacer comprender los fundamentos de la fisicoquimica a estudiantes de
biologia y farmacia. A causa de la fusién de la Fisica, la Quimica y la Biologia, surgi6 la Biologia Molecular,
la cual domina actualmente gran parte de la Bioguimica. El conocirdgfad-isicoquimica y sus métodos es
actualmente fundamental para el profesional de las ciencias relacionadas con la vida, si quiere estar en la
vanguardia de los conocimientos de su disciplina. Aquéllos que quieran emprender una carrera de investigacion
en Biologia, Farmacia o Bioguimica deben aprender perfectamente los fundamentos de matematicas, fisica y
quimica. Recién después estaran en condiciones de comprender como se mueven, moldean y configuran las
particulas de la vida.

Este trabajo es un apurgara estudio, por lo que, a diferencia de un libro de texto normal, me he
tomado algunas licencias, como enfatizar los aspectos sobre los cuales se debe prestar atencién y repetir figuras
y ecuaciones para evitar tener que retroceder para consultarddgestas en medio de una discusion.
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1
INTRODUCCION

DIMENSIONES Y UNIDADES

Las dimensiones son los conceptos basicos de las mediciones, tales como longitud, tiempo, masa,
temperatura, etc. Las unidades son los mewhios expresar las dimensiones, por ejemplo, metro o centimetro
para longitudes, hora o segundo para tiempo, etc.

En célculos, conviene indicar las unidades de cualquier nimero que inicialmente no sea esencialmente
adimensional, porque:

i) Se reducerok calculos muchas veces a simples relaciones facilmente manejables.

ii) Disminuye la posibilidad de invertir por descuido cualquier porcién de los calculos.

iii) Se reducen los calculos intermedios y se disminuye considerablemente el tiempo requerido para
resolverel problema.

iv) Permite resolver el problema desde el punto de vista l6gico en lugar de recordar cierta formula en
la que se sustituyen los nimeros.

V) Sirve como demostracion del significado fisico de los nimeros que se utilizan.

Deben considerarse a las unidades como si fueran simbolos algebraicos, de modo que se pueden
sumar, restar, cancelar, etc. si son semejantes (m con m, kg con kg, etc.). Se deben convertir todas las unidades
de una dimensién a la misma para operar, porggerrm + m + mm deben pasarse todas a una sola, como m.

La conversion se hace con factores de conversion que se multiplican por una unidad para transformarla
en otra, por ejemplo, para pasar x cm a m, es necesario multiplicar por 1m/100 cmm/e®,dando 0,0x m.

SISTEMA SI (SISTEME INTERNATIONAL)
El sistema internacional, que es el de uso legal en todo el mundo actualmente, posee tres unidades basicas

establecidas por definicién y una cuarta unidad derivada. En el cuadro siguientgpamaa sistema cgs,
llamado antiguamente cientifico, y el internacional:

Sistema longitud tiempo masa fuerza* energia* temperatura
cgs cm S g dina erg, joule, K, C
caloria
SI m s kg Newton Joule K, C

Las abreviaturas de unidades se escriben con mindsculas (m, cm, kg, s) salvo cuando provienen de un
nombre propio (N, K, J). Esta regla debe seguirse, aunque las abasviaitomen parte de alguna frase o titulo
donde el resto de las palabras esté totalmente en mayusculas. Las abreviaturas de unidades no se pluralizan ni
van seguidas de punto.

El sistema internacional tiene unidades, multiplos y submultiplos redaftisrcon factores standard
designados por medio de prefijos. Estos no se usan en denominadores salvo en el caso del kg. El uso estricto
de estos prefijos conduce a diversas combinaciones de sonidos que pueden ser ademas cacofénicas, tales como
nanonewtonTambién es posible que se presenten algunas dificultades, ya que el prefijo M puede confundirse
con m asi como con el nimero romano M = 1000.

Factor Prefijo Simbolo Factor Prefijo Simbolo
10%? tera T 10t deci* d
10° giga G 10?2 centi* c
100 mega M 10° mili m
10° kilo k 108 micro m
1% hecto* h 10° nano n
10 deca* da 1012 pico p
1015 femto f
1018 ato a

* evitar salvo para areas o volumenes.

Cuandouna unidad derivada o compuesta se forma por la multiplicacion de dos o mas unidades, su
simbolo consiste en las unidades separadas unidas por un punto central (ejemplerédgwtonN.m). El



punto puede omitirse en el caso de unidades muy conocidesceaho Watt hora = Wh si no se produce
confusién, o si dichos simbolos estan separados por exponentes?kgjaNMo es conveniente usar guiones

en los simbolos de unidades compuestas. En los simbolos de unidades pueden emplearse exponentes positivos
0 negativos. Si una unidad compuesta se forma por la divisién de una unidad por otra, su simbolo consiste en
los simbolos de las unidades individuales separadas por una barra (/) o multiplicada usando potencias negativas
(ej. m/s 0 m3).

En el sistena internacional, un mol es la cantidad de sustancia que contiene tantas entidades
elementales (A&tomos, moléculas, electrones, etc) como el nimero de atomos que hay en 0J6C2 ki de
nimero de Avogradro essN 6,0225x18? particulas/mol.

Todas lasnagnitudes pueden expresarse en estas unidades o en términos de unidades derivadas, las
cuales se obtienen en forma algebraica por multiplicacion y divisién. Las principales unidades derivadas que se
emplean en Fisicoquimica son:

Campo eléctrico Volt.metro V.m?

Conductividad eléctrica Siemens S q1=SA%kg.n?

Flujo magnético Weber Wb V.s = kg.nmi/A
Inductancia Henry H kg.m?A/AZ = V.s/A = Wb/A

Unidades que no pertenecen al Sl persbn de uso permitido

Nombre simbolo Valor en unidades Sl

minuto min 1min=60s

hora h 1 h =60 min = 3600 s

dia d 1 d=24h=86400s

afio yr, a lyr=365d

grado N 1= (°"/360) rad
minuto (de arco) ' 1'=(1/60)= (/10 800) rad
segundo (de arco) " 1" = (1/60)" = (/1648 000)
litro L 1L=1dni=10°m?

tonelada t 1t=1CGkg

milla ndutica mn 1mn=1852m

nudo kn, nudo 1 nudo =1 mn/h = (1852/3600) m/s
Angstrém A 1A=0,1nm=18"m

area a la=1dant = 1Fn?¥

hectarea ha 1 ha=1hrh=10'm?

bar bar 1 bar = 0,1 MPa = ®Pa

Atmésfera standard  atm 1 atm =101 325 Pa

gal Gal 1 Gal =1 cmA= 102 m/s

Curie Ci 1Ci=3,7x16°s?

Rontgen R 1 R =2,58x10 C/kg

rad rad 1rad =16 J/kg

Hertz Hz 1 ciclo ,por segundo

mm de Hg Torr (Torricelli) 1 atm/760= 1,316x1®atm = 133,32 Pa

Es importante poder convertir unidades en otros sistemas al Sl, y los siguientes son factores de conversion
para ello

Otras transformaciones

s (Eguiviicnm?) / 10 “Equigmd) q G (din/cm) = 0 (mN/ m)
9 fegh) x100 'mh a (q ¢ Débye, D) = 168UES.cm =

= 3,33546x16°C.m

d (poise)x10 = (Pa.s) 1L=10m*=1dn¥

P (atm)x 101 325 = P (Pa) dE)=dEm)=d(mxie) =



d (cmx10%)
d (A)x10 = d (nm) P (bar) = 10Pa = 16 din/cn?

T (KO =t (C) + 273,16

Valor de las constantes fisicas

1 =0,8988x1&NmM?C? Densidad del mercurio a 25: 13,5951 g.cm = 13,5951x18®
kg.ntt.

4,0

Vo= 22,414 L.mot Aceleracion de la gravedad, g = 9,780 hes el ecuador,
9,832 m3en

los polos.

ksT/e = RT/F = 25,69 mV Energia equivalente de una unidad de masa atémica (&) : mc

a298 K =1,492x16°J

ks =1,380649x16° J/K = Longitud “t=é30@ (onentracimnes en mol.L
1
)

= 8,6173262x18eV/K R = 8,31446 J/K.mol = 0,00820575 L.atm/K.mol

h=6.626 070 15 x 18J.s = = 8,314466 diikPa/K.mol = 1,987 cal/K.mol
=4.135 667 696 x 19eV.s  k =h/2p=1.054571 817 x 1¥J.s =

& =8,8541878176x122 F/m =6.582 119 569 x 1feV.s

= 55,26349406%V imm!

ALFABETO GRIEGO

Muchas propiedades son notadas con letras griegas. Para su conocimiento y correcta pronunciacion
se transcriben aqui.

Letra griega Nombre Sonido
A, a alfa a
B,b beta b
Gg gamma g

D d delta d

E, e épsilon e
Z,z dseta zd) o [dl]] o2
H, h eta e

Q. q zeta z, th
i iota i

K, k kappa k
L,I lambda I

M, m mu m

N, n un n

X, X Xi X, ks
0,0 Omicron 0]
P,p pi p
Rr ro r
S,s sigma S
T,t tau t
U,u ipsilon u
F,j,f fi (phi) f
C,c ji (chi) ]
Y,y psi (b
W, w omega o]



NOTAS SOBRE ELECTROSTATICA?

La fuerza entre dos cargasyqy. situadas a la distancia r esta dada por la ley de Coulomb:

F=mop (1-1)
4peser?

dondee es la constante dieléctrica del medig ia permitividad del vacio, igual a 8,8542%3C?Nm=.
NOTAS DE MATEMATICAS

Logax=b2 a&=x Inx=b e=x;e=271828182845...

logal=0 loga=1 logab=Iloga+logb

logab=logalogb log&=b.loga

logwa=loga=0,4343Ina Ina=2,303loga

de= (@) dre=dr @o=dad P=Cp

exp (@) =2
INTRODUCCION
aQu® es |l a Fisicoqu2mica?
La Fisicogqu2?2mica requiere |l os conocimientos bS8§s
Qu2 mi ca :Gemreavade | o0os principios y conceptos b§
estequiometrza, etc.
+
Qu2mica Orgé8mpuocastos org8nicos, reacciones orgs§
+
Qu2mica I:noPmg@miecdades chempluest ebemamtrggni cos,
bases, compl ej os, et c.
+
F2siic&onceptos b8§sicos: ma s a, energ?a, trabaj
el ectrodi n8mica, -pticas, etc.
+
Mat em8t iHea rami entas para |l a resom8ticamdart epr ot
L-gica simb-1ica.

Y¥o Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Ya
®

1 En mis 53 afios de experiencia docente, los alumnos al llegar a esta asignatura no recuerdan ciertas
nociones elementales de fisica y matematicas, ya que una actitud muy comun de los estudiantes al comienzo
de su carrera es preguntarse ¢ Si quiero ser bidfagmacéutico / bioquimico, para qué quiero saber fisica

0 matematica? Y tratan de aprobar la correspondiente asignatura como para salvar el escollo y continuar
con lo que les interesa, arrinconando lo aprendido en la papelera cerebral.Cuando sewtaatelcerror

cometido ya es tarde.



Concurrencia de conceptos en |l a Fisicoqu?2mica,
|l as siguientes pregunt as:

Podr 8 producirse una dada reacci - -n?
En qu® condiciones?
En qu® extensi - -n?

A qu® velocidad?
Con qu® mecani smo?

=8 =8 =8 =484 _-8_9_-9_9
QO O O D D O D D D

C-mo puede influirse en el proceso?
Cu8nta energ2a se pohe en juego?
Puede aprovecharse esa energ?2a?
Qu® ocurre a nivel mol ecul ar ?
C-mo es |l a estructura de | a materia?
Y muchaés otras
YaL Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Yo Ya
®
Las aplicaciones de | a Fisicoqu2zmica se ven en
Org8nica e I norg8nica Avanzadas, Qu2mica Industrial,
todas el l as sliar veet appaar ad essucpreirpatri va para alcanzar un
influenciar en | os procesos y resultados de for ma r :

DEFINICIONES PREVIAS

Una de las partes de la fisicoquimica esiiaodinamicala comprension de la bioquimica necesita
forzosamente de la termodinamica. En primer lugar, la misma abstraccion de esta ciencia la hace muy apta para
su aplicacién a sistemas poco definidos. Por ejemplo, la dependencia de la constante de equiléprio de un
reaccién de desnaturalizacién de una proteina puede utilizarse para medir la variacion de entalpia asociada con
esta desnaturalizacion sin necesidad de saber cémo es la molécula de proteina, e incluso su composicion exacta.
La magnitud y el signo de diahvariacion pueden suministrar informacién adicional acerca de las moléculas
de proteinas. En la actualidad, los biélogos y bioquimicos modernos usan constantemente técnicas que se basan
en principios termodinamicos. Por ejemplo, la determinacién delmpelszular de una macromolécula o el
estudio de las asociaciones entre moléculas de la misma especie pueden hacerse mediante determinaciones de
presién osmotica.

La termodindmica nacié en el siglo XIX con el estudio de maquinas térmicas paraeisicongde
energia térmica en mecanica. En 1900 estaba firmemente establecida y resultd de tal generalidad que, aunque
en sus comienzos se habia restringido a la ingenieria térmica, ahora se aplica a todos los procesos en los que
hay intercambio de calortyabajo, y alin a procesos en los cuales este intercambio no es tan evidente, como
procesos quimicos y bioldgicos, la informatica y la cosmologia. Forma parte de cualquier ciencia de la
naturaleza.

La termodinamica intenta describir y correlaciolaarpropiedades directamente observables de las
sustancias: el volumen de un gas, la dilatacién de un alambre, el equilibrio de una reaccién quimica. Todas estas
propiedades sanagnitudes macroscépicaksto hace que, en principio, las deducciones teraptcas sean
independientes de la estructura microscopica (que aqui se entiende como la estructura a nivel atémico y
molecular). Este es ehfoque macroscopicde la termodindmica, y toda esta ciencia puede construirse sobre
la base de este concepto.

Sin embargo, también puede deducirse la termodinamica sobre la base de la esinrosgépicade la
materia, y este es un enfoque mucho mas util para el quimico y el bidlogo. Puesto que las leyes de la
termodindmica son muy exactas en sistemas catgaude muchas particulas, se concluye que, cuando el
enfoque es microscopico, debemos usar un crigstaxdisticoNo se consideran detalladamente todas y cada
una de las moléculas que constituyen al sistema por separado, sino que se aplican corsdstacitsticas
para determinar la distribucién de grandes conjuntos de moléculas que constituyen una porcién macroscépica
de la materia. Esto permite calcular propiedades termodinahaibaisitio” , lo que es imposible con la
termodinamica macroscopica partir de razonamientos clasicos y cudanticos. Ademas, produce un
enriguecimiento del saber debido a la comprension méas profunda del significado de las diversas funciones
calculadas.

Antes de comenzar con la materia, deben hacerse una serimidéodest.



SISTEMA: El sistema es la porcién del universo que se escoge para estudio. Este sistema consiste
generalmente de una cantidad o cantidades definidas de una o mas sustancias especificas.

Cuando el sistema es de composicion completameiftrme, es decir, que cualquiera de sus
propiedades es completamente independiente de la zona del sistema que se estudia, selticgogéaes
Por ejemplo, un gas o una mezcla de gases, una solucién acuosa, etc. Cuando esta formado por dos o mas fases
con superficies limites de separacion entre ellas, se dice dueteesgéneoPor ejemplo, agua liquida en
equilibrio con sus vapores, agua y aceite, etc.(Figura 1.1).

T
y L S Aire
o v | }
e !
Aceite
AR i
!' Agua

Densidad

Figura 1.1: Un sistema heterogéneo.

Obsérvese que las propiedades del sistema cambian bruscamente al pasar de una zona a otra, es decir, son
una funcién discontinua de la posicion. Por ejemplo, la densidad de un sisteraaaigueambia bruscamente
al pasar desde una gota de agutiaad® aceite, sin transicion gradual.

Cuando algunas propiedades del sistema varian con la posicion siguiendo una funcién derivable de la
misma, el sistema se dizghomogéneo Por ejemplo, una barra de hierro calentada en un extremo y enfriada
en ¢ otro, tiene una temperatura que depende de la posicién donde se la mida, segun una relacién T = T(X)
(Figura 1.2).

Temperatura

Figura 1.3: El cristal, la Tierra y la célula representan tres tipos de sistemas termodiriEnsivostal es un
sistema aislado, la Tierra es un sistema cerrado que puede intercambiar energia con el exterior, y una célula es
vun sistema abierto que puede intercambiar energia i masteria con su entorno.

MEDIO AMBIENTE*: EIl medio ambiente es la porcién limitada del universo que rodea al sistema, y entre
ambos hay una superficie, real o imaginaria, que se dencgnip&nte térmicoy a través del cual se puede
pasar energia.

La combinacion del sistema mas su riegife térmico, cuando no puede pasar energia ni materia a
través de éste Ultimo, se denonsigiema aislado

Un sistema que puede intercambiar materia y energia con el medio ambiente se dasizmiaa



abierto. Los sistemas biolégicos son sistsmabiertos. Umsistema cerradas aquél que puede intercambiar
energia, pero no materia con el medio ambiente.

*NOTA: en rigor, la expresion "medio ambiente” es una redundancia, ya que "medio" y "ambiente" significan
lo mismo, y deberia usarse solamenmia de estas palabras, o el térmimloededores”. No obstante, es usual
emplear la expresién del principio, y para no producir confusiones con otros textos, se conserva aqui.

ESTADO DE UN SISTEMA: La descripcion de un sistema es completa cuando se fespeau
composicion, presion, temperatura y volumen (en Termodinamica* no se tienen normalmente en cuenta efectos
gravitatorios, eléctricos o magnéticos). Estas propiedades observables que definen al sistema se denominan

variables de estadpla descripan particular del sistemégstado termodinamico; "estado macroscépico”
o simplementéestado” del sistema.

*Termodinamica: parte de la ciencia que se ocupa del intercambio de energia en los distintos procesos fisicos
y quimicos.

ECUACION DE ESTADO: Enla practica, en sistemas homogéneos sencillos, la presion P, el volumen V y

la temperatura T estan relacionados y no es necesario especificarlos todos, bastando dar dos de ellos para que
el tercero quede fijado automaticamente. La ecuacién que da efle#alao de ellos en funcién de los otros

dos se llamduncion o ecuacion de estady estrictamente hablando, no es del dominio de la termodinamica,

sino que se extrae de la experiencia o de teorias acerca de la estructura de la materia. Sin embargo, estas
ecuaciones si se pueden aplicar en termodinamica.

EQUILIBRIO TERMODINAMICO

Lo dicho anteriormente se basa en la hipétesis tacita de que las propiedades observables del sistema no varian
con el tiempo. Esto implica que existe:

-Equilibrio térmico : o sea, que la temperatura sea la misma en todo el sistema.

-Equilibrio quimico : es decir, que la composicion no varie con el tiempo.

-Equilibrio mecéanico: es decir, que no debe haber movimientos macroscépicos dentro del sistema, ni del
sistema con reggto al recipiente térmico. Si se cumplen estas tres condiciones, el sistema exgidilenc’
termodinamicd.

Algunos sistemas no estan estrictamente en equilibrio termodindmico, pero se pueden tratar como si
lo estuvieran, cuando la velocidad dcercamiento del sistema al equilibrio sea imperceptible. Por ejemplo,
una mezcla de hidrégeno y oxigeno no esta en equilibrio quimico, puesto que éste implica la transformacion
casi total en agua. Sin embargo, la velocidad de reaccion, en ausentadiziglog, es tan lenta que se puede
tratar al sistema como si estuviera en equilibrio termodinamico.

PROPIEDADES EXTENSIVAS

Las propiedades extensivas del sistema son aquellas propiedades fisicas que dependen de la cantidad
de materia que compoakmismo, como por ejemplo la masay el volumen. El valor de una propiedad extensiva
es igual a la suma de los valores de la misma para cada una de las distintas partes que componen el sistema.

PROPIEDADES INTENSIVAS

Las propiedades intensivasn las propiedades fisicas que son independientes de la cantidad de
materia que compone el sistema, y son caracteristicas de la naturaleza de la sustancia o sustancias que componen
al sistema. Por ejemplo, son intensivas la presion, la temperaturasitiadenl indice de refraccion, la tension
superficial, la viscosidad, etc.

La presion y la temperatura se suelen usar para describir los sistemas, por el hecho de ser propiedades
intensivas.

Las propiedades extensivas pueden ser transfosnegdatensivas si se refieren a la unidad de masa
o de volumen del sistema. Por ejemplo, la masa es extensiva, pero la densidad (masa/volumen) es intensiva.

Todas las propiedades de un sistema termodinamico, intensivas y extensivas, dependee delame
estado actual y no de la historia previa del sistema. En consecuencia, la variacién de cualquier propiedad debido
a una variacion del estado termodinamico depende solamente de los estados inicial y final del sistema, y no del
camino seguido duranke transformacion.
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CONCEPTO DE TEMPERATURA, CALOR Y ESCALA TERMOMETRICA

Cualitativamente, sabemos si un cuerpo esta mas caliente que otro por el tacto, y decimos que el
primero tiene mayor temperatura que el segundo. Es decir, la temperatura es una medida de cuan caliente esta
un determinado cuerpo. Mas adelante se vera dimicdi;n de temperatura no tautoldgica e independiente de
los sentidos. Evidentemente, la sensibilidad de nuestros sentidos es insuficiente para dar un valor numérico
preciso a las distintas temperaturas. Para ello se usan instrumentos que se bassh@debjue, al poner
dos cuerpos a distinta temperatura en contacto, luego de un cierto tiempo llegan al equilibrio térmico.
Evidentemente, algo (que mas adelante se vera que es energia), paso del cuerpo mas caliente al mas frio, para
gue se igualen lasd temperaturas. Este "algo” es lo que se llaalar" , y es una forma de energia.

Los termometros aprovechan esta transmision de calor, y el hecho de que, como se ha encontrado
experimentalmente, dos cuerpos en equilibrio térmico con un tercamousentran en equilibrio térmico entre
si (lo que se conoce comiprincipio cero de la termodinamica) para medir la temperatura a través de la
variacion de una propiedad fisica, como el volumen o la resistencia eléctrica, con la temperatura.

Porejemplo, el termémetro de mercurio se basa en la variacién del volumen del mercurio, que a su
vez se mide por la longitud de la columna de mercurio en un tubo capilar de vidrio. Asi, una vez que el
termoémetro puesto en contacto con el cuerpo esta enbequirmico con el mismo, a la posicién de la
columna de mercurio se le asigna un valor de t grados en la escala elegida.

Para dar una expresion cuantitativa de la temperatura y de las diferencias de temperatura, es necesario
definir un punto de referencia o cero, y a la unidad de medida (el grado). En la escala centigrada o Celsius, el
cero ( 0 C) corresponde a la tempernatule congelacién del agua en contacto con aire a 1 atm de presion y el
100 C a la temperatura de ebullicién de agua en las mismas condiciones.

Sea % el valor de una propiedad fisica @ ¥ Xioo€l valor de la misma propiedad a 10#h la escala
elegida, entonces cuando esa propiedad tiene el alart¥mperatura t en la escala elegida es:

X100- Xo =========-==- 100
O ¢ P — t = (X- Xo)x100
(X100- Xo)

Por ejemplo, en el termémetro de mercurio, X es la altura del metal en el tubo de vidrio. La propiedad
X varia de distinta manera segun las condiciones y sustancias termométricas, por lo que distintos termémetros
puestos en equilibrio térmico simultdneateenon el mismo cuerpo pueden indicar temperaturas algo
diferentes. Por esta razon se escogieron por convenio internacional algunos puntos fijos que se pueden usar para
determinar experimentalmente temperaturas en escala centigrada. Estos son:

Punto Temperatura
Ebullicién del oxigeno -182,97 C 90,19K
Congelacion del agua 0,00 C 273,16 K
Ebulliciéon del agua 100,00 C 373,16 K
Ebullicién del azufre 444,60 C 717,76 K
Fusion de la plata 960,50 C 1233,66 K
Fusion del oro 1063,00 C 1336,16 K

Todos a presién de 1 atm = 101,325 kPa (Pascal Z)N.m

RESOLUCI EN DE PROBLEMAS

Mi experguencmuwc heass veces | os alumnos fallan en
m®t odo. En ese sentido, se sugiere el siguiente pro
En primer lugar, |l ea atentamente | a totalidad d

preguntas:

A) aD-nde apareceSisteina f en- meno?

B) aQu® cosas del- Mbedioambierder tipa de Sistema: abrerto, cerrado,
asislado, etc.

C) aQu® ocurre y qu® c-o slasdicacers deBfenénmiemovgadesjcr adas ?
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| 2qui dos, s- | idw,s,haiynao ono acanmlsi d ade composi

temperatura,de fase, etc.
®
aHay |l eyes que relacionen | os cambi
®
Clasificaci-n y b%squeda de |l as | ey
D) aCu8les son los Y

dat os di s pwhhbhhes- VWil as

inc-ghita Ya
®

El ecci-n de |l as |l eyes que relacionan | os
®

aFaltan dat os?

®
Ver si se pueden encontrar en tabl as,
®
Formul ar matem8ticamente | as |l eyes y ecuaciones e i
s2mbolos de | as ecuaciones. Uni formar | as unidades.
®
Resoluci-n matem8tica.
®

Transformar resultados matem8ticos en resp

®
Anal ceaceptual mente | o0os resultados usando <criteri oc
absurdos?
®
Buscar fallos y rehacer el trabajo.
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2
GASES

ESTADOS DE LA MATERIA

Se divide a la materia imperfectamente en tres estados: liquido, solido y gaseasdieBe una
marcada sensibilidad de volumen a los cambios de presion y temperatura, y normalmente no tienen superficie
limite, por lo que tienden a ocupar totalmentelguier espacio disponible.

El liquido tampoco tiene forma definida, tomando la forma del recipiente que lo contiene, pero tiene
una superficie que limita el espacio que puede ocupar. Su volumen varia poco con la presion y la temperatura.
Los solidospresentan esta Ultima caracteristica también, y ademas tienen forma propia.

Evidentemente, los liquidos tienen propiedades intermedias entre sélidos y gas. Hay sustancias que no
encajan bien en ninguno de estos estados, por ejemplo los yilirsogristales liquidos.

Un estado adicional de la materia eglabma,gas ionizado compuesto por iones y electrones.

ECUACIONES DE ESTADO

Experimentalmente se encuentra que sélo un numero minimo de las propiedades de una sustancia pura
puede tomar valores arbitrarios. Los valores de las restantes propiedades vienen determinados por la
naturaleza de la sustancia. Asi, la relacion entre la temperatura T, la presion P, el volumen V y la cantidad de
moles de una sustancia, n, estan relacioraaiogna'ecuacion de estada”

f(P,V,T,n)=0 (1)

relacion que permite, mediante el conocimiento de cualesquiera tres de las variables, obtener el valor de la
cuarta.

En algunos casos es necesario conocer otras propiedades del sistema, por ejemplo el area y la tension
superficial en un sistema en que son importantes las interfases, o la composicion si el sistema tiene mas de un
componente, y éstas deben incluirse etilecion de estado.

Es preferible expresar la funcion de estado en una forma que dependa de la naturaleza de la sustancia
pero no de su cantidad, transformando las propiedades extensivas en intensivas, expresandolas por unidad de
masa o por mol, g.ev=V/n, y entonces:

f(P,Tv) =0 (2-2)

La ecuacién de estado varia de una sustancia a otra. En general, su expresion es complicada y a
menudo se expresa como una serie de potencias convergente.

COEFICI ENTE DE EXPANSION TERMICA Y DE COMPRESIBILIDAD:
La ecuacion de estado puede ponerse en la forma:
V=V(P,T) (2-3)
diferenciando:
dV = (UW/UP)dP + (V/uT)edT (2-4)
Las derivadaparciales tienen significado fisico definido y son cantidades mediBéea liquidos,

estas derivadas parciales estan directamente relacionadas a dos propiedades que se encuentran comdnmente en
tablas:

2 Recordar quépV/uP)r significa derivada parcial del volumen con respecto a la presion, manteniendo la
temperatura constante.

13



b=_1(uv/uT)e (2-5)
v

se denominaoeficiente de expansién térmica a presion constagte

=- 1 (W/pP)r (2-6)
\%

es elcoeficiente de compresibilidad isotérmiae modo que introduciéndolos a la4(2

dV = bdT - kdP 2-7)
Y

Para liquidos lejos de su punto crifidantob comok son pequefios. Entondey k son funciones
débiles de T, por lo queara cambios pequefios de T y P, se pueden considerar a ambas propiedades como
constantes. Integrando-{2 se tiene que:

In (V2/V1) =b(T2- Ty1) - k(P2 - Py) (28)
GENERALIDADES

Las relaciones PVT, en combinacién corc@hocimiento de la capacidad calorifica del gas ideal
como funcién de la temperatura constituyen una relaciéon fundamental.

Notar que las ecuaciones fundamentales termodinamicas son relaciones entre ciertos grupos de tres
propiedades termodinamicas:

f(E,S,V) =0
f(G,P,T) =0 etc.

Por si misma, una ecuacion de estado PVT adecuada puede utilizarse para evaluar muchas propiedades
importantes de sustancias puras y de mezclas, etc.

En la actualidad mexiste una ecuacién adecuada para todas las sustancias, pero existen algunas de
aplicacién limitada pero Util. Las ecuaciones de estado siguen siendo un campo activo de investigacion,
principalmente en tres areas:

0] Ecuaciones de estado altamente preaisa muchas constantes para fluidos importantes como aire,
agua, amoniaco, anhidrido carbonico, hidrocarburos ligeros y fluidos criogénicos, de importante
aplicacion tecnolégica.

(i) Ecuaciones complejas o algoritmos para computadora para mezclas utizéalaslustria del gas
natural y del petréleo.
(iii) Ecuaciones més simples, tales como ecuaciones cubicas, para hacer célculos repetitivos de equilibrios

de fase y funciones de desviacion para disefio de procesos sin demasiado (y costoso) tiempo de
computacion

Se esté haciendo énfasis con electrolitos, polimeros, hidrocarburos liquidos y sustancias polares.
DESARROLLO HISTORICO
1662: Robert Boyle encuentra que para aire: PV = constante a T y masa constante.
1787: Ley de CharlefV ~ DT a P constante.

1801: Ley de Dalton de las presiones parciales: en una mezcla, cada gas se comporta como si estuviera solo
ocupando el volumen total del recipiente.

1802: Verificacion de la ley de Charles por Gayssac:

3 Ver mas adelante.
4V. capacidad calorifica en Termoquimica mas adelante.
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V = V(1 +aT), a=1/273.16 CL.
1822: Descubrimiento del estado critico por Cagniard de Latour.
1834: Clapeyron combina las leyes de Boyle y de Charles y obtiene la ley del gas ideal: PV = RT
1863: Andrews realiza estudios del fenémeno critico de sustancias puras y mezclas.

1873: Johanes Van der Waals efectla su disertacion en la continuidad de los estados gaseoso y liquido.
Desarrolla su ecuacion de estado y el principio de estados codiespes. Desviaciones de la idealidad fueron
adscriptas a los volumenes finitos ocupados por las propias moléculas y a las fuerzas de atraccion y repulsion
entre moléculas.

1880: Ley de Amagat. El volumen de la una mezcla de gases es igual a la sssnaligrlenes de los gases
que forman la mezcla, cada una a la presién y temperatura de la mezcla.

1901: Onnes desarrolla la ecuacion virial como una relacion empirica.
1901: G.N. Lewis introduce el concepto de fugacidad.
1927: Urseldesarrolla la ecuacién virial usando mecénica estadistica.

1940: Benedict, Webb y Rubin introducen su ecuacion de estado. En sus varias modificaciones es utilizada para
hidrocarburos ligeros, gases inorganicos y sus mezclas.

1949: Redlich y Kwong degallan una ecuacion de estado de dos parametros mejorada.
1955: Pitzer desarrolla el factor acéntrico como un parametro de estados correspondientes.

Se han hecho decenas de modificaciones de la ecuacion de van der Waals. Las méas exi®wsas son la
de Redlich y Kwong (1949), la de Soave (1972) y la de Peng y Robinson (1976). Estas son ecuaciones cubicas
cuyos parametros son basicamente expresables en términos de propiedades criticas, pero incluyen
modificaciones para temperatura y otra propiedaaboel factor acéntrico o la compresibilidad critica.

La mayoria de las modificaciones de estas ecuaciones han sido empiricas y arbitrarias con pardmetros
ajustables. Recientemente, sin embargo, se han aplicado teorias de mecanica estadistieaipaes ee
estado cubicas, con cierto éxito.

El conocimiento del comportamiento de liquidos es menos cuantitativo que para gases. Se esta
realizando mas trabajo teérico y experimental.

GASES IDEALES
LEY DE BOYLE -MARIOTTE

Esta ley dice quési la temperatura se mantiene constante, el volumen V de un gas varia en forma
inversamente proporcional a la presior' Pes decir:

(PVD)T = (RV2)T = cte. Q@

donde el subindice T indica que esta magnitud permanece constante, por lo que se tisatéminiao" al
proceso de transformacion. La representacion de la ecuacion anterior en un\pleondace a hipérbolas
equilaterasKigura 2-1).

Los gases reale® cumplen estrictamente esta ley ni las que se discutirdn a continuacién. Los gases
que las cumplen (en general, casi todos los gases reales las cumplen aproximadamente a P = 1 atm =
1,01325x18Pay 0 C) ( ElPascal: 1 Pa = 1 N/rhes la unidad Sl de presidn) se llart@ases ideales:’

Los gases imaginarios llamados "gases ideales" estarian constituidos por moléculas cuyo volumen es
despreciable frente al ocupado por el gas en su totalidad, (lo cual se cumple en gases Ea[@esidizgs)

y entre las cuales no hubiese fuerzas intermoleculares de atraccién o repulsién (condicién que se cumple a
temperaturas bastante superiores a la de licuefaccion y a bajas presiones). Como es de esperar, y se observa en
la practica, los gase®n tanto menos ideales cuanto mayor es la presion y menor la temperatura.
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Figura 21: Representacion de la ley de BeMariotte.

DESVIACIONES A LA LEY DE BOYLE

Las mediciones en las que se basé la ley de Boyle eran de un alcance y precision limitadas, por lo que
actualmente se considera que en los gases reales esta ley es s6lo una aproximacién grosera.

La naturaleza y magnitud del error se estudia vi¢aglariacion del producto PV en funcién de P. Si
se cumpliera estrictamente la ley de Boyle, la representacion gréfica de lo anterior deberia ser una recta
horizontal. En ldigura 2-2 puede verse que esto no es asi. Las isotermas para nitrégeno, bigrégeiarido
carbonico se han trazado tomado como unidad el valor de PV a 101,325 kPa (1 atm) de presion. Se eligio la
temperatura de 4@C (313,16 K) para el anhidrido carbénico, porque por debajo de I& @D4,16 K) se
licia. Puede notarse que lssdiecion es tal, que por ejemplo para el nitrégeno a 101.325 kPa (1000 atm) el
producto PV es casi el doble que el valor de referencia. Sin embargo, a presiones bajas esas desviaciones no
son importantes, por ejemplo, entre 101,325 kPa y 1013,25 kP& @iy}l se puede usar la ley de Boyle con
un error del 5 % o menos para la mayoria de los gases, siendo el error tanto mayor cuanto mas facilmente
licuable sea el gas. Un examen dégara 2-2 indica que el hidrégeno presenta una curva siempre creciente,
lo que indicaria que, junto con el helio y el neén, que tienen el mismo tipo de curva, son menos compresibles
que un gas ideal (a una misma presion, su volumen es mayor que el de uno ideal), mientras que los otros gases
presentan un minimo. Inicialmente @eyd que ésto era caracteristico de esos gases, pero se comprobé que la
forma de la curva depende de la temperatura y de la facilidad de licuacién de los gases. Asi, si se baja la
temperatura de los gases dificilmente licuables, como el hidrégeraigtana PV =(P) tendrd un minimo, y
si se sube la temperatura de un gas facilmente licuable, como el anhidrido carbénico, su isoterma perdera el
minimo. Esto puede observarse diglara 2-3, en que se graficaron diferentes isotermas para nitrégene, dond
se ve claramente el cambio de forma de la curva al elevarse la temperatura. Se han obtenido familias de
isotermas similares para otros gases.

[ PVrelativo

N, (0°C
18k 2(Q/

1 ,0-‘ 2
=
\ Ley de Boyle

04 ‘ CO, (40°C)
\
02hk
'l 2 2 o
0 200 400 600 800
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Figura 22 Variacion del producto PV con la presién Figura 23: Variacion del pro ducto PV conla
presién para
para diversos gases. nitrégeno en funcion de la temperatura.

Puede verse que a medida que aumenta la temperatura disminuye la profundidad del minimo y su
posicién se corre hacia presiones menores. A una ciertarsgma, cuando el minimo cae sobre el eje PV=1,
la curva permanece horizontal durante un intervalo apreciable de presiones, y por consiguiente a esa
temperatura se cumple la ley de Boyle. Esta temperatura se llama {pmgsale Boyle". El hidrégeno el
helio tienen puntos de Boyle muy bajek66 C= 108,16K y-240" C = 33,16 K, respectivamente) pero para
el nitrégeno y otros gases es mas elevado. En general, cuanto mas facilmente licuable sea un gas, mas alto sera
su punto de Boyle. Corrientementeseajue las desviaciones a la ley de Boyle son pequefas a presiones bajas,
especialmente si las temperaturas son relativamente elevadas.

LEY DE CHARLES O DE GAY -LUSSAC

En su forma mas simple esta ley di@presién constante, el volumen de unsgee dilata la misma
fraccion de su volumen a @C por cada grado de aumento de temperatur@si, si b es el volumen de una
determinada masa de gas @0y V; es el volumen a la temperatura t, entonces:

Vi-Vo =at- Vi=Vo(l +a.) (2-10)
Vo

dondea es el coeficiente de dilatacion cubica, que debera ser el mismo para todos los gases. En realidad, esta
ecuacion no se cumple exactamente, pero para temperaturas relativamente elevadas y presiones bajas, es decir,
cuando los gases tienden a un comportamiento relativamente ideal, los vaidiesdken a un valor constante

y comun a todos los gases, que en la escala centigrada tiene el valor limite:

a=0,0036609C*=__ 1 (2-11)
273,16 C

Si se representa V en funcién de t a P constante, se obtiene una linea recta-@jightmi2do se
aumenta la presion, la curva esta mas achatada, pero siempre corta al eje de lasrtengmeebmismo punto,
-273,16 C, valor para el cual V = 0. En realidad, seria nulo el volumen existente entre las moléculas, pero esto
no sucede porque antes de llegar a esa temperatura los gases se lician y luego se solidifican, por lo que dejan
de oledecer a las leyes de los gases.

La temperatura de273,16 C se toma comeero absoluto de temperaturaefiniéndose la escala
absoluta de temperaturas, o escala Kelvin, que se indica con T.
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-273,16 °C = 0 K : Cero absoluto de temperatura

Figura 24: Representacion de la Ley de Gayssac.

Para pasar de la temperatura en grados centigrados a grados Kelvin (que se indica con K), se aplica la
formula:

T(K)=t(C)+ 273,16 (2-12)
Otra manera de expresar la ley de Gagsac es:
(Vo/To)p= (V2T2)p = cte (2-13)

es decir!'El volumen de una determinada cantidad de gas varia en proporcién directa a la temperatura, si
la presién permanece constafite

DESVIACIONES A LA LEY DE GAY -LUSSAC

Segun la ley de Gayussac, los coeficientes de dilatacion clbica de todos los gases deben ser iguales
e independientes de la presion. Se sabe que esto no es cierto y que a presiones elevadas aparecen desviaciones
apreciables, como las que se muestraafigura 2-5. Como en la ley de Boyle, los gases que mas se desvian
del comportamiento ideal son los mas licuables. Sin embargo, a presiones bajas, se aproximan todos a las
mismas cifras. Por extrapolacion a P=0 se estimoé el coeficiente de dilataciérgesds en el valor dado en
(2-11).

o/ K1

2x10-3 .
0 200 400 600 800 1000

Figura 25: Variacion del coeficiente de dilatacion de diversos gases con la presion (temperatura de 0 a 100
Q).

LEY COMPLETA DE LOS GASES

Combinando las leyes de Ghyssac y de Boyle, se puede llegar a una ecuacion que proporcione una
relacién entre el volumen, la temperatura y la presion de un estado inicial de una determinada masa de gas y
los correspondientes valores de estas variableg@ estado cualquiera.

Si R, Voy Toson las variables del sistema en el estado inicial, y P. Vy T las mismas en el estado final,
puede hacerse una transformacion que permita relacionar las dos leyes mencionadas. Primero se procede a
comprimirel gas hasta que la presién tenga el valor P, manteniendo la temperatura constante € @pral a T
lo que se llega a un volumen V', (Figura 2.6) con lo que:

PoVo =PV
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ahora, dejando la presion constante e igual a P, se varia la tempesttuguda&| volumen sea V
V'ITo=VIT

eliminando V' de ambas ecuaciones se obtiefieyl@ompleta de los gases"

PoVo = PV, (2-14)
To T

cuya validez esta limitada por las mismas causas que limitan a las leyes de partida.
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Figura 2.6: Determinacion de la ley completa de los gases.

HIPOTESIS DE AVOGADRO

Esta hipétesis afirma que el mismo volumen de distintos gases, a igual presion y temperatura,
contienen siempre el mismo nimero de moléculas.

En particular, un mol de cualquier sustancia (un mol = cantidad de la sustancia que tiene un peso en
gramos igual a su peso molecular) contiene un nimede ’holéculas, que se llaffrimero de Avogadro’,

y a veces tambiéfnimero de Loschmidt"(y se lo indica L), por ser este fisico austriaco el primero que
determind su valor, en 1865. El nUmero de Aadig es:

Na = 6,022045x18 mol* (2-15)

Ademas, el volumen de un mol de cualquier gas, a presién y temperatura normales (101,325 kPa y
273,16 K, 1 atmy 0°C ) ag = 22,414 L (0.022414 ¥

De ahora en masg sisara V para indicar el volumen total de un gagaya el volumen de un mol.

DESVIACIONES A LA LEY DE AVOGADRO

Esta ley dice que el volumen de un gas es independiente de la naturaleza debenfenteterminado
el volumen molar en condiciones normales de diversos gases, obteniéndose los siguientes datos:

Gas Vo (MX10°)
H, 2,2425
N2 2,2402
O, 2,2394
COo 2,2264
NH3 2,2084
CHsCI 2,1879

Se ve que el volumen molar varia con cada gas, dandose las mayores desviaciones en los gases mas
licuables.A presiones bajas, sin embargo, disminuyen estas desviaciones. Corrigiéndolas, la concordancia de

la ley de Avogadro es tan buena que permite hallar pesos moleculares exactos para una serie de gases a partir
de sus medidas de densidad.

LEY GENERAL DE LOS GASES
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Si se pone la ley completa de los gases en la forma:

PV =n.voPoT (2-16)
To

donde n es el nimero de moles, evidentemente, sienda constante independiente de la naturaleza del gas

y P,y T, dos constantes fijadas arbitrariamente ( 101,325 kPa 'y 273,16 K), puede sustituirselas por una Gnica
constante que serd independiente de la naturaleza del gas y que se denastange uniwersal de los gasés

y se indica con R:

PV =nRT ; R % Po (2-17)
To

La constante universal de los gases vale:

R = 0,08205 L.atm/mol.K = 82,05 ératm/mol.K = 8,3137 L.kPmdol.K = 8,314x10 erg/mol.K = 8,314
J/mol.K = 1,9872 cal/mol.K.

NOTA: una caloria es la cantidad de calor necesaria para elevar la temperatura de 1 g de agua un grado
centigrado, de 15 a 1€.

LEY DE DALTON O DE LAS PRESIONES PARCIALES

Esta ley dice qusi se tiene en un recipiente una mezcla de varios gases, la presion total sera igual
a la suma de las presiones parciales de los distintos gasepresion parcial de un gas i, Bs igual a la
presién que ejerceria ese gas si estugidmen el recipiente que contiene a la mezcla, a la misma temperatura:

Plotal = Spl (2-18)
|

Se llama fraccién molar de una sustancig abnimero de moles de dicha sustancia presentes en una
mezcla, dividido por el nimero de moles totales presentes en la mezcla, tomando en cuenta a todos los
componentes:

Xi=_n_ (2-19)
Sn

Es evidente qu&x; = 1. Se puede comprobar, multiplicando y dividiendo povRjue la fraccion
en presion en mezclas de gases es igual a la fraccion molar:

X = BL = B_ (2-20)
SP Puot

Se puede tratar a una mezcla de gases ideales como si estuviera compuesta por un solo tipo de
moléculas, en todo calculo en el que se utilicen las leyes de gases ideales.

Es posible comprobar que la presion parcial no es una ficcion, sino quenégpren fendmeno real.
Se lo puede probar usando paredes semipermeables, que dejan pasar selectivamente a uno de los gases de una
mezcla a su través, siendo completamente impermeables a los otros. Por ejemplo, las laminas de paladio o
platino a temperatarelevada son permeables al gas hidrégeno, pero no lo son con otros gases. Puede medirse
la presién parcial del hidrégeno en una mezcla gaseosa caliente, si se introduce dentro de la misma un recipiente
cerrado y vacio, construido en platino o paladidu&jo de un tiempo se mide la presion que se establece
dentro del recipiente, ésta resulta (si gkl puede considerar ideal) igual a la presion parcial del hidrégeno,
pues éste difundio al interior hasta que su presion es igual a la presion parcial en la mezcla (Figura 2.7).

20



evacuado.

Recipiente de Pt o Pd —f—— »]ﬁ—————;@

Manémetro

Figura 2.7: Verificacion de la ley de Dalton.

La presion parcialel oxigeno en la atmésfera es aproximadamente 0,2 atm, y el contenido de oxigeno
es del 20 % en volumen. El cuerpo humano funciona mejor si ésta es la presion parcial de oxigeno en todas las
circunstancias. Por eso, la composicién del aire debe seiiqaddifn los tubos cuando un buzo se sumerge.
Por ejemplo, a una profundidad en que la presion total es de 4 atm, el contenido de oxigeno del aire debe ser
reducido al 5 % en volumen a fin de mantener la misma presion parcial. A mayor profundidadnielccdate
oxigeno debe reducirse aiin mas. No puede ser reemplazado por nitrégeno, porque cuando su presion parcial
pasa de 1 atm, se disuelve en cantidad suficiente en la sangre para producir una narcosis nitrogénica, cuyos
sintomas son similares a los dednorrachera. Por eso se suele usar helio para diluir el oxigeno en los tubos
para buceo de profundidad.

LEY DE LOS VOLUMENES ADITIVOS O DE AMAGAT

Expresa que elolumen total de una mezcla de gases es igual a la suma de los voliumenes parciales
decada uno de los constituyentes de la mezcla, cada uno medido a la presién y temperatura de lagsezcla
decir:

Viota = S Vi (2-21)

donde Ves el volumen parcial del gas i, medido a la presién total de la mezcla y a la misma temperatura. Puede
demostrarse facilmente que:

Vi =X%.Vio (2-22)
Esta ley es valida, con buena concordancia, para mezclas de gases reales.
LEY DE GRAHAM O DE LA EFUSION

Se denominafusion al pasaje de un gas desde una regidon de mayor presion hacia otra de menor
presion, cuando lo hace a través de orificiospeguenios que el pasaje se hace molécula a molécula (por
ejemplo, a través de una placa de poros muy finos).

La velocidad de efusion es el numero de moles o de moléculas que pasan por unidad de tiempo, y es
dificil de medir directamente. Graham qmub6 que, en una mezcla de dos gases, ay b, la velocidad de efusion
de uno de ellos §ycon respecto a la del otrg,\viene dada por:

Va =&dy 87 = Mp 3" (2-23)
Vb Gda + cMa+

donded; y M; son la densidad y masa molar del gas i.

La efusion es la razén por la cual un globo lleno de hidrégeno se desinfla mucho mas rapido que uno
lleno de aire. La fuga de gas del interior del globo, en que la presién es mayor que en el exteriopase hac
los poros de la goma, que permiten el escape de las moléculas individuales de gas.

VISCOSIDAD DE LOS GASES
Para que un gas fluya a través de un orificio o un tubo, debe aplicarsele una fuerza que venza al
frotamiento interno del mismo gas, es decir, a su viscosidad.
Si los planos de leigura 2-8 son dos capas de un gas que se mueven a distinta veltacfdadza necesaria
para hacer que la capa superior se mueva a la velogidda/ycuando la inferior o hace a velocidagles:

f=hA.Dv (2-24)
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donde A es el area de la cabla, distancia de separacién entre capaslycoeficiente de viscosidad, definido

como la fuerza necesaria para arrastrar una capa de area unitaia (Qnan velocidad 1 m/s mas rapido que

otra capa situada a 1 m de la primera. La unidad antigupgggd poise (1 p = 1 dina.sAmusandose el
centipoise (1 cp = 0,01 p) como submdltiplo. La unidad internacional es el Pa.s (Pascal.segundo), que vale 1 Pa.s
=1 kgm's! =1 Nm?s, siendo la equivalencia 1 p =0,1 Pa.s.

""'--"5 A #V“'Av
4
1
ﬂ—*v

Figura 28: explicacion déa definicion del coeficiente de viscosidad.

Denominando velocidad de flujo al volumen de gas que pasa por un tubo de longitud L y radio interno
r en un segundo, por la ley de Poiseuille se tiene:

velocidad de flujo =p(P.-P) r* (2-25)
8hL

donde Py P: son la presion inicial y final del gas.
CONDENSACION DE LOS GASES Y ESTADO CRITICO

El primer estudio cuantitativo de la condensacién de gases fue realizado por Andrews con anhidrido
carbénico en 1869. Midi6 el volumen de una dada cantidad de gas en funcion de la presion a diferentes
temperaturas, obteniendo una serie de isotermas cerde laFigura 2-9. A temperaturas elevadas, las curvas
son aproximadamente hiperbdlicas y obedecen a la ley de Boyle. A medida que disminuye la temperatura, las
desviaciones se vuelven evidentes y a la temperatagaiece un punto de inflexion a tartgdmorizontal, a un
volumen ¢y presion B En ese punto, el gas pasa a ser liquido sin una transicion visible.

A temperaturas inferiores a, Be llega a un punto en que la isoterma se hace horizontal y coexisten
gas y liquido, manteniéndose la presionstante. Cuando todo el gas se transformé en liquido, se produce un
gran aumento de presién con pequefas disminuciones de volumen. El punto definigd cprvdse llama
"punto critico", y los parametros termodinamicos indicados son la presidiperatura y volumen (molar)
criticos. A temperaturas mayores que la critica es imposible licuar un gas. Los valokeJde \R son
caracteristicos de cada sustancia.

La zona en que coexisten las dos fases se llama zona del vapor satusapi@sioh en la parte
horizontal de la isoterma es la presién de vapor de la sustancia a esa temperatura.

El fendmeno de condensacion y la existencia de una temperatura critica son consecuencias directas
del comportamiento no ideal de los gases.

P /atm

105 = \‘ .. .
Region Tsotermas de gas ideal
100 feo- delos
gases
: perma-
nentes
L.
S \__ 48°C
Punto critico- G 7 - 34°C
b
7

21°C
10°C

\' ~ Isoterma critica
(31,14 °C)

45
01 5 10 15

Region del Milésimas partes del volumen inicial a
vapor saturado  atmy 0 °C.
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Figura 29: Diagrama P del anhidrido carbonico.

La Tabla 2-1 muestra valores de las constantes criticas para diferentes sustancias.

Tabla 2-I

Constantes criticas de algunas sustancias

Sustancia P. (MPa) V.1 (mi.mot
D) Tc(K)

N2 3,394 90,0 126,1
O, 5,036 74,4 153,4
CcoO 3,646 90,0 134,0
Co 7,397 95,7 304,3
CCly 4,560 275,8 556,2
NH3 11,298 72,4 405,2
H20 22,058 45,0 647,2
CH, 4,620 98,8 190,2
Ar 4,864 77,1 150,7
Ho 1,297 65,0 33,3
He 0,229 57,6 53
N-CsH12 3,344 310,2 470,3
CH3OH 7,954 117,7 5131
CesHs 4,853 256,4 561,6

ECUACION DE ESTADO DE LOS GASES IDEALES Y TEMPERATURA ABSOLUTA - TEORIA

0)
(if)
(i)

(iv)

V)
(Vi)

CINETICO MOLECULAR
Hagamos ahora una serie de hipétesis, que constituyen la baseodia leinético molecular

Todo volumen macroscopico de gas esta constituido por un gran nimero de moléculas.

Las moléculas estan separadas entre si por distancias comparativamente grandes.

Las moléculas no ejercen fuerzas entre si, excepto cuando chocan, por lo que cuando se mueven
libremente lo hacen en linea recta.

Los choques de las moléculas entre si ya®paredes del recipiente son perfectamente elasticos. Las
paredes del recipiente se pueden considerar perfectamente lisas y consecuentemente no hay cambio
de velocidad tangencial en un choque contra las paredes.

En ausencia de fuerzas externas, las cotdé estan distribuidas uniformemente por todo el
recipiente.

Todas las direcciones de las velocidades moleculares son igualmente probables.

Supongamos un recipiente cibico de afigigura 210) Una molécula se mueve a velocidad v

entrelas paredes A y B. Cuando choca con una pared, su cantidad de movimiento cambia en:

Dmv) = my - (-mw) = 2my

(2-26)

Por otro lado, en 1 s ocurren sobre esta pared:

numero de choguesv,/2|

(2-27)
segundo

ya que para que ocurran dos choques sucesivos debe recorrer la distaadiae?za que aplica la molécula
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sobre la pared es:

f=ma = nDv/Dt = D(mv)/Dt = 2my vy/2l = mv?/l

(2-28)
por otro lado, si hay N moléculas en el
recipiente, y
V2=Vl + 2+ V2= 3uE
. ¢ Molécula
z
| !
e »
/’. v»
f E t - — "‘ -
.; )’ |4 | [ ;b
5 /.—» > v A -
. = .‘ :
o :.-ls B T / -
b - 1
» "7 . L -
..t.,¥ NTTLEL A4 .-v’,—x

Figura 210: EI modelo cinéticanolecularb de un gas ideal.

ya que las velocidades en las tres direcciones, en promedio, son iguales, porde-qid8yentonces, la
fuerza que ejercen las N moléculas en la cara B es:

F = (1/3)Nm?/l (2-29)

dividiendo porl? para tener la presion:

P Nmv3/13

=E = (2-30)
A

1
3
o

PV = Nmy/3 vy dividiendo por N y multiplicando poraN

Pv = Nhmv?/3 = RT (por comparacién con Pv = RT) (2-31)

0 sea:

Nad2 mv 6= RT €32)
¢3 2 =+

pero m/2 es la energia cinética molecular, por lo que

3RT =3KT = energia cinética por molécula (2-33)
2Na 2

Donde k = R/M = 1,35805x18° erg/K = 1,35805x18° J/K, se conoce comigonstante de Boltzmann® y
es unaonstante universal.

En consecuencia con la ecuacior38), la temperatura T es una medida de la energia cinética
molecular promedio.Este es un importante hallazgo, que transforma el concepto sensorial dificilmente
definible de temperatura a uarcepto inequivoco con sentido fisico objetivo. Por esta razén, el movimiento
molecular al azar recibe el nombre mevimiento térmicoEs importante recordar que la teoria cinético

5 Tambiénnotado como k
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molecular es una teoria estadistica que se refiere a grandes nimerésdasnde modo que no tiene sentido
hablar de la temperatura de una sola molécula.
Por otro lado, como la velocidad esta igualmente repartida en las tres direcciones (x, y, z), entonces

€Cx = ECy = €C; = 1_ kT
2 (2-34)

es decir, la energia cinética por cada grado de libertad es kT/2. Entonces puede extenderse el concepto de T,
considerandolo una medida de toda la energia almacenada en las moéégnlasigma.

ECUACIONES DE ESTADO DE GASES REALES
Ya en el siglo XIX se sabia que los gases reales no siguen estrictamente las leyes de los gases ideales.
Analizando las razones de la desviacion de comportamiento de los gases reales corar&spatales,
Johannes D. van der Wdatencluyd en 1873 que habia dos causas:
(a) la presion real a la cual estan sujetas las moléculas de los gases no es la externa, sino la suma de la externa
mas las atracciones intermoleculares, que tienden a unir a las moléculas. En la época de van der Waals, no habia
ni la mas remota idea derlaturaleza de estas atraccidndsntonces, la presién efectiva sobre un gas es:
Pet = Pox: + atracciones intermoleculares  -38)

(b) El volumen disponible para variar con la presion y la temperatura es el volumen de vacio que hay entre |
moléculas, pero una vez que las moléculas estan todas juntas, no puede seguir contrayéndose el sistema, de
modo que el volumen efectivo es:

Vet = Viotal - VOlumen de las moléculas (covoluntan (2-36)
Van der Waals postulé que la presion jumeen efectivos cumplen con la ley de gases ideales:

PeVer = RT (2-37)

Atracciones intermoleculares

Cuando dos moléculas estan a cierta distancia, ejercen entre ellas fuerzas de atraccién de tipo
eléctrico, que dependen de la distribucion de carga, polarizabilidad, etc., y tienen expresiones muy complicadas
para tratarlas cuantitativamente en esteocufglemas, en la época de van der Waals, no se tenia ni idea de qué
las causaba. Actualmente, son pasibles de tratamiento detallado. La forma es la de {aTigura 2

Cuando las moléculas se acercan lo suficiente, se superponen las capas electapacasery
grandes fuerzas repulsivas originadas en el principio de exclusion de Pauli. En general, el modelo puede tratarse
como si las moléculas fueran esferas duras elasticas que se atraen a distancias medias y se rechazan a muy cortas
distancias.

Figura 211: Atraccion mutua de las moléculas de un gas.

6 Se suele pronunciar mal el nombre, como si fuera inglés. El era neerlandés, por lo que la pronunciacion
es parecida a la alemana y con notacion castellana dopmees fan deWaals.

7 Actualmente se conoce su naturaleza y se pued@aglTiene tres componentes y el conjunto se conoce
como fifuerzas de van der Waal so.
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Van der Waals dedujo que, como cada molécula ejerce su fuerza de atraccién con las vecinas y es
atraida por ellas, la fuerza de atraccion, que se suma a la presién ejercida externamente, afetreiseapr
a n* = (N/V)2 = nimero de moléculas por unidad de volumen:
DP =an*?=a(N/V)? = aNa?m?/V2=aNp?V2 = alv®  (2-38)

0 sea.

Pr=P+DP=P+a (2-39)
V2

Volumen excluido

Si las moléculas son esferas duras de didmetro d, la distancia minima entre centros de dos moléculas
es d. El centro de cada molécula esta excluido del de la otra por una esfera de radio d,diferadde
exclusion”(v. fig. 2-12), devolumen 4d%3.

Figura 212: volimen excluido para dos moléculas.

Para no contar dos veces cada molécula, debe dividirse por dos el covolumen de cada par de moleculas,
de modo que para un niimero de Avogadro de moléculas, el covaunadumen excluido, que no puede
contraerse, es:

b= (Na/2)4pd®/3 = 2Napd®/3 = 4Nu[4p(d/2)3/3] (240)
donde el término entre corchetes es el volumen real de una molécula. Consecuentemente:
(P +aMV)(v-b) =RT 21)

que es la ecuacion de van der Waals par un mol de gas.

Las constantea y b son tipicas de cada gas y se obtienen experimentalmente comparando las
isotermas reales con las calculadas T&bla 2-11). Puede verse que diese puede estimar el diametro
molecular de una molécula gaseosa, con la e)2Por ejemplo, para He= 23.4x1 m*kmol?, por lo que
d° 2.6x10°m = 0,26 nm.

Puede verse que cuando T crecen, los términos correctivos se hacen despreciables y la ecuacion
de van der Waals tiende a la de los gases ideales. La rela€ipar esta ecuacion es la déda2-13.

Tabla2-11
Constantes de Van der Waals
Gas a b Gas a b
(L2atm/mol)  (L/mol) (L2.atm/mol)
(L/mol)
H> 0,2444 0,02661 CHa 2,253
0,04278
He 0,03412 0,02370 CoHs 5,489
0,06380
N2 1,390 0,03913 CsHs 9,664
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0,08445
0O 1,360 0,03183 N-C4H1o 14,47
0,1226

Clz 6,493 0,05622 is0-C4H10 12,87
0,1142
NO 1,340 0,02789 N-CsHiz 19,01
0,1460
NO. 5,284 0,04424 (0] 1,485
0,03985
H20 5,464 0,03049 CQo. 3,592
0,0426

P

\Y
Figura 213: Representacion de la ecuacion de van der Waals.

Se nota que si bien la ecuacion de van der Waale mamer orden con respecto a P y T, es de tercero
con respecto @ de modo que para cada valor de T y P, habré tres valoregidesatisfacen la ecuacion.

Encima del punto critico, una es real y las otras dos son imaginarias, en el puntdasrities,son
reales y coincidentes, y debajo del punto critico, las tres son reales y distintas. Puede demostrarse que la recta
que representa los estados de equilibrio en la zona bifasica es la que deja iguales areas arriba y debajo (A + B
=0). La zona Aepresenta un estado metaestable, el liquido sobrecalentado, y la B otro, el vapor sobresaturado.
Un estadametaestablees uno que termodinamicamente no es estable, no deberia existir, pero que en ciertas
condiciones aparece, porque para transformarskestado estable debe proporcionarsele una cierta cantidad
de energia que no esta disponible en ese momento.

ECUACION VIRIAL
Es una forma (til de ecuacion de estado para gases reales:
Pv=A+BN+CA+ ... (2-42)
en que A, B, C,... son funciones de T y se denoniinaeficientes del viridl. Generalmente, la deduccion
tedrica de la ecuacion de estado, basada en alguna ley de fuerza entre las moléculas de un gas, conduce a una
ecuacion de la forma virial. Para umsgdeal, es evidente que A = RT, B=C=...=0.

Escribiendo la ecuacién de van der Waals en la forma virial:

[(P+ah)(v-b) = RTv= (Pv+al)(v-b) =VRT  (2-43)
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Pv=RTv_-alv=RT(1-bN)?*-alv (2-44)
(v-b)

pero
(1-bA)t =1 +biv+ (V) + ... (2-45)
por el teorema del binomio, por lo que:
Pv=RT + (RTo-a)lv + RT?A? + ... (2-46)
y consecuentemente, para un gas de van der Waals:
A=RT B=Rb-a C=RT® etc (2-47)
MEZCLAS DE GASES

El valor de una ecuacion de estado de gases se incrementa si se puede aplicar a mezclas de gases. Esto
puede lograrse al expresar los parametros de la mezcla en funcién de la composicion y los parametros de los
componentes puros. Para la ecuacion de vawedels, lasreglas de combinacién'o "mezclado” propuestas
por Lorentz (1881) y Berthelot (1898) son:

G=SxG  b=Sxb (2-48)

Otra forma de atacar el problema es evaluar los parametros de la mezcla a partir de las propiedades
criticas con las mismas ecuaciones que son aplicables a sustancias puras. Utilizar propiedades pseudocriticas,
de las cuales las mas simples son los praregminderados en fraccion molar:

Ppc = &(i Pci Tpc = SXiTci Vpc = SXchi (2'49)

ya gque practicamente no existen datos experimentales de propiedades criticas de mezclas.

LEY DE LOS ESTADOS CORRESPONDIENTES, CONSTANTES CRITICAS Y ECUACION DE
VAN DER WAALS.

Puede verse que en el punto critico, la ecuacion de van der Waals predice un punto de inflexion a
tangente horizontal, es decir, que en dicho punto:

(WPAN)T=0 y (FPANV)7T=0 (2-50)
Aplicando a la ecuacion de van der Waals, previo despejar P:
Pe=_RT. -alv (2-51)
(Ve -b)
(WPhv)r=- RT. + 2a =0
(Ve-by? v (2-52)
(WPAr=2RT. - 6a =0 (2-53)
(Ve-b)® v

Resolviendo las dos ecuaciones Ultimas con respegiola, y luego introduciendo los resultados en
la ecuacion original, se obtiene:

(2:52) = (Ve-b) = V¢
(2-53) 2 3

- b=w3 (2-54)

y sustituyendo en (21):
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a=9RTw/8 (2-55)
y ademas:

R= 8a (2-56)
27Tdh

Otra forma de exponer estos resultados es:
ve=3b

Te=_8a (2-57)
27R0

Pc=a/l27?

Estas ecuaciones se usan para determinar los val@gsadke un gas dado en funcion de los valores
de sus constantes criticas, determinadas experimentalmente. Como hay tres ecuaciones para dosincognitas (
y b), el sistema es sobredeterminado. Cuando se ponen los valores experimentalesyde: Bn las tres
ecuaciones, no se obtienen valores Unicasydb. Comov. es mas dificil de medir con precision, se suelen
usar la temperatura y presion criticas para determinar los valagsbd&n todo caso, en rigosty b no son
estrictamente consttes, y varian ligeramente de valor segin la region del plaeo §ue se esté.

Nétese que:

Pv/RT. = 3/8 = 0,375 (2-58)
mientras que para un gas ideal es 1. Pueden verse valores experimentdiablag-Ial.
Tabla 2111

Valores experimentales de la relacion entre los parametros criticos

Sustancia Pvo/RT,
Gas ideal 1

Gas de v.d.W. 0.375
He 0.327
Ha 0.306
Oz 0.292
COo 0.277
H>0 0.233
Hg 0.909

Si se formula la ecuacién de van der Waals en funcién de la presién, volumen y temperatura reducidos:
Pr=P/R;VrR=VN;; Tr=T/T; (2-59)
gueda una ecuacion que no depende en forma explicita de las caracteristicas del gas:
(Pr+3M)(3vR-1) = 8Tk (2-60)

Esta ecuacion se llani&cuacion de van der Waals reducida'y dio origen a ldey de estados
correspondientesDos sustancias se consideran en estados correspondientes si son igbalds gug.

PRINCIPIO DE ESTADOS CORRESPONDIENTES

La desviacion del volumen de un gasgon respecto al predicho con la ley de los gases idegles,
puede expresarse como:

VA = VI(RT/P) = RIRT = Z (B1)
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donde Z se llamé&actor de compresibilidad' Si se grafica Z para distintos gases en funcion de la presion, se
tiene laFigura 2-14.
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Figura 214: arriba; Factde compresibilidad para diferentes gases en funcion de la presion a temperatura
ambiente. Abajo: Factor de compresibilidad para diferentes gases en funcién de la presién reducida a
diferentes temperaturas reducidas (Gaem Sujnd.Eng. Chem38, 803 (246)

Nétese que a medida que PO, Z- 1. Esto es de esperar ya que el postulado del comportamiento de
gases ideales se cumple a bajas presiones.

Notar también que las desviaciones de la idealidad aumentan al aproximarse el gas a la region de
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condensacion.
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Figura 215: Carta generalizada de compresibilidad agua mostrando las diferentes regiones..

La correspondencia entre la desviacioradielealidad y la proximidad a la region de condensacion
sugiere la posibilidad de correlacionar el comportamiento de todos los gases al considerar no la P y T reales
sino las reducidas. Graficando Z = g(R) se obtiene l&carta generalizada del factate compresibilidad
(fig. 2-15)

Dentro del error experimental, todos los datos coinciden en esta gréfica generalizada. Lo anterior
condujo al principio de los estados correspondiefilezdos los gases, cuando se comparan a la misma
presién y tempratura reducidas, tienen el mismo factor de compresibilidad y todos se desvian el mismo
grado de la idealidad

Este concepto es de gran importancia practica porque permite la correlacion aproximada de factores
de compresibilidad y otros datostedinamicos en gréaficas que son validas para todos los gases, requiriéndose
sélo los valores de:§ T..

La gréafica generalizada de factores de compresibilidad no debe usarse como sustituto de valores
experimentales devP, salvo que estos ultimos no estén disponibles, y en todo caso, deben considerarse como
una buena aproximacion, solamente.
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De la definicién del factor de compresibilidad se ve que:
Pv=ZRT v=V/n (2-62)

Conociendo la presion y temperatura es inmediato hallar Z y de alli calcular el volumen con la
ecuacion anterior. Es mas complejo hallar la presiéon conociendo el volumen y la temperatura. Puesto que:

P=ZRTk- Pr=P/R=ZRT=constante.Z (2-63)
VP

gue es la ecuacion de una recta que pasa por el origen y tiene pendigfeIRTirtaza esta recta, y donde
corta a la isoterma con la corresponientese tiene la gdel gas.

Las Figuras 216 y 217 muestran la grafica de compresibilidad del agua, indicando la region de
saturacion y algunas isotermas. Aunque el comportamiento del agua difiere en algunos detalles del de otras
sustancias, las caracteristicas generales de estass figpmarepresentativas de muchos materiales. Las
caracteristicas tipicas de los diagramas de compresibilidad incluyen a) un area relativamente pequefia ocupada
por la regién de dos fases, b) un cambio pronunciado de curvatura en la isoterma critica (G7drLE6
figura 2-16), c) un achatamiento gradual de las isotermas supercriticas a presiones moderadas al aumentar la
temperatura, y d) un aumento de pendiente (en el sentido algebraico) al aumentar la temperatura de las isotermas
a presion cero. Una catadstica de todos los diagramas de compresibilidad es la tendencia hacia la linearidad
de las isotermas a bajas presiones mostrada con mayor claridejard®-17. Este comportamiento sugiere
que, a presiones bajas, serian suficientes como ecuaderestado empiricas, polinomios simples de Z en
funcién de P que contengan sélo unos pocos términos.

0s

0e -

Vapor =
z *tursdn

Regibn de
don fanes

Punto

02 critico

€0 T Yoo
P(bar)

Figura 216 Gréfica de compresibilidad del agua
DETERMINACION DE MASAS MOLARES

Para fines analiticos, a veces es necesario obtener la masa molar, M, de sustancias gaseosas o volatiles,
y para ello se puede hacer uso de las leyes de los gases ideales ya vistas. Puesto que la densidad de un vapor o
gas se usa normalmente para ver p@r fgctor debe multiplicarse la formula minima de un compuesto para
obtener el verdadero valor de la masa molar, no se necesita gran exactitud, y por consiguiente no hacen falta
mayores correcciones. La ecuacién usada normalmente es:

PV=nRT=wRT - M=wRT =dRT (2-64)
M PV P

donde w es el peso de gas gu densidad. Para la determinaciéon exacta de la masa molar, es conveniente
utilizar el método de las densidades lgsitle Berthelot, que hace uso del hecho de que las leyes de gases
ideales son estrictamente correctas a muy bajas presiones. Se grafica M = wiIF\VAPMYRT vs. P y se
extrapola a presion nula la relacién hallada, que es practicamente lineal. Laaetferadrigen es el valor
verdadero de M o de M/RT. EnHggura 2-17 puede verse este procedimiento para HBr gaseoso, obteniéndose
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M =81 g/mol.

& /p (g/L.atm)
" /

3,63

3,62

3,6108 .
108 g/L atmm

0 3,60

P/ atm

23
0 1/3
5 /P=M/RT e M =81 g/mol (HBr)

Figura 217: Determinacién del peso molecular del HBr gaseoso.

DENSIDADES DE VAPOR ANORMALES: ASOCIACIONES Y DISOCIACIONES, MEZCLAS DE
GASES.

Cuando se determina la masa molar de una mezcla de gases (ya sea que se trate de una mezcla de
gases independientes, como el aire, o del resultado de la asociacion o disociacién de moléculas del gas original),
se obtiene una masa molar promedio pondegadel que el factor de peso es la fraccién molar de cada uno de
los gases componentes:

<M> = Sx;.M; (2-65)

lo que puede ser facilmente demostrado aplicando las leyes vistas hasta ahora para gases ideales. Por ejemplo,
el tetroxido de dinitrdgeno, 4, tiene una masa molar de 92, pero aB§ 1 atm. presenta una masa molar

de 60, medida con densidad de vapor. La explicacion es que el gas esta parcialmente disociado a temperaturas
mayores que 21C, en NQ. Definimos el grado de disociaciGrcomo:

a = numero de moléculas disociadas (2-66)
numero original de moléculas

Para hallaa se analiza la ecuacion de disociacion. Asi, en el casaO¢EH tiene:
N2Os = 2NOG

nimero de moles antes de
iniciarse la disociacion n 0

ndmero de moles al llegar
al equilibrio n(l-a) 2ma

por lo que el nimero de moles totales es:
n=n(la) + 2m = n(1+a)

y la presién medida es P = né)RT/V mientras que si no hubiera habido disociacion, seriarfRT/V.
Consecuentemente:

PIR=1+a

Nétese que este fendmeno es detectable sélo si al producirse la reaccion cambie el nUmero de moles
totales. Por ejemplo, la reaccién en estado gaseoso:

Ho+ 1= 2HI

es indetectable midiendo presiones o densidades, porque el nUmero de moles totales permanece inalterado.
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3
TERMODINAMICA

INTRODUCCION

La termodinamica nacié en el siglo XIX con el estudio de maquinas térmicas para la conversion de
energia térmica en mecanica. En 1900 estaba firmemente establecida y resulté de tal generalidad que, aunque
en sus comienzos se habia restringido a la ingerié&mica, ahora se aplica a todos los procesos en los que
hay intercambio de calor y trabajo, y ain en procesos en los cuales este intercambio no es evidente, como
procesos quimicos y biologicos, la informatica y la cosmologia. Forma la base de cu#guiarde la
naturaleza.

1 Es unateoria légica, autocontenida y completa.
1 Es independiente de mecanismos, tales como los empleados en teorias de estructura y cinética.
1 No requiere de matematicas muy complejas.
1 Es una ciencia de inmenso valor practico.
La clase de resultados que se pueden obtener de la termodinamica se puede resumir en:

i) En base a la primera ley o principio, se pueden establecer relaciones entre calor y trabajo en
procesos fisicos 0 quimicos, y estas relaciones no estan restringidas a sistemas en equilibrio.
ii) En base a la unién del primer y segundo principios, puedeparsalipredicciones acerca del

efecto de cambios de las condiciones externas, como presion P, temperatura T y composicién, de
una gran veriedad de sistemas fisicoquimicos. Estas explicaciones estan limitadas a sistemas en
equilibrio.
La termodinanta no dice nada sobre la velocidad con que se alcanza el equilibrio, sino que solamente
predice que cuando el equilibrio se alcance (lo cual puede tardar una eternidad) se cumpliran ciertas
condiciones.

ENFOQUES DE LA TERMODINAMICA

La termodinangda intenta describir y correlacionar las propiedades directamente observables de las
sustancias: el volumen de un gas, la dilatacion de un alambre, el equilibrio en una reaccién quimica. Todas estas
propiedades son magnitudaacroscopicasEsto hace quengrincipio, las deducciones termodindmicas sean
independientes de la estructura microscopica (que aqui se entiende como la estructura a nivel atbmico y
molecular). Este es el enfogqueacroscépicale la termodinamica, y toda ella puede construirse sobessda
de este concepto.

Sin embargo, también puede deducirse la termodinamica sobre la base de la esinrosgépica
de la materia, y este es un enfoque mucho mas (til para el quimico y el biélogo. Puesto que las leyes de la
termodinamica son uy exactas en sistemas compuestos de muchas particulas, se concluye que, cuando el
enfoque es microscopico, debemos usar un crigstadisticoNo se consideran detalladamente todas y cada
una de las moléculas por separado, sino que se aplican consiteragstadisticas para determinar la
distribucion de grandes conjuntos de moléculas que constituyen una porcidon macroscépica de la materia. Esto
permite calcular propiedades termodindmitasinitio" de sustancias, lo que es imposible por medio de la
temodinamica macroscépica, a partir de razonamientos clasicos y cuanticos. Ademas, produce un
enriguecimiento debido a la comprensién mas profunda del significado de las diversas funciones calculadas.

Los cimientos de la termodindmica se basan eéesos de experiencia comun:
1) Los cuerpos estan en equilibrio entre ellos sélo cuando tienen el mismo riteehperatura’ lo que
da el concepto de temperatura, indicada genéricamenteqgzcomo
2) Laimposibilidad de un movimiento perpetuo que produzca trabajo, lo que da el concepto de energia.
3) Laimposibilidad de invertir en su totalidad cualquier proceso natural, dando el concepto de entropia.

SISTEMA TERMODINAMICO

Un sistema terndinamico es la porcion del universo elegida para su estudio. Esta rodeado de un
entorno, alrededores o medio ambieni conjunto del sistema mas su medio ambiente formmaivedrsa El
sistema esta separado de su medio ambiente por una frontera edahagmaginario.

Un sistema se dicaisladosi a través de la frontera no puede intercambiar materia ni energia con su
medio ambiente.

Si puede intercambiar energia, pero no materia, es un siser®dq y si la materia puede cruzar el
limite, es un sistemabierto. El sistema que no puede intercambiar calor con su medio ambiente se dice
adiabaticq y una frontera que no deja pasar calor se llama adiabética, y en caso colidtérimjca La
frontera pede ser fija 0 movil.
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ESTADO DE UN SISTEMA

El estado de un sistema queda determinado por los valores de ciertas magnitudes medibles
experimentalmente, llamadas propiedades o variables de estado: temperatura T, presion P, volumen V,
composicion, .

Las propiedades pueden s&tensivasy entonces dependen de la masa del sistema. Ejemplos son la
masa, el volumen, la energia total, etc.

Laspropiedades intensivaso dependen de la masa del sistema: densidad, volumen especifico, P, T,
indice de refraccién, etc. Cuando una propiedad extensiva se refiere a la unidad de masa del sistema, se
transforma en intensiva: gj, el volumen especifico, la energia por mol, etc. En general, se suelen representar con
mayusculas las propiedades extemsiy con minlsculas las intensivas, ej. V = volumen del sistema (extensiva)

y v =volumen molar o volumen especifico (intensiva).

Consideremos un sistema cerrado que consiste en una fase Unica de un solo compuesto en estado de
equilibrio. Para tales sistemas, usualmente se encuentra que la especificacion de cualquiera dos propidades
intensivas determina los valores de las demasas d

i =f(1Ll2) (y=3.4,5,.) (3-1)

p.€j., si tenemos agua con viscositlael0.506 cp = 5.06x1HPa.s y el indice de refraccion es 1.328, entonces
T =50"C, densidad = 0.988 g/cc= 9.88 xkQ/n.

Lo anterior esambién valido para sistemas formados por mezclas, excepto que para especificar una
mezcla homogénea es necesario especificar su composicion quimica. Si hay g sustancias puras presentes en un
sistema, la composicion puede expresarse en términe$ ffaajiones molares;xya que:

Sxi=1 (3-2)
Entonces:
|j = f(|1,|2,X1,X2,...)Q].1) (3-3)

Estas consideraciones se aplican a cada fase del sistema.

En el caso de las propiedades extensivas, es evidente que la seleccién de solo propiedades intensivas
es insuficiente para determinar el estado de una sustancia pura. Una propiedad extensiva de una sustancia pura
es usualmente determinada escogiendo tesud propiedades (una de las cuales es por conveniencia, la
cantidad total de masa del sistama (kg o moles) y el resto dos propiedades intensivas. P. gj., para una sustancia
pura,

E = nf(l1,12) (3-4)

donde n pude ser la masa o el nimero total de moles del sistema. Para una mezcla, es necesario también
expresar su compaosicion.

Notar sin embargo que la termodindmica no proporciona un criterio con respecto al minimo niimero
de variables requerido para figrestado de un sistema.

PRINCIPIO CERO DE LA TERMODINAMICA

La termodinamica se basa en cuatro principios, que con un alarde de imaginacién creativa fueron
definidos"principios 1, 2 y 3 de la termodindmicdosteriormente se vio que se habia omitido un principio
fundamental, que estaba implicito en los anteriores, y que se'i@m@pio cero”, pues debia ser enunciado
antes que el 1. El principio cero diteuando dos cuerpos cualesquiera estan en eduii térmico con un
tercero, también lo estan entre si"

Esta parece una verdad de Perogrullo, pero no es obvia ni inmediata. El hecho de que dos cuerpos A
y B estén en equilibrio con un tercero no implica necesariamente que lo estén entrgesfipRpraeando una
barra de Zn y una de Cu se sumergen en una solucién acuosa de sulfato de Zn, ambas barras alcanzan el
equilibrio con la solucién, pero no lo estan entre si, como se prueba facilmente al conectarlas con un conductor:
se produce una corrite eléctrica entre ambas barras (Figuia. 3
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ZnSO4 + agua

Figura 31: Una pila de Zn/ZnS§Acuo/Cu

Como los otros principios de la termodinamica, el cero no puede deducirse ni demostrarse a partir de
otras leyes fisicas, porque si no, no seria un principio, sino la consecuencia de otros principios.
Entre otras cosas, el principio cero hace pesibtermometria.

EQUILIBRIO TERMODINAMICO

Cuando en un sistema la temperatura es la misma en todas partes, se dice quegetitarien
térmico. Cuando no hay movimientos macroscopicos 0 en masa, contracciones, expansiones, etc., se dice que
esta erequilibrio mecanico Si el sistema no sufre ademas transformaciones quimicas, se dice que esta en
equilibrio quimica Cuando todas estas condicior®s cumplen simultaneamente, esta egpuilibrio
termodinamico

A menos que se especifique de otro modtesthdo” de un sistema implica un estado de equilibrio
termodinémico.

Como estamos tratando con sistemas con gran namero de moléculas en estado de equilibrio, desde el
punto de vista estadistico, significa que debe obtenerse la distribucidén de energias y ubicaciones mas probable,
ya que no es légico que un estado de ediailé®a un estado improbable.

PROCESOS O TRANSFORMACIONES

Cuando cambian las propiedades de un sistema, ocurre un proceso o transformacién de estado. Si el
proceso se realiza de tal forma que en cada instante el sistema difiere sélo infiniersiendéhequilibrio, el
proceso se denimifguasistatico”, y se aproxima a una sucesion de estados de equilibrio. En el limite, este
proceso cuasiestatico se aproxima anateso termodindmicamente reversipjesu sentido puede invertirse
mediante un aabio infinitesimal en alguna propiedad del sistema. Si el proceso no puede invertirse con un
cambio infinitesimal de las condiciones, se dice quearsible

Si el cambio ocurre sin que varie la temperatura del sistema, séstdénmicq siV = cte.,isocoro
0 isostéricgsi P = cte, esobaricqg y si no hay intercambio de calor con el exteadiabético

CALOR

El calor @) es la energia que cede o toma un sistema como consecuencia de diferencias de temperatura.
Se midié inicialmate en calorias, siendo 1 cal. el calor necesario para elevar la temperatura de 1 g de agua, de
14,5 a 15,5C (La cantidad varia con la temperatura). El equivalente mecanico del calor es:

1cal =4,1858J (J: Joule) (3-5)

Sin embargo, para independizar la definicion de las propiedades de una sustancia en particular, se
defini¢ la caloria internacional:

1 cal (IT) = 1 W.h/860 = 3600 J/860 = 4,1860J (3-6)

El coeficiente 860 se eligio para que léoda internacional concordara lo méas posible con el valor
experimental.

Actualmente, los valores se expresan directamente en J. Se considera que q es positivo si es absorbido
por el sistema y negativo si es emitido por él. Esta definicion es totalambitraria y convencional.

El calor es un modo de transferencia de energia. Consecuentemente, el calor ganado por un sistema
debe ser perdido por el medio ambiente, y viceversa.

TRABAJO

37



El trabajo ¢® se define como cualquier otro intercambio de energia entre un sistema y sus
alrededores, diferente del calor. Puede deberse a cambios de volumen contra una presién externa, a cambios de
area de una superficie debidos a una tension superficial, tradajice| etc.

El trabajo también se considera positivo cuando es realizado por el medio ambiente contra el sistema,

y negativo si el sistema lo realiza contra el medio ambiente. Esta definicion es de la IUPAC (1970).
Antiguamente se utilizaba la iersa, y aln se usa en muchos textos. Este es un resabio del origen ingenieril de
la termodinamicaNOTA: cuando use un texto de termodinamica, verifique si usa la convencién actual o la
antigua, para evitar gruesos errores.

Siempre que los cambios se lleven a cabo en cuasiequilibrio y sin friccién, el trabajo se expresa
habitualmente como

d'w =-f.dx (3-7)
0 como
d'w =- Sfidx (3-8)
donde f yx son fuerzas y desplazamientos generalizados. La diferencial d' indica que el valor de w dependera
tanto del estado inicial y final, como del camino elegido para realizar la transfoffnacion
Algunos ejemplos son:
i) cambio de volumen d¥ontra una presion externa P:
d'w =-PdV (3-9)
i) por un cambio de su area interfaSiadiA, es

dw=sdA (3-10)

dondes es la tension superficial.
iii) por un flujo de dQ culombios de electricidad contra un campo eléctrico E, es

d'w =-EdQ (3-11)
Todas las formas de trabajo son intercambiables.
ENERGIA INTERNA

La energia internd(6 U) es la eergia contenida dentro del sistema a nivel molecular. En quimica se
consideran normalmente sélo aquellos tipos de energia que pueden modificarse mediante procesos quimicos,
por lo que, por ejemplo, las energias puestas en juego para mantener unidécUlas paie forman el nicleo
atémico no se tienen en cuenta. La energia interna se forma de las contribuciones de la energia de traslacion de
las moléculas, de vibracion de los enlaces, de rotacion molecular, de la distribucion de los electrones en los
niveles energéticos atdbmicos y moleculares y de las interacciones entre moléculas.

La energia interna tiene ademas una propiedad especial: el cambio de energia interna al pasar de un
estado a otrob, no depende del camino por el cual se realizadasformaciones decir:

DEa- n=B-Ea (3-12)

V. Figura 3.2.

8 Del ingléswork.

® Est a n o tnaesicommin y(ladaflgptamos aqui para evitar confusiones. En otros textos se da por
sobreentendido y se omite la tilde.

10 Aqui usamos interfase, interfasial, como limite entre fases. Algunos autores usan interface, interfacial,
como limite entre caragaCeen inglés). Es un tema controversial.
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Figura 3.2: El cambio de energia interna no depende del camino recorrido sino de los estados inicial y final.

Las funciones de este tipo, el valor de cuyo cambio no depende del camino recorrido sino solamente
de los estados inicial y final, se llamd&unciones de Estado} y se representan con letras mayusculas.
El hecho de que E sea una funcion de estado implica que es funcion de P y T, que también lo son, es

decir:

E =f(P, T) (3-13)
por lo que:

dE = QE/T)-dT + UE/UP)dP (3-14)

de donde se desprende una relacion fundamental, basada en las propiedades de derivadas parciales:

a_p (ME/UT)p8= & W (MEMP )G (3-15)
cHP T GHT »

Tanto la energia interna como el calor y el trabajo son propiedades extensivas, por lo que se las suele
transformar en intensivas refiriéndolas a un mol de la sustancia que constituye el sistema.

Joule determing, mediante un experimento que llev@osibre, que pargases idealeda energia
interna no depende del volumen ni de la presion, siempre que la temperatura permanezca constante:

(LEMWV)T=0 y (EAMP) =0 (3-16)
Es decir para gases ideales, E es uhancion exclusivamente de la temperatura
PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA
Es fundamentalmente el principio de conservacién de la energia, y die@ ¢peo proceso quimico
o fisico, la suma del calor y el trabajo producidos o absorbigas sus signos) por el sistema es igual a la

variacion de energia interna del mismo"
De acuerdo con las convenciones de signos dadas anteriormente:

DE=qg+w (3-17)
(si se adopta la convencion de sigrantigua, quedaE = g- w).
Obsérvese que, en una transformacion ciclica, en la cual se vuelve al estado inicial, céigoren la
33
C)a
fdE=0 (4-18)
0a

es decir, después de recorrer todo el proceso, el sistema termina con la misma energia interna que tenia al
principio. En este caso, el trabajo realizado es igual al calor absorbido:

w=-q (3-19)

39



Figura 33: Representacion de una transformacion ciclica en el plano P

Esta ecuacién es una forma de expresar la imposibilidad de un movimiento perpetuo de primera
especie (es decir, la produccion de un tipo determinado de energia sin consumir a la vez erodigpalen
cantidad equivalente). Siempre que un sistema no experimente ninglin cambio en su contenido energético, es
imposible producir trabajo sin extraer energia en forma de calor desde una fuente exterior al sistema.
Produciendo una variaciénfinitesimal de energia interna:

dE = dq +dw (3-20)

donde d indica diferencial exacta y d' una diferencial inexacta o imperfecta, ya que q y w no son funciones de
estado y por consiguiente sus valores dependeam@ia recorrido por el fendmeno estudiado. Sin embargo,

su diferencidDE es una funcién de estado, por lo que es evidente que g y w estan relacionados. El calor y el
trabajo no son propiedades termodindmicas del sistema, sino que representan meraraske ifttercambio

de energia entre el sistema y su medio ambiente, variando sus valores respectivos segun la forma en que se
realiza dicho intercambio.

TRABAJO EN UN CAMBIO DE VOLUMEN
Supongamos un cilindro de seccién A, que encierra un gaes#én P igual a la externa. Mediante
una disminucién infinitesimal de la P externa o un aumento infinitesimal de la presion interna, el piston se corre

una distancialdFigura 3.4). Por la definicion de w:

dw=fd =-P.Ad =-PdV (3-21)

Superficie A

Prosiébn /“\‘v ,""l‘-, I/
P S 'I ..l‘, II
X } g *+—Fuerzo f
/| 1y \
/4 /4 \ <*dl>

Figura 3.4: Trabajo de expansion.

donde el signo-] se debe a la definicién de signos del w dados.tEzdiajo es denominadde expansién

Notese que P es la presigxterng contra la cual se hace el trabajo, pero que en virtud deegilesea que el

proceso sea termodinamicamente reversible, difiere sélo infinitesimalmente de la P interna. Veamos ahora qué
expresion tiene el w en distintos procesos:
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T ascendente

T3
D

A%
Figura 35: Representacion de diversos procesos en el ptatd Rinsformacia A-B: isobarica (P = cte,),
B-D: V = cte. (isocora), AC: T = cte (isotérmica), /: adiabatica (q = 0)

Evidentemente, en un proceso isocoro:
wy =-PdV =0 (3-22)
lo que implica que:
DE = o (3-23)
es decir, queel cambio de energia interna de un sistema es igual al calor intercambiado con el medio
ambiente a volumen constante
Se define la capacidad calorifica de un mol de sustancia, a volumen constante, o calor molar a volumen
constante, \¢ como el calor absorbido para aumentar la temperatura de un mol de dicha sustancia 1 K,
manteniendo el volumen del sistema constante:

ov = (d'g/dT), = (dE/dTY (3-24)

y como E depende solamente de T (en gases ideales), puede eliminarse el subindice por superfluo en el tercer
miembro de la igualdad:

ov=dE/T - dE = .dT @5)

Si el proceso es una expansion enttegy Wi, a P = cte.:

o8 o8
Wp=-6PdV =-P6dV =-P(Ve-Va) =-PDV  (3-26)
0a 0a

AT =cte. (de A &, Figura 3.5), para un gas ideal, PV = nRP = nRT/V, de donde:

0¢ 0¢
wr=-6PdV =-nRT6dV/V = -nRT In (Vc/Va) (3-27)
Oa O0a

como a temperatura constante es valida la ley de Boyle:
PPz = ValV3 (3-28)
entonces también se cumple que:
wr = NRT Ln (R/Pa) (3-29)
Si el proceso es adiabatico, es de A a D (Figura 3.5). En todos los casos, el trabajo es igual al area, en
el plano PV, encerrada entre la curva que representa al camino recorrido y el eje V (area rayada).

La consecuencia de esto es que el valowgriesto en juego en una transformacion depende del
camino recorrido. Esto es mas evidente en el siguiente diagrama:
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v
Figura 35: Dependencia del trabajo con el tipo de transformacion.

Los tres caminos, a, b y ¢ unen los mismos estados igiglfihal (B). Sin embargo, cada camino
se produce con distinto trabajo. Por esa razon, el diferencial de w se escribe d' (diferencial inexacta). Puesto que
DE = g + w, YDE es una funcién de estado, que depende solamente del estado inicial y el final, pero no del
camino recorrido entre estos dos estados, se concluye que g también es dependiente del camino, es decir, no es
una funcion de estado. Ademas, las funciones décesganotan con mayusculas (E) y las que no lo son, con
minusculas (q y w).

Debe enfatizarse que el trabajo discutido en este paragralftraisajo de expansiarPuede haber
otros tipos de trabajo, como el eléctrico o el de aumento de supgdieirg son nulos a volumen constante.

ENTALPIA Y PROCESOS ISOBARICOS
Los procesos isobaricos son los mas comunes en quimica y en biologia, donde se trabaja normalmente

a presion atmosférica, en recipientes abiertos. Cuando la presion es cogistalde puesto en juego en el
proceso es:

gp=DE-w=DE + DV = (E - E) + P(M- Vi) = (& + PV) - (E + PV) (330)
donde los subindices f e i indican estado final e inicial, respectivamente. Como E, P y V son funciones de

estado, la cantidad E + PV debe ser también una funcién de estado, y se deBntalp&’ , simbolizdndose
con H%

H=E +PV (3-31)
de donde:
DH=H-Hi=c (3-32)

es decir, la entalpia se interpreta como el calor intercambiado entre el sistema y el medio ambiente a presion
constante. En sistemas cuyo volumen no varia apreciablemente durante el proceso, como aquéllos en fase
liquida o solidaPE ° DH.

Se define calor molar a presién constante al calor necesario para elevar la temperatura de un mol de
sustancia 1 K manteniendo la presién constante:

ce=dHMAT - dH=@dT (3-33)
RELACION ENTRE crY cv
Puede demostrarse que pgaaes idealess valida la relacion:

c=ov+R (3-34)

11 En algunos textos se ndta
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Para gases reales, la relacion no es exactamente igual a la constante de los gases R, pero la diferencia
no es muy grande, Isa a presiones elevadas y temperaturas bajas, donde los gases se desvian mucho de la
idealidad. Pargases monoatdmicos idea)eslemas, se tiene la relacion:

E = Eraslaci()n: 3RT/2 de dOnde
¢, =3R/2 (3-35)

de donde, &= 5R/2 (3-36)

EXPERIENCIA DE JOULE

En 1843 James Joule realizé el siguiente experimento: En el aparato de la feigurm e los
balones tiene un gas y el otro esta evacuado. El sistema esta en un bafio aislado. Una vez que la temperatura se
estabiliza, se abre lalvula intermedia, de modo que el gas se expande y ocupa ambos balones. Cambia
entonces V' y P, pero no se realiza trabajo, porque la expansion se hace contra el vacio. Con el gas usado por
Joule, no se detecté cambio de temperatura, de modo que nothutanibio de
calor y entonces:

DE = g + w = 0 de modo que concluy6 quE/(IV)Tr=0  (337)

Este resultado es vélido para gases ideales, concluyendio epergia interna
de gases ideales depende solamente de la temperatura.

Desde el punto de vista del modelo cinétizalecular, el resultado e
I6gico porque al no existir fuerzas de atraccion o repulsion entre las molé
entonces la energia no depende de la distancia entre ellas.

Figura 36: aparato para la experiencewdbule.

PROCESOS ADIABATICOS

. Compresion y expansion adiabaticas reversibl&e define urproceso adiabaticaomo aquel
durante el cual el sistema ni toma ni cede calemn ninguna etapa. Para toda etapa infinitesimal del
procesof es cero, y, por tant®@E = w. Como dE = RdT, entonces, si el Unico trabajo es de expansion:

dw =-PdV = nedT vy, para gases ideales, P = nRT/V de donde:

—nc,dT =-ARTNV - (c/R)AT/T) =-dV/V (3-38)

En esta ecuacidn, P es en rigor la presion exterior. Sin embargo, si el proceso adiabético se verifica
reversiblementda presion real del sistema sera idéntica a la presion exterior, asi que en estas condiciones
P es la presion del sistema.

De este resultado se deduce que en un proceso adiabatico reversible, los sityhpsitison
opuestos; asi, si se incrementa el volumen del gas, la temperatura deberd descender, mientras que si se
disminuye el volumen, en una compresion, la temperatarelevard. Esto era de esperar por
consideraciones de tipo general: un gas ejecutajerabando se expande, y como en el sistema ni entra
ni sale calor, el contenido energético del gas debera disminuir. Como a temperatura constante la energia
es indepediente del volumen, esta disminucién de energia va acompafiada de una caida de temperatura.

En un proceso en que se va delva V,,T» :

T Va
/RAT/T =-fAvIv (3-39)
T: V1
De donde

(cV/R)In (Tz/Tl) =-In (Vz/Vl) =In (V1/V2) =1In (Tz/T]_) @R) _ (Tz/Tl) @©R) = V1/V2 de donde
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\Vi 1T l((:\//R) =
V2T2(c\//R)

(3-40)
Usando larelaciéonpec6,+R - R=g-¢ - o/R=6/(c-¢c/), porotrolado,conn=1,T =
PV/R, con lo que sustituyendo en la ecuacion anterior:

V1(PIVI/R)*R = Vy(PV/R)*R de donde:

(V 1CVIR+1p10v/R)R/0v :(V20v/R+1p20v/R)R/cV .
con (6/R+ 1R/g=1+R/g= (¢ + R)la = (& + G- )y = gley
De donde:

V%P, = V%P, ; definiendo el coeficiente adiabatige ¢/c, se tiene:

PVq9 =
PV o

(3-41)

Para un gas ideal el valor dpdeberd ser constante, pero para gases reales, distintos de los
monoatémicos, varia apreciablemente con laipney la temperatura, como se puede ver de los resultados
para el aire, dados en la Tabta En general, la razén de las capacidadesifiaas disminuye al aumentar
la temperatura. Al elevarse la presién crece y, pasa por un maximo y después disminuye; para el aire a
79° C el maximo se observa a 150 atm, pero a 0° y 100° e se presenta a presiones mas elevadas que las
dadas en la tabla.

Tabla 3l
Variacion, con la temperatura y la presion, de la relacion
Cp/Cy para el aire

Presién, atmésferas

Temperatura

|
'1 1 l 50 ‘ 100 B 200
—-79°C } 1.41 1 1,77 1 2,20 2,33
0° | 1,403 1,53 1,65 1,83
100° | Laot 1,45 1,50 | 1,60

s Datos tomados principalmente de las International Critical Tables, vol. V,
pdgs. 81-82.

EXPERIMENTO DE JOULE -THOMPSON

En gases reales, la energia interna no solo
depende de la temperatura sino de la presion

volumen, y al variar la presion varia | 77 M//%g////é//ﬁ/// %
temperatura. El experimento se realiza con Prosion [ Presisn |
aparato aislado térmicamente, de modoque q: —» elevada [} reducida —

P,

Se mide la presién y tempa¢ura de cada lado de

P,
estrangulamiento por donde se pasa el gas. /

-

\V’

Figura 37: esquema del aparato de Jeule
Thompson.

Como el sistema esta aislado, q = 0. Se pasa el gas de una presifa afia mienor PEl trabajo
neto al pasar un mol de gasas, lado izquierdo:
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W1 = -PdV =-PifidV = RV, (3-42)
Vi

y del lado derecho:

V,
W2 = -fPdV =-PidV = - P,V; (3-43)
0
De modo que el trabajo total es w /P - P.V2 (3-44)

PuestoquBE =B -Ei=q+w=w=RV; -P,V, se deduce que:E P,V,= E; + P\V1 0, en otras palabras:
Hi=H> (3-45)

Es decir, el proceso de expansion se produce a entalpia constante. El coeficienteltedcole
que da cuenta del cambio de temperatura en el proceso se define como:

myr = (MT/UP} (3-46)

En la Tabla 3l puede verse la dependencia del coeficidatdouleThomson para el nitrégeno con diferentes

temperaturas y presiones.
Tabla 3lI

Coeficiente Joule-Thomson del nitrégeno en grados atm™"

| Presién, atinésferas
Tempe:atura |— S g 28

GO 100 | 200

200° C 0,0540 l 0,460 | 00365 | 0,260 0,0075
1000 0,125 | o114 | 00955 ' 0,0760 0,0415
500 0,179 0,166 | 0,141 [ 0,115 ‘ 0,066
2501 0214 0200 | 0,169 0,138 ‘ 0,078
0° | 0257 0,242 0,204 0,166 0,090
— 500 | 0384 0,362 ‘ 0.299 0231 0,094
—100° 0,628 0,578 | 0,443 0,281 } 0,062
—150° 1925 ‘ 1,097 0,062 00215 | —0,0255

Puede verse quar depende de la temperatura y puede ser positivo 0 negativo, con un punto de
inversién en que cambia de sign&e observara, especialmente a las presiones maslate que el valor
del coeficiente Joul@homson pasa por un maximo al variar la temperatura. Es de esperar, por tanto, la
existencia de un punto de inversién de temperatura elevada, p. €j., poco 2088 Gea 200 atm; tales
puntos de inversion se han observado realmente.

En el hidrégeno y helio el coeficiente JalllBomson es negativo. Esto significa que la tempe
ratura de inversion (superior) para el hidrogeno y el helio es infericteenfgeratura ambiente ordinaria
a cualquier presion. De esta manera se puede explicar el diferente comportamiento mostrado por estos
gases, en relacidn con el de los otros gases a temperaturas normales. A temperaturas suficientemente bajas,
el hidrogeno yel helio se comortan igual que los otros gases, presentando un valor positivo para el
coeficiente Jouldhomson a presiones moderadas y bajas; ésteirdige al aumentar la presion, vy,
finalmente, cambia de signo.

La caida de temperatura que tiene lugando un gas sufre una expansion estrangulada, a
temperaturas y presiones adecuadas, se utiliza en la licuacion industrial de gases. Como vimos
anteriormente, el coeficiente Jotitomson tiene los valores positivos mas elevados y, por tanto, el
enfriamiento que acompafia a la expansién serd mas acusado a temperaturas bajas y, preferentemente, a
presiones bajas. Por tanto, con objeto de obtener la maxima eficacia, se reduce primero latamlera
gas a licuar, bien por la ejecucion de trabajo en uhguma, dondese somete el gas a una expansion
aproximadamente adiabatica, o bien utilizando el efecto refrigerante de otra porcién del gas que se hace
pasar a través de un estrangulamiento.
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4
TERMOQUIMICA

La termoquimica estudia la medicién y célculo de los calores absorbidos o desprendidos durante
las reacciones quimicas.

MEDIDA DE LOS CALORES DE REACCION

El calor desprendido o absorbido en una reaccion se mide en un calorimetro, apa@tstgLde un
recipiente aislado, como por ejemplo un vaso Dewar como eFifgula 4-1, de modo que el intercambio de
calor entre el interior del recipiente y el exterior sean minimos. En su interior se coloca cierta cantidad de agua
o diversas solucites. Cuando se produce una cierta cantidad de calor g en un proceso quimico o fisico ocurrido
dentro del calorimetro, ese calor se usa en elevar la temperatura del contenido del calorimetro y de sus
componentes interiores (el termémetro y el agitador)arto®T. Es decir:

:J Termoémetro

Agitador
Orificio para
Tapén de introducir
corcho o sustancias

madera

Y

Vaso
Dewar

/

Figura 41: Calorimetro

q =- (MoCo + MuC1 + MpCp + MyCs + ... JOT (41)

El signo negativo es debido a que cuando el incremento de temperatura es positivo, el signo de g es
negativo, por tratarse de calor desprendido por el sistema reaccionante. \Lasson masas y calores
especificos (por unidad de peso) de los diversdsrial@s contenidos en el calorimetro (agua, reactivos,
termémetro, etc.). En un calorimetro como el descrito, el calor medido sera una entalpia, por ser a presion
constante.

Se suele reemplazar a la suma de las masas por los calores espegificescaimponentes
permanentes del calorimetro por un Unico nimero w, caracteristico del aparato, denteginadtente en
agua del calorimetro'y notadow. La ecuacién anterior se pone entonces:

q =-(moCo + w).DT )

donde raco representa la capacidad calorifica del contenido del calorimetro. El valersdedetermina
produciendo una cantidad de calor conocida dentro del calorimetro y mibierféloede hacerse, por ejemplo,
pasando una cantidad de corriente congea@tauna resistencia eléctrica también conocida durante un cierto
tiempo, o produciendo una reaccién quimica apropiada.

Las reacciones en fase solida, gaseosa o heterogéneas, por ejemplo, la combustién, se realizan en
bombas calorimétricas, comontestrada en IRigura 4-2. En la capsula se coloca una cantidad perfectamente
pesada de la sustancia en estudio, se inyecta oxigeno a unas 25 atm. de presion y se produce la ignicion con un
alambre de hierro puesto en contacto con la sustancia, el euah&eincandescente por una descarga eléctrica.

Se suele calibrar el aparato quemando previamente en su interior una sustancia patrén, cuyo calor de combustién
es perfectamente conocido. Generalmente es acido benzoico, que desprende 26,44 kJ pajuparaoal
20 C.

El calor se mide por la elevacion de la temperatura del calorimetro dentro del cual se introduce la

bomba calorimétrica, y hay que restarle el calor producido por la combustion del alambre de hierro, el cual se
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obtiene de los datggroporcionados por el fabricante, que indica los Joule producidos por cm de alambre
consumido. También debe corregirse por el calor desprendido por la descarga eléctrica y por la formacién de
HNO;s a partir del nitrégeno del aire. Este se recoge en unaifegantidad de agua depositada previamente en
el fondo de la bomba, y se titula.
Evidentemente, el calor medido en una bomba calorimétrica es igual a la variacion de energia
interna, ya que es a volumen constante.
Generalmente, los caloréimos no son perfectamente adiabaticos, y por consiguiente
intercambian calor con el exterior.

6 -~ Contactos eléctricos

Entrada de
oxigeno

Carcasa de
acero
inoxidable
recubierta
interiormente
de material
ceramico.

Alambre de
ignicion

Capsula para
la muestra

Figura 42: Bomba calorimétrica

El inconveniente de la consiguiente variacion de temperatura se soslaya graficando la variacion de
temperatura con respecbtiempo, lo que generalmente da una dependencia del tipo lineal, como la de la
Figura 4-3. Inicialmente (recta) el contenido del calorimetro estaba a temperatura inferior a la ampiente
por consiguiente el calor que entraba del exterior iba calentando al contenido del calorimetro. Los puntos
representan mediciones de temperatura a intervalos regulares de tiempo, por ejemplo, de 30 en 30 segundos.

X0,
ORI
—>
T 'I'iemp(?
®

Figura 43: Dependencia de tamperatura con el tiempo en un calorimetro.

En el instantd se produce el proceso que generd una cantidad de calor g. Luegel emmtenido
del calorimetro estd a temperatura superior que la exterior y va perdiendo calor, hastd glearera la
temperatura exterior. Prolongando las reatgsc, se puede suponer que se tendran las temperaturas que se
tendrian en el calorimetro antes y después del suae$psi la variacion de T siguiera siendo lineal en ese
punto. El valor d®T se toma en éhstanteb, entre las dos rectasg/ b.

Es evidente que para poder medir con cierta seguridad los calores de reaccién, es conveniente que
éstas sean rapidas, para evitar pérdidas de calor durante el proceso. Ademas, la reaccion debe ser completa y
sin reacciones secundarias. Generalmente, lgeresereacciones desde este punto de vista son las de
combustién.
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ENERGIA INTERNA'Y ENTALPIA

En reacciones quimicas realizadas a temperatura constante, lo que varia es la estructura quimica de las
sustancias componentes del sistema, y esto Isgaréfen la configuracion de los niveles energéticos de
traslacion, vibracién, rotacion y electronicos de los componentes, y en las interacciones entre moléculas, ya que
cambian cargas eléctricas, momentos dipolares y polarizabilidades.

Si el calo es absorbido por el sisterB& o DH son positivos y el proceso se diemdotérmico”,
mientras que si se desprende calor del sistBEha,DH son negativos y el proceso se dieotérmico”.

La variacion de energia interna a temperatura comstant una reaccion quimica que puede
representarse por:

aA+bB=cC+dD ?)
esté entonces dada por:
DE = ck: + dE - aEa - bEs = S(NE) - S(NEk (4-4)

donde los subindices P y R indican productos y reactivos en la reaccion, y las sumas incluyen los coeficientes

estequiométricos n. En rigor, esta ecuaciéf)(@o es completamente cierta. La razén es que, en los valores de

E para cada componente, estauiiala la interaccion intermolecular entre moléculas iguales (A con A, B con

B, C con C y D con D) pero no la interaccion entre moléculas diferentes (A con B y C con D), pero la diferencia

es bastante pequefia comparada con el valor del cambio de E predueisionodificaciones estructurales de

las sustancias involucradas, salvo casos muy particulares, por lo que por lo general no se notan discrepancias.
No es habitual que los valores de energia interna de productos quimicos estén tabuladase Lo que

tabula son entalpias. En principio, el cambio de entalpia de una reaccién quimica se puede calcular con una

ecuacion completamente analoga a 4)(4

DH =S(nH)s- S(nH):  (4-5)

Pero aca nos encontramos con el mismo problema que en la aplicacion de la ecdaaidrefdsten,
ni siquiera en teoria, valores absolutos de H ni de E. Consecuentemente, es necesario fijar uno (o varios) cero(s)
arbitrarios. Como ademas, la Unica farde medir entalpias es a través de reacciones quimicas, debe ademas
elegirse uno o varios tipos de reacciones que sean lo mas generales posibles, de entre las millones posibles, y
tabular sus energias con referencia al cero arbitrario.

Generalmenttos calores de reaccion se expresan en kJ y no en J, para no dar la impresién equivocada
de que las medidas son més precisas de lo real, aunque, en medicines hechas con mucho cuidado, el error puede
llegar a ser sélo del 0,01 %.

En reacciones enda gaseosa, la variacion de entalpia deberia ser independiente de la presion, si todos
los gases se comportaran idealmente. Como no lo son, en rigor debe hacerse constar la presion a la cual se
realizaron las mediciones. Generalmente, ésta es de 1 atmlifgréncia entre el valor observadcdDiity el
corregido por no idealidad del gas suele ser menor que el error experimental, por lo que dicha correccién se
suele omitir.

Si la reaccién se hace en solucion, deben especificarse las concentracimus dos reactivos y
productos.

ECUACIONES TERMOQUIMICAS

Es necesario especificar en cada sustancia interviniente en la reaccion si se trata de un sélido, un
liquido, un gas, o, si se trata de procesos en solucion, la concentracion de cada soluto, con los subindices s o ¢
(sélido o cristal), | (liquido), g (gas)la concentracién, por ejemplo:

Hog + 0,5Q- H20p DH=-285,84 kJ

Las reacciones se suelen colocar con los coeficientes adecuados para que representen la formacién de
un mol del producto. Es conveniente indicar la presién y temperatura a que se efectlia la reaccion. Se indica asi
DH 2950 DE 29spara indicar los valores de entalpia o energia interna medidos a 298X y2buna atmosfera
de presién’(), y se denominattalor normal a presién constante’b erftalpia normaby "calor normal a
volumen constanttofie ner g2 a i nporeserstaestado (1 ata ¥ Z5) el estado normal, patrén o
standard habitual.
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LEY DE HESS

Hay reacciones que son muy lentas, o son incompletas, por lo que no se pueden medir directamente
en un calorimetro. En este caso, se pueden combinar reacciones conocidas y medibles para obtener la reaccién
deseada, segun una ley formulada por G.H. Hes¥0)1§ue expresa qua calor desarrollado en una
reaccioén, sea a volumen como a presién constante, es siempre el mismo, ya sea si se desarrolla en una etapa
como si lo es en variag&s decir, el calor de la reaccién depende Unicamente del estado ieldiaky, pero
no del camino seguido, lo que es Idgico, puesto que tanto E como H son funciones de estado.

Esto permite sumar y restar ecuaciones termoquimicas para obtener el resultado deseado. La manera
mas facil de hacer esto, es igualar asdea reacciones a cero, pasando los productos con signo negativo al
miembro izquierdo de la ecuacion. Esto permite darse cuenta con mayor facilidad, a la vista de la ecuacion a la
cual se quiere llegar, de qué factores deben multiplicarse a las ecyacsrstas deben sumarse o restarse
para llegar al resultado final. El valor @& o DH de la ecuacion resultante se obtiene mediante la suma
algebraica de I0BE o DH de las ecuaciones iniciales, multiplicadas por el mismo factor con que se multiplicé
alas ecuaciones en el proceso anterior, incluyendo el signo. Por ejemplo, para calcular eDiblgs de la
reaccion:

() Goraito) + 2Hzg) - CHag)
con los siguientes datos:
(I) CHyg+ 20yg) - COpg)+ 2H0( DHy =-890,355 kJ
(1) Hzg+ 0,50 - H20q DHy =-285,838 kJ
(IV) Ce+t Oyg- COgg DHy =-393,514 kJ
primero se ponen las ecuaciones igualadas a cero:
()  Go+2Hy - CHyg=0
(1) CHagg) + 20yg) - COx(g) - 2H00 = 0
(1) Hyg+ 0,50 - H0p =0
(V) Ci)+ Ozg)- COzg)= 0
y entonces es evidente que:

(1) = (1) + 2(111) + (V)
con lo que:

DH, =- DH; + 2DH,; + DH,y =-74,835 kJ

ENTALPIA DE COMBUSTION

Uno de los tipos de reaccion elegidos como estandar para tabularlos es la combustion: la inmensa
mayoria de los elementos y sustancias compuestas son pasibles o son producto de oxidacién. Entonces, se
define:entalpia de combustion al calor desarrollac presion constante de 1 atm y T constante de 298.16 K
(25 C) durante la combustiéon de un mol de la sustancia en cuestion, dando como Unico producto agua
liquida y anhidrido carbonico(si hay otros productos, como SMIO, etc, éstos deben especificazaela
reaccion). Esta definicion tiene la ventaja de no necesitar un cero explicito. En realidad, el cero consiste en la
sustancia inicial sin oxidar, y el oxigeno gaseoso.

Asi, en la reaccion:

Hz(g) + 0.5C g = H0y)

el calor @ésarrollado e®H (H,) = -285.84 kd/mol y es el calor de combustién de un mol de hidrégeno. El
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signo negativo indica que se desprende del sistema. Hay extensas tablas de calores de combustion (V. p. €].
Tabla 4-).

Tabla 4l
Entalpias molares standard de formacién y de combustion G 25

Sustancia DH°¢/kJ/mol -DH°¢/kJ/mol
CH 4 -74,81 890,4
CoHzg) 226,8 1300
CoHag) 52,30 1411
CoHe(g) -54,64 1560
ciclopropang, 53,4 2091
propenay 20,5 2058
CsH1o(g) -1216,11 2877
CsHiz(g) -146,4 3536
CeH12() -156,2 3920
CeHuag) -198,7 4163
CioHs(s) 78,53 5157
CH:OHg -239,0 726,1
CH:CHO, -166,4 1193
CH:CHOHy) -277,0 1368
CH:COOH, -484,2 874
CHsCOOGHs, -486,6 2231
uregs) -333,0 632
glicinas) -537 964
a-D-glucosa; -1274 2802
b-D-glucosa; -1268 2808
sacarosg -2222 5645

ESTIMACION DEL CALOR DE COMBUSTION
Se han propuesto distintos métodos para calcular en forma aproximada el calor de combustion de

diversas sustancias, una vez conocida su formula. Segun Thornton (1917), el calor de combustion de cualquier
sustancia es:

D|_|c0mb0 '219,7” (kJ/mOI) (4‘6)

donde n es el nimero de atomos de oxigeno necesarios para quemar una molécula del compuesto. Esta férmula
es poco satisfactoria para compuestos que incluyen oxigeno en su estructura. Por ejemplo, para la reaccion:

CHag) + 20y -  COxg) + 2H0)

,n =4 yDHcomp=-219,7x4 =878,6 kJ/mol. El valor experimental es-880,4 kJ/mol, es decir, el error es sblo
del 2 %. La regla se usa cuando no hay datos experimentales disponibles, para obtener estimaciones razonables.

RELACION ENTRE ENERGIA INTERNA Y ENTALPIA EN REACCIONES QUIMICAS
Un problema que surge acé es que, experimentalmente, es muy dificil realizar las reacciones de
combustién en forma controlada, para poder medir el calor desarrollado, a presidriecdfisigeneral, se usa
un dispositivo llamado "bomba calorimétrica”, consistente en un recipiente hermético de acero, en cuyo interior

se pone la sustancia a quemar y oxigeno a presion, iniciandose la reaccion por una chispa eléctrica. Pero lo que
se mideen esas condiciones nol@4, sinoDE, porque es a volumen constante. La relacion entre Ey H es:

H=E+PV @
por lo que:
DH =DE +D(PV) @)
En una reaccion quimicB{PV) = PVs - PVR. Pero la variacion del producto PV es muy pequefia

cuando hay involucrados sélidos y liquidos, que son escasamente compresibles, por lo que en estos casos la
diferencia entreDE y DH suele estar por debajo del error experimental. En cambiodauzay gases
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involucrados, el cambio en el producto PV puede ser muy importante. Por ello, reduciendo este cambio a
reactivos y productos gaseosos:

D(PV)y = D(NRT); = RTDnq (4-9)
suponiendo que los gases se comportan idealmente. Aqui:

Dy = SN(productos gaseosos)SNreactivos gaseosos)  (4-10)

y se toma con el signo que resulte.
ENTALPIA DE FORMACION

Otro tipo de reaccién general es la de formacién de un compuesto a partir de sus elementos
componentes. Este tipo de reaccién es mas dificil de tratar, ya que muchas veces no puede hacerse directamente,
y necesita un cero convencional de entalpias. Seedaftalpia de formacién normal de una sustancia al
calor desarrollado a presién constante de 1 atmy T = 298.16 K, en una reaccién en la cual se forma un mol
de la sustancia en cuestion, en el estado de agregacion natural a esa temperatura y presidin,deis
elementos componentes,
también en su estado normal a esa P ¥Elcerode estas reacciones es el siguiente: se considera que la entalpia
de formacion de los elementos en su estado natural a 1 atm y 298.16 K es cero.

Con la definiciéranterior, puede verse que la entalpia de formacion del Bigué0(l)), es igual
a la entalpia de combustion del hidrogeno.

Pero no todas las reacciones de formacion (en realidad, s6lo una pequefia minoria) pueden asimilarse
a reacciones de combustién. Por ejemplo, la reaccion:

3C(grafito) + 4H(g) = GHs (9)
dificilmente se pueda hacer por hidrogenacion directa Hermaral menos en condiciones tales que permitan
la medicién del calor desarrollado. Una hidrogenacion directa del grafito daria una mezcla de hidrocarburos.
Pero en este caso puede usarse la Ley de Hess.
Otros tipos de reacciones que se toman a@fgvencias, y se tabulan, son p.gj., las de fosforilacion

(o defosforilacion) y las de intercambio protdnico, en bioquimica. Algunos calores normales de formacion
pueden verse en Tabla 4-I.

CALORES NORMALES DE FORMACION DE LOS IONES EN SOLUCION ACUOSA
Cuando las reacciones se hacen entre iones en solucion muy diluida, se pueden usar los procedimientos
hallados hasta ahora. Consecuentemente, se han hecho tablas de calores de formacién de diversos iones en

solucién acuosa muy diluidddbla 4-11) . Para ello, se ha convenido en asignar al ibarHsolucién acuosa
diluida a 25 C, un calor de formacién nulo, es decir:

DH 1 (H*@g) =0 (41)
donde el subindice (aqg) (aquo) indica que ekt en solucion tan diluida que un agregado de agua o de i6n
no produce ningln cambio energético. Una vez fijado un valor, los demas se obtienen mediante la ley de Hess.
Por ejemplo, para la reaccion:

HClg) -------- H"(aq) + Clag)

el DH de toda la reaccion, medida,-@5,145 kJ, y puede plantearse asi:

-75,145 kJ =DH {(Cl(ag) + DH 1(H*@aq) - DH 1(HCl(g)
=0 por con =-92,300 kJ de
vencion tablas

de donde:

DH #(C (ag) = -167,444 kJ/mol
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En reacciones heterogéneas, pueden mezclarse calores de formacion de sustancias puras con calores
de formacion de iones.

Tabla 4ll

Entalpias molares de formacién de iones en solucion acuos&akZBmol.

Aniones Cationes
OH™  -229-94 H ot
F -329-11 Lt -278-46
G, =167:45 Na*  -329-66
Brm  -120-92- K* -251-21
- ~55-94
CO™  -676-26 Ag* -105-90
NO;3 -206-56 h“n:‘ —461-95
§0i”  -907-51 Cu™ 6439
™oy -131.42 Zn* —152.42
PO -1284.1
HPO}~ -1298.7

f por convencién,

Con un tratamiento tedrico de la estructura del agua y de la hidratacién del gm llégo a la
conclusién de que la verdadera entalpia de hidratacion del hidrogenit®©8skJ/mol, de modo que la
verdadera entalpia de formacién del i6n&sl-380 kdmol. Sin embargo, para los calculos comunes es
indiferente utilizar las entalpias absolutas o las relativas, mientras se mantenga la convencion en todo el calculo.
Como dato interesante, la entalpia de hidratacién de un electrorl&d dad/mol, lo qusugiere que cuando
esta en agua, como cuando se irradia con radiadéralta energia o cuando esta en un reactor nuclear, ocupa
un volumen entre 1 y 2 moléculas de agua, de acuerdo con los modelos mencionados.

ENERGIAS DE ENLACE

Cuando se tiene una molécula diatbmica cualquiera, por ejemplo, de oxigeno, para que se separe en
dos &tomos hay que proporcionarle energia:

0:Qg - 20y DH=+494,967 kJ
La energia media por mol que es necesario proporcionar a omécula gaseosa para disociarla
en sus atomos (también en estado gaseoso), se llama "energia de disociaciéon" y se considera que es la
energia contenida en el enlace disociaés. decir, la energia contenida en el enlace O=0 (o energia del enlace
0=0) edde 494,97 kJ. Estas energias de enlace estan tabuladas y son faciles de obtener mediante mediciones
espectroscopicas.

Més compleja es la obtencion de la energia de enlaces de compuestos poliatémicos como por ejemplo
metano. De la tabla de caloresfdrmacién se obtiene que:

(1) G+ 2Hzg - CHag DH =-74,852 kJ
ademas, el calor de sublimacion del grafito es:
() Ciy—-- Cqg  DH =712,95kJ
y la disociacién del hidrégeno:
() Hyg-— 2Hg DH =43597kJ
Combinando las tres se tiene:
(1) - (1) -2(Il) = Cg) + 4Hg) — CHa(gy DH =-1659,79 kJ
y como hay cuatro enlacesH; la energia de cada uno de ellos es:

DHcH =1659,79 k3 414,95 kJ
4
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habiéndose cambiado de signo porque para destruir un enlace hay que proporcionarle energia. Este
procedimiento se puede continuar para obtener la energia de otros enlaces. La energia de enlace suele indicarse
también como D (egj, &n)

Para calculala energia de formacion de cualquier sustancia a partir de sus elementos disociados, todo
en fase gaseosa, se suman las energias de los distintos enlaces y se cambia el signo. Asi, por ejemplo, para la
reaccion:

Ci *+ 4Hg + Q) - CH:zOHg)
el calor de la reaccién es:
-DH = 3DHcH + DHco + DHon = 3x 414,216 + 351,4546 + 464,424 DH =-2058,5 kJ

El valor experimental es d2033,84 kJ. La explicacion de la discrepancia surgira de la discusién que
sigue.

Para obtener el calor de formacion de las sustancias, deben considerarse ademas los calores de
disociacion de los elementos en sus atomos, de vaporizacion de los liquidos y de sublimacién de los sélidos.

Los valores dados son los valores medios$, Bay evidencia que parece probar que se necesitan
energias diferentes para separar hidrégeno de una molécula de hidrocarburo que ya ha perdido otro u otros
atomos de hidrégeno. También las energias de enlace para enlaces carbonilo (C=0)3\jaadd@ segun
el compuesto. Por ejemplo, para el HCN la energia del enlace ciano es de 602,5 kJ/mol, y en el resto de los
cianuros de 627,5 kJ/mol. El carbonilo de los acidos, ésteres y cetonas tiene una energia de enlace de 636
kJ/mol, mientras que en el foatdehido es de 594 kJ/mol y en los demés aldehidos, de 623 kJ/mol. Ademas,
siempre que haya dobles o triples enlaces conjugados, donde sea posible la resonancia, las energias calculadas
mediante las energias de enlace son demasiado pequefias, debicedasechgalor de ldenergia de
resonancia’, la cual varia de un compuesto a otro.

Puede calcularse la energia de resonancia como la diferencia entre la energia real necesaria para
destruir la molécula, y la energia calculada para ello mediaredegias de enlace.

ENERGIA DE RESONANCIA

Hay moléculas en las que existen causas adicionales de estabilidad que hacen que la energia necesaria
para destruirla sea mayor que la que se calcula a partir de las energias de enlace, y esta diferencia es mayor que
la esperada por errores experimentdistas moléculas tienen dobles enlaces conjugados, y un caso especial
son las moléculas aromaticas, en las que esta energia adicional es mas grande que en las que no lo son. Esta
energia adicional se atribuye a la posibilidad que tienen los electronkegriagos en los enlaces multiples
para ocupar todo el sistema de dobles enlaces conjugados, lo que en terminologia antigua se conoce como
firesonanciad (actual mente se conoce como delocaliza
estabilizador® x t r a s e endrgiande rasomaaciafi que es |l a diferencia de en
clasica y la real. Por ejemplo, para el benceno, la estructura clasica es la siguiente.

Hay seis encalces-8, tres CC y tres C=C, por lo que la energiasita para destruir la molécula
produciendo seis atomos de carbono y seis de hidrégeno gaseosos es:

H

|
I
\(/\)/‘
L
N N
l

H

H I

DHciasico= 6Dc.H + 3Dc.c + 3Dc=c = 6x414.2 + 3x615.3 + 3x347.4 = 5374.6 kJ/mol

A su vez, la verdadera energia necesaria para el proceso se puedie Isdesrde Hess:

CsHeg - 6Cg) + 6Hg) DHuverdaders= ?
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Tabla 4111
Valores de la energia de resonancia de algunas moléculas organicas, en kJ/mol.

Sustancia | Férmula DHrsonancialkJ/mOI
Benceno ...
7
‘ 155
)
A
Naftaleno Ty ; 7 N "\\\
1‘ ] 314
| iy
Piridina : o //\ 180
\N/
Pirrol e 3 R HC CH
i |
HC CH 130
N
. H
urano ....... 5 2 HC CH
‘ 96.3
HC CH
i
(6]
Tiofeno .o.ico.oiivrenernonsnses g HC—CH
I \
HC CH 130
N
S
0 117
Acidos carboxilicos ...... ](,,(';()”
(@] 88
Mg e s R—CZ-NH.
Diéxido de carbono ............... CO, 151
*
Fenol /7777\\/ —OH 29
' 0 17*
N VY
Benzaldehido ...... Vadew < >**—(‘—H
— 29*
O
7 \ Z
Acetofenona T 4 >—(C—CHy 42*
€)
/7 A\
Benzofenona ............. Sreins & »>—C—<
NG 4 \

CsHe(g)- 6Cg) + 6Hg) DHverdader= ?

Conociendose:

6Hz(g)+ 6Cyatio- CsHopy  DHipencens= DHi = 81.2 kd/mol

6Cgrafito- 6C(g) ®Hsublimacion,bencen= DH2=4294.6 kJ/mol

3Hag- 5Hig 3DHHn= DHs=1036.0 kd/mol

De dondeDHyerdaders= -DHi + DH2 + DH3 = 5517 kJ/mol

Y DHisonancia= DHverdadersr DHaissico= 143 kJd/mol, que es la energia extra que hay que gastar para destruir un mol
de benceno, debido a su estabilizacién adicional por la resonancia. En laMagtarbiestran algunos valores

de energias de resonancia.

EFECTO DEL CAMBIO DE TEMPERATURA
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El problema que surge inmediatamente es: ¢qué pasa cuando las reacciones ocurren a temperaturas
diferentes de 298,16 K? La relaciordly la (45) pueden dif@nciarse con respecto a T:

d(DH/)/AT = dS(nH)/dT - dS(nH)=/dT (42)
d(DH)/dT =S(n.dH/dT) - S(n.dH/dT) =
’ d(DH)/AT =S(n.e)e - S(N.a)r = Deo (4-13)
es decir:
T2 .
DH(T2) =DH (Ty) T?Cp.dTU 44)

dondeDcp = €.6(C) + d.¢(D) - a.a(A) - b.c(B), para una reaccioén genérica como )4Notar que losgc
son funciones de Trabla 4-1V) . Para un célculo de energia interna:

0T2
DE(T,) = DE(Ty) +6 Doy.dT (a5)
0T:

Estas dos ultimas ecuaciones constituyen la Ley de Kirchhoff (1851).
En general, tantop@omo & no son constantes con respecto a la temperatura, presentando la
forma:

cp,=A+BT+CT+ ... 0 g=a+hbT+cT? (4-16)

expresion que se debera tener en cuenta al integrar, asi como el intervalo de temperaturas en el cual es vélida
esta ecuacion. Si el intervalo de temperaturas es pequefio, se puede considzarselconstante de o
Cv), A

Porejemplo, para airgins oo 28, 09 "3¥v+ 14 9 8°0YAA1 ®GPYA 10

Las Tables4-1V y 4V muestra datos para aplicar esta ecuacién a diferenustsncias

TablalV
Capacidadcalorifica molar de gases a presién constante
ce=a+bT +ch, (J.K'mol?)

Gas a bx1CG cx10
H> 29,066 -0,8364 20,117
N2 26,983 5,9099 -3,376

O, 25,503 13,612 -42,556

Cl, 31,696 10,144 -40,376

CO 26,537 7,6831 -11,72

CO 26,760 42,6488 -147,83
HCI 28,167 1,8096 15,47
HBr 27,521 3,995 6,615
H-0 30,072 9,9299 -8,719
NHs 25,895 33,000 -30,5

CHs 14,32 74,663 -174,3

CoHe 5,753 175,11 -578,52

CsHg 1,715 270,75 -944,83
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Tabla V
Capacidad calorifica molar a presion constante
cp=a+ bT + ¢, (J.K'mol?)

Sustancia a bx1C® cx10
H20y) 75,18 0 0
Ce(grafito) 16,86 4,77 -8,51
Cug) 22,64 6,28 0

Al 20,67 12,38 0

Phs) 22,13 11,72 0,96

CAMBIO DE ESTADO

Otro problema que puede aparecer esdyuante el proceso de cambio de temperatura, cambie el
estado de uno o varios componentes, o que los datos disponibles para uno o varios componentes estén en un
estado diferente del deseado. Por ejemplo, que se tenga la entalpia de formacién deidagymet@gque la
reaccién en que se esté trabajando el agua esté como vapor. En esos casos, debe tenerse en cuenta el cambio de
estado, sumando la reaccién correspondiente a las otras, por ejemplo:

H,O() = HO(g)  DHuap= 44.01 kJ/mol

CALORES DE DISOLUCION Y DE DILUCION

Cuando un soluto es disuelto para formar una solucion, generalmente se absorbe o desprende calor.
La cantidad de calor desprendido no es constante, sino que generalmente varia con la concentracion final de la
solucion. Si se representa la variacion delgiata temperatura constailbids que se produce cuando m moles
de soluto se agregan a 1 kg de solvente, obteniéndose una solucion m molal, en funciéon de m, se obtiene una
curva como la de Ieigura 4-4. La curva alcanza un limite en el punto S cuanddleiso esta saturada a la
temperatura de la experiencia; en este punto la solucién contiemaes de soluto/kg de solvente.
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El valor deDHx para un punto cualquiera X, dividido pog,m
DHx/my, es el aumento de entalpia por mol de soluto cuando se dis
para formar una soluciénymmolal. Esta cantidad se denomirelor
integral de disoluciéra la concentracion dada. Es evidente dgara
5-4 que el calor integral de disolucién es en galngproximadamente
constante en soluciones diluidas, pero disminuye cuandc
concentracion aumenta.

Cuando se toman los calores integrales de disolucién e
practica general establecer el nimero de moles de solvente en ¢
disuelve un mol de soluto, p. €j.:

Variacidn de entalpia

8

1

i

Me My
Moies de soluto por 1000 g de disolvente

Figura 54: calor de disolucion.
HClg + 50O = HCI(50H:0) DHz0s=-79,26 K

indica que cuando se disuelve un mol de cloruro de hidrégeno gaseoso en 50 moles de agua se desprenden
79,26 kJ de energia calorica. Para una dilucién infinita, es decir, cuando la solucién es tan diluida que una nueva
dilucién no produce efecto térmicletectable, la ecuacién termoquimica correspondiente para el calor integral
de disolucion se escribe:
HClg+aq =HClq DHaze=-75,14 kJ
En la Tabla 5/1 se muestran los calores integrales de disolucion de algunas sustancias.

Tabla 5VI

Calores integrales de disolucién en kJ por mol de soluto en aguaCa 25

Soluto H20 (moles) DH 598 Soluto H,O (moles) DH 598
HCI 200 -74,22 KCI 200 17,57
HBr 200 -83,89 KOH 200 -54,56
NH3 200 -34,6 KNO3 400 34,6
HNOs 200 -32,8 K2SQy 600 24,8
NHiNO3 200 25,4 CaCb 400 -80,8
NacCl 200 4,27 CaCb.6H,O 394 16,3
NaSOy 400 -1,51 CusQ 800 -68,74
Na&SQ..10HO 390 79,58 CuSQ.5H0 795 10,1

Puede verse que los haluros de hidrogeno gaseosos y el amoniaco, y todos los gases, cuando se
disuelven en agua, desprenden calor. La sales hidratadas, por ejemplbB8u3 sales que no forman
hidratos estables, como el Kh@I calor integral de disolucién es positivo, es decir, se absorbe calor. Cuando
se disuelve una sal anhidra que fohithatos, como el CuS{se produce invariablemente una liberacion de
calor. Esto se debe a la entalpia de hidratacion. Esta puede calcularse a partir de los calores integrales de
disolucién, por ejemplo:

CuSQy)+ 800H0( = CuSQ(800H:0) DH =-68,74 kJ

CuSQ.5H:0) + 795H0g) = CuSQ(800H:0) DH = 10,1 kJ
y restando:

CuSQy) + 5H0() = CuSQ.5H,0) DH =-78,87 kJ

El hecho de que el calor de disolucion varie con la concentracion final implica que debe producirse
una variacion de entalpia cuando se diluye una solucion por adicion del solvealer. iBtegral de dilucion
es la variacion de entalpia cuando una &tugue contiene un mol de soluto se diluye de una concentracion a
otra, y por la ley de Hess puede verse que es la diferencia entre los calores integrales de disolucion a ambas
concentraciones.

Los calores de hidratacién son negativos porque al formarse enlaces entre el soluto y el agua se

desprende energia. Una vez hidratados los iones, al agregar solvente debe entregarse energia para separarlos
contra la atraccion electrostéatica por lo quentalpia es positiva.
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CALOR MOLAR PARCIAL Y CANTIDADES MOLARES PARCIALES

El cambio de entalpia cuando un mol de soluto se disuelve en un volumen de solucién tan grande, a
una dada concentracién, que no se produce un cambio apreciable en la améoemts llamadaalor
diferencial de disoluciéna la concentracion y temperatura especificadas. Puede verse que para cada
concentracion, esto es igual a la pendiente de la curva en ese punto, es dBtl)/dre.dPuede verse que en
soluciones diluidass practicamente constante y luego disminuye al aumentar la concentracion.

El calor diferencial de diluciéres el efecto térmico cuando un mol de solvente se agrega a un gran
volumen de la solucién a la concentracion especificada.

Los calores diferenciales de disolucion y de dilucién son ejemplos de cantidades termodinamicas
importantes llamadgzropiedades molares parcialegue se pueden usar cada vez que se trata con sistemas
abiertos cuya composicion es variable, tales como las solu@dosssistemas biolégicos. Por razones de
simplicidad, consideraremos un sistema de dos componentes, contenieraesnde soluto y moles de
solvente. Sea X una propiedad termodinamica extensiva cualquiera de la solucién (volumen, entalpia, energia
interna, etc.), sea dX la variacién de esta que resulta del agregado a T y P constantes de cantidades
infinitesimales dinde soluto y dnde solvente a un gran volumen de solucion, de modo que la composicion
total permanece virtualmente invariable. Puesto que dX es una diferencial completa, entonces:

dX = (X/pny)nz prdm + (UX/pg)nprdre (4-17)

donde se define:

X_1: (WX/pNg)nz,p, 7= X molar parcial del soluto y
_ (4-18)
Xz = (WX/un2)n1,p, 7= X molar parcial del solvente

de donde:

dX = X.dny + Xo.drp (4-19)
y luego de integrar:

X = X1+ Xz (4-20)

De esta manera, el valor molar parcial de la propiedad especificada para cada componente de una
solucién es equivalente a la contribucion por mol hecha por tal constituyente al valor total de la propiedad en
la solucion.

Asi, el volumen de una solda esta dado por:

V=nVi+ Ve (4-21)

en algunos casos raros, estas propiedades son estrictamente aditivas, en cuyo caso los valores molares parciales
son iguales a los volimenes motade los componentes puros, y es una caracteristica de las soluciones ideales.

En la mayoria de los casos, los valores molares parciales varian con la concentracion (soluciones no ideales).
El ejemplo de los volimenes molares parciales es particularrsstigtivo. Supdngase que se agrega un mol

de agua a una cantidad muy grande de alcohol etilico, el incremento de volumen seria de 0,014 L, mientras que
el volumen molar del agua pura es 0,018 L. La raz6n de la diferencia es que las moléculas dertetdalrint

con las de agua en forma muy diferente a la que lo hacen con otras moléculas de etanol, y las de agua a su vez
interactdan con las moléculas de etanol en forma diferente a lo que lo hace con otras de agua. Es decir, en una
cantidad muy grande déaeol, el volumen molar parcial del agua es de 0,014 L. El efecto se puede ver muy

bien en Idigura 4-5.
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Figura 45: a) volumen total de solucién de etaaglia, en que se mezclan v mL de agua wi®Q de etanol,

b) Volumenes molares parciales de agua y de etanol en solucionesagten@n funcién de la fraccién molar
de etanol.

Sobre la base de las definiciones de arriba, el calor diferencial de disolucion es la entalpia molar parcial

de sduto DH3, y el calor diferencial de dilucion, es la entalpia molar parcial del soliZhitey la entalpia total
de la solucién es:

DH = DHy.ny + DHa.1 (4-22)

El calor integral de disolucion es el valor@ié por mol de solutdpH/ni, es decir, es:

DH/ny = noDH, +DHy (4-23)
n

de esta manera, el calor integral de disolucién esta relacionado con los calores molares parciales a la
concentracion dada.

Sobre el tema de propiedades molares parciales se volvera cuando se trate de soluciones no ideales.
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5

SEGUNDO Y TERCER PRINCIPIOS DE LA TERMODINAMICA

MacroscoOpicamente se observa que existe una irreversibilidad esencial en los procesos que ocurren
espontaneamente en la naturaleza, una direccion natural para la transformacion que es necesario tener en cuen
si se intenta describir los procesos térmicos. La primera funcién del segundo principio de la termodinamica es
expresar esta irreversibilidad. Por ejemplo, al poner en contacto un cuerpo caliente con uno frio, el calor fluye
del cuerpo caliente al frizasta que la temperatura se homogeniza. En cambio, no sucede espontdneamente el
proceso inverso.

En segundo lugar, existe un limite inherente al rendimiento en la transformacién de calor en trabajo,
y es funcion del segundo principio expresar tamb#a limitacion.

El segundo principio en su enunciado mas antiguo surgié precisamente de considerar el rendimiento
o eficiencia de las maquinas térmicas. Asi, el enunciado de Kelvir'rtices posible ningln proceso cuyo
Unico resultado sea la cwversién completa de calor en trabajg'resalta el rendimiento de la conversién de
calor en trabajo. Bleorema de Carnét prueba que el maximo rendimiento (o eficiencia) posible de una
maquina térmica funcionando entre las temperaturgda(T» > T1) (V. Figura 51) es:

Y\—FUENTE CALIENTE ]

® .

MAQUINA
TERMICA

[rabajo w

, FUENTE FRIA l
i

Figura 51: Esquema de una maquina térmica.

h =w =_ trabajo realizado por la maquing g - th =T2-T1
(o calor absorbido de la fuente caliente > q T: (5-1)

donde ges el calor cedido por la maquina a la fuente fria,gf calor tomado de la fuente caliente. De modo
que para que el rendimiento fuera la unidadieberia ser 0 K.

El enunciado de Clausiu$io es posibé ningln proceso cuyo Unico resultado sea la transferencia
de calor de un cuerpo frio a otro mas calientbace hincapié en la irreversibilidad de la naturaleza. Ambos
enunciados son equivalentes. El enunciado de Clausius se puede unir al rendimiergfrigerador (Figura
5-2):

FUENTE CALIENTE

1o
———
REFRIGERADOR

Trabajo w

9

FUENTE FRIA

Figura 52: Esquema de una maquina refrigerante.

Nretr. = L = T, (5'2)
W T2-Ta

donde w es el trabajo entregado a la maquina para extraer la cantidb dele la fuente fria. Observar que:

w=qT2-T; (5-3)
T1

ysiTi- OK,w- =, loque implica qugara extraer calor de una fuente en el cero absoluto, es necesario

12 No lo demostramos en este curso debidonetesidad de economizar espacio por la cantidad de temas
a tratar. Si esta interesado, puede ver la demostracion en cualquier libro de termodinamica.
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entregar a la maquina un trabajo infinito. Obviamente, esto es imposible, y signifiglacque absoluto de
temperaturas es inaccesib{de hecho, éste es uno de los enunciados altesateltercer principio de la
termodinamica que se vera mas adelante). Se ha llegado mediante técnicas refinadas a obtener temperaturas
que difieren de 0 K en unas pocas milésimas de grado, pero no es posible llegar a él.

Es interesante sefalanegel primer y segundo principio implican la imposibilidad de dos formas
diferentes de movimiento perpetuo. El primer principio no permite el movimiento perpetuo de primera clase:
una maquina no puede funcionar continuamente creando su propia energia &ebie la energia se
conserva). El segundo principio prohibe el movimiento perpetuo de segunda clase: no puede construirse una
maquina que funcione continuamente usando la energia de una sola fuente térmica. Esta maquina no viola el
primer principiot?

Un modo posible de obtener un movimiento perpetuo seria eliminar todos los efectos disipativos como
el rozamiento, viscosidad y resistencia eléctrica, de modo que una vez iniciado el movimiento en algin aparato
persista de modo continuo. Este seria@limiento perpetuo de tercera clase. No esta prohibido por ninguno
de los principios enunciados, pero por experiencia es imposible obtenerlo en cualquier sistema regido por leyes
clasicas. La superconductividad, flujo de corriente eléctrica sin péydaauperfluidez, flujo sin viscosidad
de una forma del helio liquido, son esencialmente efectos cuanticos macroscopicos.

ENTROPIA

En el teorema de Clausius se demuestra que, en cualquier proceso ciclico en un sistema aislado, si éste
se desarrolla en forma completamente reversible, la integral:

revdj =0 (5_4)
T

o — O

mientras que si hay algun paso irreversible (y consecuentemente espontaneo)

- O

dg >0 (5-5)
T

o

Al tener una funcion que indica de esta forma cuando hay procesos espontaneos, conviene
definirla como una nueva funciéon termodinamica. Se la ll@mizopia” y se la nota con S:

Definicion:  dS =dgey (5-6)
T

para una transformacién infinitesimal reversible. Para una dada transformacién reversible finita, la variacién de

entropia viene dada por:
2

_dGev (5-7)

DS=S-5= ev.
1 T

o O O

La entropia es una funcién de estado, es decir, no depende del camino seguido sino sélo de los estados
inicial y final. Consecuencia de la ecuacioj®s que una transformacionasiitica es también isoentrépica.

Las unidades de entropia son energia.tempetatias'unidades de entropia’(u.e.) son calorias/K.
En el sistema internacional, la entropia se expresa en J/K, con la relacion:

lu.e. =4,186 JK
ENTROPIA EN TRANSFORMACIONES IRREVERSIBLES
Como la entropia es una funcion de estado, la variacion de S que acompafia a cualquier cambio de

estado debe siempre ser la misma, independientemente del modo en que se hace dicho cambio, si los estados
inicial y final son los mismos. Sin embargo, sélo cuando el cambio tiene lugar reversiblemente, la variacion de

13 No obstante, siempre hay alguien que pretende haber inventado una maquina de movimiento perpetuo,
Algunas son muy ingeniosas, pero hasta ahora ninguna funciond. Si alguien creara una que funcione,
primero deberia convencer a las oficinas de patentes, y después ir a recoger el premio Nobel de fisica.
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S esta relacionada con la transferencia de calor por la ecuacion

DS = Crev. (5‘8)
T

El segundo principio puede enunciarse, en funcién de la entropia, en la forma sijuest:
produciran transformaciones en las cuales la entropia de un sistema aislado disminuyah cualquier
transformacion que se piuzca en un sistema aislado, la entropia del sistema aumenta (transformaciones
irreversibles) o permanece constante (transformaciones reversibles)".

Ademas, si un sistema aislado se encuentra en un estado tal que su entropia tiene un valor maximo,
cualquier cambio de estado debe necesariamente implicar una disminucion de entropia y consecuentemente
dicho cambio no se podréa producir. La condicion necesaria de equilibrio de un sistema aislado es entonces que
Su entropia sea maxima.

La entropiade un sistema no aislado puede disminuir en un proceso real, pero siempre estara
acompafiado de un aumento de entropia en otros sistemas relacionados o en el medio ambiente, con el cual
interactda, de modo que la entropia total aumenta.

CONSIDERACIONES FILOSOFICAS ACERCA DEL SEGUNDO PRINCIPIO DE LA
TERMODINAMICA

Las consideraciones anteriores llevaron a Clausius a concluir que, considerando al universo como un
sistema aislado (¢, Y qué puede existir fuera del universo?) y al esté@rain en él constantemente procesos
esponténeos, entonces el universo no tiene existencia infinita, ya que la entropia aumenta siempre por
degradacién de la energia existente, y si el universo fuera de edad infinita ya habria llegado al maximo de
entrgia, con toda la energia disponible degradada, y estariamos en la situacimuktia térmica del
universo’

Por otro lado, segun Clausius, el universo tiende a ese maximo monétonamente, por lo que, en algin
momento, se llegara a un estado de efgmopaxima, con toda la materia y energia engullidas por los agujeros
negros y la temperatura uniforme en todo el universo. Entonces, ningln proceso espontaneo podra existir.

De hecho, la edad del universo no es infinita, se estima entre 15.000¢ 2@lones de afios, desde
el momento que ocurrid la Gran Explosi®ig( Bang en que se cred el espacio, la materia, la energia y el
tiempo.

Las teorias actuales acerca de los agujeros negros también parecen dar la razén a Clausius. Sin
embargose ha atacado esta hip6tesis de Clausius desde varios enfoques distintos:

1) Se ha afirmado que las leyes fisicas validas para la porcion del universo en que estamos no tienen
por qué ser ciertas para todo el resto del universo, y que en otrqgedddaso ser valido el segundo principio.

Sin embargo, el segundo principio es de naturaleza macroscolpica, y como veremos, estadistica, y
consecuentemente es mas valido cuanto mayor es el sistema y mas son las particulas a las que se aplica. Ademas,
la fisica actual ha reafirmado la validez universal de las leyes a que nos referimos.

Debe aclararse que algunos cientificos afirman que los principios de la termodinamica son validos en
realidad para particulas interactuando con fuerzas de cortoealcanw las de van der Waals, mientras que
ante fuerzas de largo alcance como las gravitatorias podrian no ser validos.

2) Engels, en stiDialéctica de la Naturaleza'refuta calurosamente la tesis de Clausius porque
implica que el universo, que sggun la cosmologia de su época (totalmente obsoleta en la actliaifofeir)
en tiempo y en espacjoton todo lo que contiene, incluso energia, fue creado de la nada, y ademas, que la
energia es destructible, si no cuantitativamente, al menos encigatitativa, al degradarse en entropia, por lo
que es creable también. Sus palabras'sea:cual fuere la forma en que aparece la segunda tesis de Clausius,
etc., en todo caso, de acuerdo con ella, la energia se pierde, si no cuantitativamentelvansitge. La
entropia no puede destruirse en forma natural, pero si puede crearse. El reloj mundial, al principio, debe tener
cuerda, luego andara hasta llegar a un estado de equilibrio, y solo un milagro lo puede sacar de ese estado y
nuevamente hacerloarchar. La energia gastada en darle cuerda desaparecio, por lo menos, en forma
cualitativa y puede ser restituida solamente mediante un estimulo desde fuera. Esto significa que la cantidad
de movimiento que hay en el universo, o la energia, no es siggoptesignifica que la energia debio ser
creada; significa que es creable; significa que es destruible jAd absudantngels, Dialéctica de la
Naturaleza; Moscu (1953)).

Dada la antigiiedad de esta refutacion, es asombroso que alin se smgosanel a) el universo no
es infinito en tiempo, b) tampoco lo es en espacio, ya que es ilimitado, pero no infinito, c) todo el universo
surgié de la nada en Blg Bang,d) si es cerrado, volvera a desaparecer en la nada en la Gran ImBagion (
Crunch, e) la teoria cosmolégica usada por Engels esté superada hace mucho tiempo.

Este es un ejemplo del dafio que se hace a la ciencia cuando se usan argumentosphiliidsEo
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en ella. Todavia después de la Il Guerra Mundial, en la URSS se andhibfeorias de Einstein, porque decia
que el universo no era infinito, contrariando a Marx y Engels. Y qué decir de la Alemania nazi, donde se lo
prohibié por ser "pura basura judia”.

3)Las religiones monoteistas principales afirman que comaBielcreador del universo, y entonces
es distinto de él, e interactla con el universo, entonces éste no es un sistema cerrado. Obviamente, se trata
basicamente de una cuestion de fe, y en este caso no puede hacerse una argumentacion a favatesdea contra
un punto de vista cientifico. La postura es perfectamente aceptable en cuanto a posicion filoséfica personal,
mientras no se trate de imponerla como posicion cientifica.

El mezclar proposiciones cientificas con filoséficas o religiosas @etamlicial con hacerlo con las
politicas. El resultado es un gran perjuicio para la ciencia. El juicio de Galileo y la condenacién de la teoria de
la evolucion son ejemplos de esto. Las opiniones politicas, religiosas o filoséficas son perfectamente
respetables, mientras no traten de subordinar a ellas cosas que estan en otro plano de la cultura, como la ciencia.

Debemos mencionar aqui que, si bien en otros términos, el problema abordado por el segundo
principio de la termodinamica ya habia siditado en la antigiiedad clasica. Para los filésofos antiguos, la
materia y la energia (incluida dentro del térnfimovimiento’, que involucraba en ese entonces todo fenémeno
fisico), eran eternas. Aristételes, en su Fisica (Libro VIII) propone como dazém existencia actual del
"movimiento”, la existencia de un ente llamddaotor inmévil', capaz de producir alteraciones en otros
cuerpos sin sufrir a su vez ninguna modificacion de su estado de reposo. Una tesis no muy alejada de la
religiosa...

A lo largo del siglo XXI, y juzgando con criterios exclusivamente cientificos, la opinién de Clausius
parece cada vez mas firmemente apoyada.

ALGUNAS CONSECUENCIAS DEL SEGUNDO PRINCIPIO
Como se vio, en un sistema aislado, la entropia en un cambio infinitesimal es:
dsz2 0 {9)

donde dS se refiere al total del sistema aislado, o0 a un sistema méas su medio ambiente.

Obsérvese que la ecuacion anterior puede en rigor escribirse com@ @Sddinde t es el tiempo.
Como en los procesos reales S s6lo puede aumentar, ello implica que t también debe hacerlo. Es decir, el
incremento de entropia puede considerarséldaha directriz del tiempo!' La imposibilidad de tener
decrementos espontaneos de entropia hace también imposible retroceder en el tiempo.

Nétese que la entropia de un sistema no aislado puede aumentar o disminuir. Asi, los organismos
vivos, por ej., €8n "abiertos" a su medio ambiente, intercambiando con él materia y energia, y
consecuentemente pueden crecer disminuyendo su entropia, y los objetos astronémicos como el Sol estan
perdiendo continuamente calor como radiacion y también pueden estar gaaserito como polvo y gases,
o perdiéndola como radiacion, protones, electrones, neutrinos, etc. Sélo tomando uno de tales sistemas junto
con su medio ambiente, se tiene un incremento positivo de entropia.

El segundo principio implica entonces gagegun sistemaisladoexiste una funcién, la entropia, que
sOlo puede crecer en el transcurso del tiempo. Esta ley entonces proporciraipio universal de
evolucién macroscopica.

VARIACIONES DE ENTROPIA EN LOS CAMBIOS DE ESTADO

Cuando una sustancia cambia de estado, ya sea pasando de liquido a vapor, o de sélido a liquido, o de
sélido a vapor, y sus transformaciones inversas, y alin cuando pasa de una forma cristalina a otra, se produce
un intercambio de calor con su medio aml@eqgtie en general se denonileatalpia de la transformacion”

DHyanst Este intercambio de calor se produce a una temperatura constante del sistema, caracteristica del proceso.
Por ejemplo, eDHy4p. durante la evaporacion a la temperatura de ebulliciorLd variacion de entropia del
sistema, cuando ocurre una transformacion de estado, es:

DSranst. = DHyransf. (5-10)
Ttransf.

VARIACION DE LA ENTROPIA EN UN PROCESO CUALQUIERA EN UN GAS IDEAL

En un proceso cualquie@E = q + w, que en el caso de gases ideales se transfobiaeq- PDV
de donde:
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d'Gev= dE + PdV (5-11)

por lo que:
dS =dey =dE + PdV (5-12)
T T
y como:
dE =negdT yP =nRTN (esto Ultimo para gases ideale$3)(5
entonces:

dS =ngdT + nRJIV_=na,d(Ln T) + nRd(Ln V) w4
T \Y,

y suponiendo quey@s independiente de la temperatura, lo que se cumple aproximadamente si los limites de
integracion no estan muy alejados entre si:

DS = ng Ln (T2/T1) + nR Ln (\M/V) (5-15)
ecuacion valida para cualquier proceso. Si éste es a volumen constante:
DSy = na, Ln (T2/Ty) (5-16)
En forma analoga, se puede encontrar que para cualquier proceso:
DS = neLn (T2/T1) - nR Ln (R/Py) (5-17)
con lo que en un proceso a presién constante:
DSc=neLn (T2/Ty) (@8)
y en uno a temperatura constante:

DSr=nR Ln (V1) =-nR Ln (R/P) (619)

LA ENTROPIA DE VAPORIZACION COMO EXPANSION ISOTERMICA

Considérese como modelo de un liquido normal a un conjunto de moléculas cercanas unas con
otras, en comparacién con el empaquetamiento mucho menos compacto de las moléculas en fase gaseosa. Esta
descripcion moladar no es aplicable a todos los liquidos, ya que hay grandes diferencias de estructura. Asi,
por ejemplo, un metal liquido se comporta como un conjunto de iones metalicos sumergidos en un fluido
constituido por electrones, mientras que el vapor estatoaispor atomos del metal, con estructura que es
muy diferente a la del liquido.

Considérese también que la contribucidon de entropia de rotacion y vibracion de las moléculas es
aproximadamente la misma para las moléculas en fase liquida y vapor. Esta consideracion se puede justificar
con dos hechos: primero, que la contribucion deidrtay vibracion a la entropia no es muy grande, por lo que
la mayor contribucién a ésta sera la de traslacion, y segundo, que tanto los liquidos monoatémicos (cuya
entropia es solamente de traslacién) como los poliatomicos (cuya entropia tiene camslrotazionales y
vibracionales) obedecen a la regla de Trouton, y por consiguiente la entropia de vaporizacién debe ser originada
solamente por la modificacion de las restricciones a la traslacion de las moléculas.

Las moléculas en fase liquida puedensiderarse como moléculas gaseosas que s6lo pueden
moverse dentro de una celdilla limitada por las moléculas vecinas, celdilla que no tendra forma definida, debido
a que las moléculas vecinas se estan moviendo continuarfgnie (8-4). En promedio, paran mol de
moléculas, la celdilla tendrda un volumen llamado volumen likreCuando las moléculas del liquido se
vaporizan, pasan a ocupar un volumen tatgl v
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Figura 84: Celdilla en un liquido, constituida para la molécula negra por la zonaagrisad

Puede interpretarse entonces la vaporizacion como una expansion isotérmica e isobérica de un gas,
desde el volumen libre al volumen molar de ungasaesa Ty P:

P Sp= R.LN (Map/vL) © 88 I/IK.mol-  wyagv © 10000 -gm)
Dondese us6 la regla de Trouton, qestablece que la entropia de vaporizacion (molar) tiene casi

el mismo valor, aproximadamente-88 J/K-mol, para varios tipos de liquidos en sus puntos de ebu{heién
Taba 51).

Tabla5-I
Puntos de ebullicién, calores de vaporizacion y
entropias de vaporizacién de algunos liquidos.

Liquido Tepnormal P Hap P Sp

(O J/mol J/K.mol
helio -268,9 0,100 24
hidrégeno -252,7 0,904 44,4
acido acético 118,2 24,393 62,3
acido férmico 100,8 24,099 59,0
nitrégeno -195,5 5,565 715
oxigeno -182,29 6,812 75,7
argon -185,58 6,653 76,1
n-butano -1,5 22,26 82,0
sodio 914 96,734 81,6
naftaleno 218 40,46 82,4
metano -161,4 9,272 82,8
éter etilico 34,6 25,982 86,6
ciclohexano 80,7 30,08 84,9
Cl,C 76,7 30,00 85,8
HCI -85,06 16,15 85,8
cloruro estannico 112 33,05 85,8
benceno 80,1 30,765 87,0
cloroformo 61,5 29,50 87,9
H2S -59,6 18,83 88,3
mercurio 356,6 59,27 92,9
plomo 1692 187,86 95,4
amoniaco -33,4 23,26 97,1
metanol 64,7 35,27 104
agua 100,0 40,66 109
etanol 78,5 38,58 110

Esta ecuacion indica que el valor de la entropia de vaporizacién se vera muy afectada por la
relacion Vag/v.

El volumen de un vapor en el punto de ebullicion esta comprendido entre 20 y 30 L, segun la
temperatura de ebullicién, con lo quecae entre 2 y 3 mL. Como el volumen de un mol de liquido es en
promedio unos 100 mL, esto indica que-81% del volumen total del liquido es volumen libre. La comparacion
con otros métodos de determinacion de volumenes libres lleva a la conclusion de que este resultado es una
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aproximacion aceptable, si bien no muy exacta.

Para que | owfueranibualespaa tatl@s losgi§uidos, los estados inicial y final de la
expansion deben ser los mismos. Si las temperaturas de vaporizacion son muy distintas, los volimenes molares
finales de los distintos gases seran diferentes y consecuentemenés telndaimbio de entropia. De alli la
necesidad de fijar un volumen molar determinado y referir todos los vapores a éste.

Esta regla entonces corrige los errores debidos a los distintos volimenes molares de los vapores,
pero no los debidos a la organizacdel estado liquido.

ENTROPIA'Y REVERSIBILIDAD

Estas férmulas son validas para el sistema en cualquier proceso del tipo indicado, sin importar sin los
procesos en si son 0 no reversibles. La distinciéon se hace cuando se consideran los alesdes fjeneral,
el estado final sera distinto si se llega a él por un camino reversible que si lo hace por uno irreversible. En
particular, debe tenerse en cuenta la variacion de la entropia del medio ambiente.

En los procesos adiabaticos, codgp= 0,DS.gian= 0.

En un proceso reversible, el calor sera proporcionado (o tomado) reversiblemente por el medio
ambiente, cuya temperatura sera solo infinitesimalmente distinta de la del sistema. Por consiguiente, en cada
paso, la variacion dentopia del sistema y el medio seran de igual magnitud y signo opuesto, ya que el calor
tomado por uno es cedido por el otro a temperatura practicamente igual. De aqui se concluye que la suma de
las variaciones de entropia del sistema y el mediprocess reversiblessera nula, es deciDSsist= -DSm.amb.

Cuando se produce espontdneamente un proceso, es por que no estd compensado, es decir, no existe
una sucesion de equilibrios, sino que existe una fuerza directriz que hace que el prodestavaya u otro
lado.

El incremento de entropia del medio ambiente sera:

DSna= Cki)/Tm.a. (5—20)
donde @ es el calor cedido o tomado por el medio ambiente en forma irreversiklg I ®mperatura del

medio ambiente, independientemente de si el proceso en el sistema es o no reversible. El incremento total sera
entonces, para un proceso irreversible de A hasta B:

DSoota = DSsist+ DSna.> 0 (5-21)
Un criterio de espontaneidad de un proceso esta dado entonces por el Ei§aoSiees positivo, el
proceso ocurre espontdneamente, si es negativo, ocurre espontaneamente en sentido opuesto al previsto al hacer

los célculos, y si es nulo, el sistema estéquilibrio.
En un ciclo de un motor, por ejemplo, de2(® sale que:

do = Tm.a DSna. (5'22)

que es el calor tomado desde la fuente caliente y que, si lo hubiera sido en forma reversible, se hubiera podido
aprovechar para realizar trabajo. Sin embargo, como el proceso se realiz6 en forma irrevergitflee q
transferido o degradado a una fuente fria a una temperatura inferior, donde su utilidad para el trabajo disminuyo.
Si en cualquier ciclo se toma una cantidad de calde gra fuente caliente a una temperaturg 3e cede una

cantidad de calor;@ una fuente fria a la temperatusadl trabajo obtenido, si el proceso es reversible, sera

Wrev= Cp- (1, (5-23)

mientras que si es hecho en forma irreversible, sera

Wirrev= O~ (01 + T1DSota). (5-24)

Consecuentemente, el incremento total de entropia se puede tomar como una medida de la
irreversibilidad del proceso.

INTERPRETACION ESTADISTICA DE LA ENTROPIA
PROBABILIDAD TERMODINAMICA

Se denomina microestado de un sistema, a la distribucién particular de sus moléculas componentes
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entre los diversos niveles de energia permitidos, de modo que sumando las energias de todas las moléculas se
tiene la energia total del sistema. Un dado matade puede ser representado por varios microestados
diferentes, con la condicién de que la energia total sea la misma en cada uno de ellos (M3Jigura 5

En un sistema aislado, la energia total y el nimero de particulas total N son constambelsy due
los Unicos microestados posibles del sistema son aquéllos que satisfacen estas condiciones.

Obviamente, los microestados posibles se van sucediendo dinAmicamente por el intercambio de
energia entre las particulas componentes.

Un postulado fundamental de la termodinamica estadistica €togos los microestados posibles
de un conjunto aislado son equiprobables"
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Figura 53: diferencia entre microestado y macroestado. Diversas formas de acomodar 14 moléculas en cinco
niveles deenergia (microestados) para dar el mismo macroestado (E = 23)

El nimero de microestados igualmente probables que corresponde a un determinado macroestado k
se denomind'probabilidad termodinamica"del macroestado y se ndté (W viene déWahrscheinlichkeijt
probabilidad, en aleman) (Este concepto fué desarrollado por el fisico austriaco Ludwig Boltzmann). A veces

se usan otros simbolos (coMby se llamdrecuento estadistico:'
Para la mayoria de los macroestados de un conjuryognamde de particulas, la probabilidad

termodindmica es un nimero muy grande. El nUmeroitital posibles microestados de un sistema que puede
distribuir su energia en k modos diferentes, p.ej. rotacion, traslacién, vibracion, etc. (caracterizando un dado
macroestado), o probabilidad termodinamica del sistema, es el producto de las probateitiadasamicas

de cada modo del conjunto, extendida a todos los modos posibles:

w=0 W, (5-25)
k
INTERPRETACION ESTADISTICA DE LA ENTROPIA Y TERCER PRINCIPIO DE LA
TERMODINAMICA

La entropia total de un conjunto formado por dos sistemas diferentes, es igual a la suma de las entropias
Sy S de los sistemas individuales, ya que es una propiedad extensiva:

S=S5+S (5-26)

Por ota parte, siM y W son las probabilidades termodinamicas de los sistemas, y teniendo en cuenta
que para cada microestado de uno de esos sistemas, el otro puede estar en cualquiera de sus posibles
microestados, el nUmend/de microestados posibles simultaneamente en los dos sistemas es el producto:

W=WiWp (56-27)

Consecuentemente, la entropia no puede ser simplemente proporcional a la probabilidad
termodinamica, y padeterminar la forma de la relacion funcional entré\s suponemos que S es una funcion
S =JW) tal que:
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JWW) + IW) = IV W) (5-28)

Tomando derivadas parciales:

dIAL)/AWA = Wb J'(WA W) (5-28)
dIMAB)/AWL = Wi J'(WA. W) (5-30)
y
JWLW) =d JWMW) = d JWb) (5-31)
WodWi Wi dWb
entonces:
Wid JWM) =W d JWAb) (5-32)
dwW dWs

comoW y W son independientes, la Unica forma que dos funciones, cada una de ellas de una variable
independiente de la otra, sean iguales, es que ambas sean iguales a una misma constante, denominada k

WdJIW) = ke (5-33)
dw

por lo que:
dIW=ks.dWW y JW) =S =l In W+ constante  (5-34)

El valor de k debe elegirse de manera que los valores clasico y estadistico de la entropia coincidan.
Puede demostrarse que=kk = constante de Boltzmann = RIN

La constante de integracion debe ser cero, para que los valores obtenidos sean congruentes con el
tercer principio de la termodinamica, que dice, en su enunciado dado por Planck efalditfopia de toda
sustancia pura solida perfectamente cristalizada, en equilibrio termodinamico en el cero absoluto de
temperaturas, es cero"En realidad, la consecuencia de las experiencias que llevaron a la formulacién del
tercer principio de la termodindmica es que la entropia de todas las sustancias puras, en su forma estable a 0 K
y perfectamente cristalizadas es igual a una constamtés(i@a para todagpor convenienciase toma a esta
constante igual a cero. Es decir:

lim S=0 (5-35)
T- 0

Este concepto permite entonces defemtropias absolutgsa diferencia de otras propiedades
termodinamicas como E y H. De modo que:

S=kInw (5-36)

conocida comecuacionde Boltzmann Planck. Examinemos sus consecuencias.

Este resultado es del dominio deTiermodindmica Estadisticauna disciplina muy til para la
interpretacion de los resultados termodinémicos a nivel microscopico, pero que debido al objetivo de este curso
queda fuera del alcance del presente apunte. Se remite al lector interesadoexr thedodé fisicoquimica
moderno.

CONSECUENCIAS DE LA ECUACION DE BOLTZMANN -PLANCK

Si es posible preparar un conjunto de particulas tales que energéticamente sélo tuvieran un
microestado accesiblgy=1 y S = 0. Este sistema esta perfectamente ordenado, ya que el estado de cada
particula esta univocamente especificado. Si existe mas de un microestadojgosibjeS > 0, en cuyo caso
no es posible expresar univocamente el estado de una paytogleg su estado particular puede ser distinto
cuando el sistema esta en diferentes microestados. Asi, el sistema se hace mas desordenado cuantos mas
microestados hay disponibles, por lo guentropia de un sistema puede considerarse como una medida del
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desorden del sistema a nivel molecular.

Esto permite establecer el enunciado del segundo principio de la termodinamica segun Boltzmann:
"la naturaleza tiende hacia el estado mas probable, que es el de maxima entropia”

Considérese el razoméento precedente desde el siguiente punto de vista: cuando el sistema esta
determinado univocamente, conocemos exactamente todo de él. Pero a meédidameata, disminuye la
cantidad de informacion disponible, ya que cada vez conocemos menos delles mtroscopicos del
sistema. Por ello, también puede asimilarse el aumento de entropia con la disminucion de la informacién que
puede obtenerse de un sistema. Este concepto es muy Util tanto en cosmologia (donde sirve para la
interpretacion de fenémes@asociados con agujeros negros) como en informatica, donde sirve para estudiar la
pérdida de informacion en ordenadores.

Experimentalmente se ha encontrado que muchas sustancias puras cristalinas no presentan entropia
nula en 0 K, y ello se debeua desorden en la red cristalina. Son especialmente propensas a esto moléculas
con extremos parecidos, como CO y NO, en que el orden perfecto cristalogréafico es, p.gj:

CO.C0.Co.co.co.co

CO.C0.Co.co.co.co
CO.Co.co.co.co.co

Sin embargo, a veces se producen fallas de ordenacién del tipo:
C0.C0.C0O.C0o.Co.Cco
COQC.C0.co.co.co

C0.C0O.CO.CADC.CO
0C.CO.CO.CO.CADC

Si hay dos formas de colocar a las moléculas, la primera molécula puede colocarse de 2 formas, la
segunda también de 2 formas, por cada una de las formas en que se acomodo la primera, la tercera, de dos
formas por cada unadas cuatro formas en que se acomodaron las dos primeras, etc., es decir, para un mol:
W= 2x2x2x2X... = DA

para un nimero de Avogadro de moléculas, y:
S=kIn22=Nakln2=RIn2=5,76 J/K mol (5-37)

y éste es el valor aproximado que se observa en estos casos.

ENTROPIA DE MEZCLA

Supongamos que mezclamospdrticulas de sustancia 13 ¢ sustancia 2, etc, de modo que no hay
reaccion quimica. Entonces:

Na=N;+No+ Nz+...=SN; (5—38)

Ademas, supongamos giaemezcla es ideaks decir, que no existe interaccién entre las particulas 1
y2,lalyla3, etc., 0 que, en su defecto, estas interacciones son iguales entre particulas iguales que entre
particulas distintas. Un ejemplo es la mezcla de gases no interactuantespreetahdie fundidos del mismo
tipo (ej Na y K) o entre hidrocarburos homélogos como hexano y heptano liquidos. Entonces:

W= Nal (5-39)
P Ni!

es decir, es el cociente del nimero de ordenacjousbles totales de lasaNbarticulas, y el nimero de
permutaciones entre particulas iguales. Utilizando la ecuacion de BoltBtaguch:

S(mezcla) = k IIW=k (In Na! - SIn Nil)

y usando la aproximacion de Stirling:
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Lnx!'=xLnx-x (5-40)

DS (mezcla) = K [NIN (Na) -Na-SNiIn (N) -SN]=K[NINnN-SNiInN;J]=Kk[SNiInN-SNiIn Nj] =
k'S Ni In(N/Ni) = [- k SNi In (Ni/Na)](Na/Na) =-R S (Ni/Na).In(Ni/N,) (A1)
pero N/'Na = X;, la freccién molar del componente i, por lo que:
DS(mezcla) =R S x; In x; (5-42)

Esto es el incremento de entropia al producir un mol de la mezcla. O sea, aun si no hay interacciones
entre las moléculas, la entropia de mezcla es siempre mayor que la de los compuestos puros, ya que todos los
Xi son menores que la unidad. Ademas, aguéda razén de exigir que los compuestos sean perfectamente
puros para que cumplan el tercer principio de la termodindmica.

La entropia experimental de mezcla puede ser menor que la dada por la ecy&)iGsi [®atraccion
entre moléculas difentes de la mezcla es mayor que la que hay entre moléculas iguales, como por ejemplo si
uno de los componentes tiene caracter acido y el otro un caracter basico. En este caso, el orden molecular en la
mezcla es mayor que el previsto en la deduccion deizi®n precedente. La entropia experimental puede ser
mayor, si al producirse la mezcla, las interacciones atractivas entre moléculas se debilitan, es decir, cuando la
atracciéon entre moléculas iguales es mayor que entre moléculas de componentesddiséimoezcla. (En
cuyo caso el desorden molecular es mayor que el previsto en la deduccion de la ecdayion (6

CALCULO DE ENTROPIAS ABSOLUTAS EN BASE AL TERCER PRINCIPIO DE LA
TERMODINAMICA

La inaccesibilidad del cero absoluto de temperatimdica que todas las sustancias estables a esa
temperatura deben tener la misma entropia, puesto que, si hubiera dos estados con distinta entropia, se las podria
aprovechar para idear un proceso para convertir a uno de ellos en el otro con una disdanad&mperatura,
lo cual permitiria llegar a 0 K. Ademas, para que los resultados del calculo estadistico de la entropia sean
consistentes con la experiencia, debe postularse que ese valor debe ser nulo, lo que llevé a la enunciacion del
tercer princifo de la termodinamica. Esto permite calcular las entropias absolutas de las distintas sustancias
mediante el proceso de calentamiento de estas desde O K hasta la temperatura de referencia, que es
habitualmente de 298,16 K (26):

bT
S]—_SO:S]—:édjg/_ (5—43)
60T

En general, se puede calcular la variacién de entropia para una fase homogénea que va de la
temperatura Ta la T, como:

(‘)Tz (‘)Tz (‘)Tz
DS12=6 d'Gey =6 cpdT =6 cpd (LN T) (5-44)
6T1 T 6T1 T 6T1

integracion que puede realizarse si se congea funcion de T. A medida que se aumenta la temperatura, se
producen cambios de fase, que deben tenerse en cuenta. Asi por ejempforreNlos sélidos distintos,
estables en diferentes intervalos de temperatura, como puede verSgerald-4. Cono los ¢ no se suelen

medir a temperaturas inferiores a los 15 K, que es la minima temperatura alcanzable con hidrogeno liquido, se
extrapola hasta 0 K. Asi, desde 0 K hastseTtiene el solido 1, y se calclid; como:

C‘)Tl

DS1=6 cpu.d (LN T) (5-45)
0o

A la temperatura Tocurre un cambio de fase, formandose otra estructura cristalina, y en ello se
consume cierta cantidad de cdbbt;- ». La variacion de entropia asociada es:
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[El- 2= DHl- 2 (5-46)
T1

Entre T1 y Tz existe el sélido 2, cuya variacion de entropia se calcula con una formula similar a la (5
45), integrando entre esas dos temperaturas y cambiando el subindice 1 por & UErnrd otro cambio de
fase, formandose liquido, con un cambio de entropiaaakogue se calcula en forma similar a la ecuacion (5
46), y asi siguiendo hasta llegar a 25 la suma de todos los cambios de entropia proporciona la entropia
standard absoluta (calculada a €5y 1 atm), Ses que se encuentra tabulada:

S 208= DS; + DSy 2+ DS; + DSusion + DSig + ... (5-47)

Obviamente, si se desea saber la entropia absoluta de una sustancia a temperatura diferente de 298,16
K, basta con hallar &S entre 298,16 K y la temperatura en cuestion y sumarlgsa S
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Figura 5-4: Determinacion de la entropia absoluta del nitrdgeno utilizando el tercer principio de la
termodinamica.
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Figura 55: efecto de ignorar la dependencia real de cp/T con T, suponiendo que a 0 K S = 0. El pequefio

triangulo entre ambatependencias es la diferencia entre las entropias calculadas con la funcién de Boltzmann
Plank y el tercer principio.

La Tabla 51 muestra valores dev entropiav absdoluta de varias sustancias.
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Tabla 511

Entropias normales %8 de distintas sustancias a 1 atn y 298,16 K

Sustancia S /cal/mol.K Sustancia S/ cal/ moL.K

Solidos
Al ot . 6,75 NaCl ............ ’ 17,3
Ba0®' ....... _ 16,8 Ag e, . 10,21
Ca vty 9,95 Pb .o a 15,51
C (grafito) ........ 1,36 | 7 O < S 5,70
C (diamante) .... 0,6 )| RS 447
Fe v, 6,47 | R ———— 12,3
L g 27,9

Liquidos
Bry coeroorennnn, 36,4 HE oo, 18,5
H:O' ..one o . 16,72

Gases
(54 I 53,31 Metano ............ 44,50
Ho omroceysssimshinns 48,58 § K70 —— 54,85
He ..o, 30,13 Propano ........... 64,51
|3 R R 31,21 J 3051 (7T, J— 52,45
L T —— 49,00 Acetileno .......... 48,00
| ; (6 R 45,11 Benceno ........... 64,34
HBr ...coc....... 47,44 Tolueno. sucivcaisas 76,42
HCL oo consnvosomsss 44.61 Ciclohexano .... 71,28
Ny coieieieinnns . 45,90
NO ..o 50,34
NH, .oovencnnossmvans 46,01
[0 T 47,30
{2/ 0 J A — 51,06

VARIACION DE LA ENTROPIA CON LA PRESION Y EL VOLUMEN
Sea un sistema cerrado en el que el Unico trabajo que se produce es el de expansién, entonces:
d'q =TdS = dE + PdV (5-48)
y despejando P:
P = TESAV)T - (ME/AV)T (5-49)
y derivando con respecto a T:

(WPUT)y =T_PS  + (USAV)T - WPE (5-50)
WVt U ut
Ya(*)-Ya
pero:

dS =cv.dT - PSKT = G/T=1.LE (5-51)
T T

y derivando con respecto a V:

ws =1. E (5-52)
WuT T pTuv

e introduciéndolo en (50, *), se obtiene:

(WPAT)y = (USIV)T - dS = (PAT)v.dV (5-53)

ecuacion que es completamente general y sirve para cualquier estado de la materia. Obsérvese que, si se trata
de un gas ideal, entonces:
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dS=nRd(LnV) (5-54)
expresioén ya hallada anteriormente. De forma similar, por diferenciacién de la entalpia se puede obtener:
dS =-(uV/uT)e.dP (5-55)

que también es valida para cualquier estado de la materia, y de la cual, si seeitdrodundicion de gas ideal,
se obtiene:

dS =-nR d(Ln P) (5-56)
CALCULO DE LA ENTROPIA EN REACCIONES QUIMICAS
La variacion de la entropia en reacciones quimicas puede calcularse, para el sistema, como:
DS sist= (SNS )productos- (SNS )reactivos (5-57)

y para el medio ambiente, que solo se entera de la reaccion por el calor que recibe o entrega a la temperatura de
la reaccion:

DS ma=- DH_ (5-58)
T

Si la temperatura no es 298 K, aplicando la correccion
OT
Sr=S +%cedT (5-59)

0208 T

a cada uno de los componentes de la ecuacibf)(Se tiene:

or or
DS 7= DS s + ¥4[(SNG)prod - (SNG)nod d(LN T) =DS ¢ + ¥aDep.d(Ln T) (60)
6 298 0 298

mientras que, para calcular la entropia del medio ambiente, se halla la entalpia de la reaccién a la temperatura
T con la ecuacién de Kirchoff y se aplica la ecuaciébdp

COMPARACION ENTRE LA ENTROPIA ABSOLUTA CALCULADA A PARTIR DEL TERCER
PRINCIPIO Y ESTADISTICAMENTE

La entropia absoluta de una sustancia se puede calcular a partir del tercer principio de la termodinamica
como se ha visto, o estadisticamente con la ecuacion de BoltBisanck. Los restddos de algunos de esos
calculos se ven en la Tabldlb

Tabla 5111

Comparacion de la entropia absoluta de algunas sustancias calculada con la ecuacion de-Btatmkann
(S sp) y con el tercer principio de la termodindmicagpen J/K.mol.

Gas Ser Sy Diferencia Gas Seep S ap

diferencia
Cly 223,0 223,0 0,0 N2O 207,4 215,1 7,7*
Cco 1854 193,3 7,9* NO (a 183,1 179,9 3,2%
HCI 186,7 186,2 0,5 121,4K)
HBr 198,7 199,2 0,5 CHs 186,2 185,4 0,8
H-0 188,7 185,4 3,3* CoHa 219,5 219,7 0,2
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Las discrepancias hasta 0,8 J/K.nsoh atribuibles a posibles errores experimentales, pero las
discrepancias mayores (indicadas en azul con un asterisco) se deben al desorden en los cristales, que se discutié
anteriormente. Ellas corresponden a las marcadas con un asterisco en lacedidmigre

Por otro lado, ciertas sustancias son muy dificiles de cristalizar y forman en cambié®yietnioss
cuales hay un desorden molecular mayor, y consecuentemente no tendran en esas condiciones entropia nula en
el cero absoluto de tempenatuEn estos casos de discrepancia, el valor correcto es el calculado con la ecuacion
de BoltzmanrPlanck, en la cual no interesa el camino seguido hasta llegar a 298 K.

Puede verse que en general, la concordancia entre los valores hallados con ambos métodos, salvo los
casos arriba apuntados, es satisfactoria.

EL SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA'Y LA VIDA
LA TERMODINAMICA DE NO EQUILIBRIO

El segundo principio de la termodindmica a escala molecular se analiza a través de la interpretacion
de Boltzmannta entropia es una medida del "desorden molecular". La ley del crecimiento de la entropia es
entonces una ley de desorganizacion progresiva.

Una pregunta surge de inmediato: ¢Pueden interpretarse las estructuras bioldgicas en términos del
orden de Boltzmann? Primero deben hacerse algunas definiciones de orden general para situar el problema
mejor. En particular, la caracterizacion indgoia. delorden bioldgicoes delicada.

Aun en las células mas simples, el desarrollo normal del metabolismo implica muchos miles de
reacciones quimicas acopladas, resultando una necesidad absoluta de coordinar todos esos procesos. Los
mecanismos deoordinacién constituyen wrden funcionalextremadamente sofisticado.

Ademds, las reacciones biolégicas necesitan catalizadores especificos, las enzimas, que son
macromoléculas que tienen una organizacion espacial muy compleja. El organisrantdetes sintetizar
esas estructuras. Entonces, el orden biol6gico tambiéroesamestructural El orden biolégico, tanto a nivel
celular como supracelular, se manifiesta por una serie de estructuras y funciones acopladas de complejidad
creciente. Estearacter jerarquico es una de las propiedades mas caracteristicas del orden biolégico. Surge
entonces la pregunta: ¢Cudles son los factores responsables de la aparicién y mantenimiento del este orden
bioldgico?

El segundo principio de la termodiniza, cuando se aplica a seres vivos, debe incluir en el sistema al
medio ambiente, porque los seres vivos son sistemas abiertos, es decir, intercambian materia y energia con el
exterior. Consecuentemente, el crecimiento de entropia del sistema compéefecamente compatible con
la disminucion de entropia en el seno de un sistema vivo que da lugar a la formacion de estructuras organizadas.
Pero esta manera de ver no ensefia hada sobre la evolucion del sistema vivo en si mismo, sobre los mecanismos
queconducen a una organizacion molecular.

La respuesta esta relacionada con un tipo particular de estructurasstiasturas disipativds
Consideremos, en lugar de un sistema aislado, un sistema abierto que puede intercambiar con eltexterior tan
materia como energia. En este caso, mientras que los reservorios externos de materia y de energia sean
suficientemente grandes como para no modificarse en el tiempo, el sistema puede tender hacia un régimen
constante diferente que el de equilibrio. EBsestado estacionario (que no cambia con el tiempo) de no
equilibrio. Mientras que un sistema aislado en equilibrio esta asociado a estructuras "en equildiaal,
por ejemple un sistema abierto "fuera de equilibrieera asociado a lo que se llEmestructuras disipativas
El principio del orden de Boltzmann, que da una buena descripcion de los estados de equilibrio, no es aplicable
en este caso. Las estructuras disipativas estan asociadas a un principio de orden enteramente diferente, que se
pueck llamar"orden por fluctuaciori, explicado por la termodindmica de los fendmenos irreversibles, o la
termodinadmica generalizaddesarrollada hace relativamente pocos afios por I. Prigpgirecolaboradores
de Bruselas. Si bien su desarrollo cae fuera del campo de este curso, se vera un resumen de sus bases.

Se ha visto que la entropia de un sistema aislado es maxima en el equilibrio termodinamico. Pero a
causa de la estructura lecular del sistema, debe prestarse atencién a las fluctuaciones. Un sistema
macroscopicamente homogéneno no lo es a escala molecular. Las fluctuaciones de energia y posicion de las
particulas conducen a un apartamiento del maximo de entropia. Puedelldessata entropia del estado
fluctuante alrededor de su valor de equilibgo S

S=S+US+LFS + ... (5-61)
2

14 Desde el punto de vista fisicoquimico, un sélido seeed# como un sélido cristalino, donde los atomos

0 moléculas se sitdan en un orden posicional repetitivo en tres dimensiones. Un vidrio tiene las propiedades
de sélido en el sentido de tener forma y tamafio propios, pero sus moléculas no tienen un icroleal pos
repetitivo, sino que su ordenacion se asemeja a la de un liquido con viscosidad extremadamente alta.
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Como estamos en las vecindades del maxi®a; 0 y?S < 0. Para que el estadordéerencia $
sea estable, es necesario que el exceso de epfiSgi@zca con el tiempo, es decir,

d@2s)/dt >0, (5-62)

sin lo cual las fluctuaciones se amplificarian y el sistema se apartaria de su estado de referencia.

La termodinamica generalizada desarrollada por Prigogine permite expresar esta condicién en
términos de fluctuaciones de las velocidades de ladnfenos irreversibles y de fuerzas generalizadas,
encontrandose:

d(2S) = Sk pXr (5-63)
dt

donde las Json las velocidades de los fenébmenos irreversibles, tales como la velocidad de una reaccion
guimica, de difusion, etc., y las Mas fuerzas correspondientes, llamadas afinidades en el caso de las reacciones
quimicas.

En las vecindades del equiiith termodinamico se puede demostrar que la desigualda®) (e
satisface siempre. El sistema es estable y el principio de orden del Boltzmann domina aun si el sistema esta
temporalmente perturbado por una fluctuacion. Pero lejos del equilibrio termaming&sto no es
necesariamente asi. En presencia de apropiadas no linealidades, la desigtEljignléfe cesar de ser
verdaderay el sistema podra evolucionar hacia un régimen diferente, en particular, hacia un régimen que origina
estructuras ordenadas.

El comportamiento de los organismos vivos depende en gran parte precisamente de reacciones
quimicas no lineales (reacciones que comprenden etapas catalizadas por enzimas, control de la actividad de las
mismas por procesos de activacion e inactbra etc.) y de fenébmenos de transporte (pasaje de iones a través
de membranas, difusion de los ARNle transferencia a las vecindades de los ribosomas, etc.), y se ha
demostrado que estas etapas no lineales pueden dar lugar a procesos de apartaedgiitbridey de
inestabilidad que dependen del valor de los parametros cinéticos y de las constantes de difusion. Estos pueden
generar en el sistema comportamientos periddicos en el tiempo, una ruptura espontanea de la homogeneidad
espacial o fendmenogmmas complejos.

Este comportamiento lejos del equilibrio no es universal. La aparicion de comportamientos coherentes
de este tipo exige condiciones particulares, mientras que en la vecindad del equilibrio el principio de Boltzmann
essiemprevalido.

El aporte de energia y materia a los organismos vivos se hace generalmente en situaciones de no
equilibrio, los procesos internos ocurren con una serie de reacciones quimicas y fenémenos de transporte no
lineales y los materiales sintetizados o metabadizadn expulsados o enviados a otras partes de la célula para
cumplir otras funciones. En suma, el funcionamiento de los sistemas bioldgicos parece llenar las condiciones
necesarias para la aparicion de estructuras disipativas.

En la dilucidaciondel rol de las estructuras disipativas en el mantenimiento de la vida, algunas
reacciones enzimaticas han sido estudiadas en detalle desde el punto de vista de su cinética. Por ejemplo, la
glucdlisis, suficientemente conocida como para elaborar un mod@onditico, cuyo estudio detallado revel6
que las reacciones presentan oscilaciones sostenidas, que pueden ser interpretadas como los ciclos limites
estables en el tiempo (oscilaciones de periodo y amplitud constantes), originadas de la inestabibd#atide un
estacionario de no equilibrio, lo que indica que la glucdlisis es una estructura disipativa temporal. Como se trata
de reacciones esenciales para la energética de las células vivas, éste es un resultado importante.

En la actualidad se conatenuchos otros ejemplos de oscilaciones sostenidas, tanto para reacciones
metabolicas como para la sintesis de las proteinas a nivel celular. También puede analizarse como estructura
disipativa temporal la transmisién de impulsos nerviosos a nivel neuronal

Otros procesos relacionados con la aparicion de la vida y la agregacién de células para formar
organismos pluricelulares con estructuras diferenciadas pueden explicarse también mediante la termodinamica
generalizada, pero su presentacion exiginiaurso separado. La finalidad de este apartado es solamente llamar
la atencién sobre este aspecto de la termodinamica. Para mayor informacion, se recomiendan las siguientes
obras:

I. Prigogine, Introduction to Thermodynamics of Irreversible Processg$Ed., J. Wiley (1967).
P. Glansdorff e I. Prigoginé Structure, stabilité et fluctuationsMasson, Paris, (1971).
F. Jacob;La logique de la vig"Gallimard, Paris (1970)

15 Acido ribonucleico.
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J. MonodLe Hassard et la Necesit&euil (1970)
L. von Bertalanffy,'Lesproblémes de la vieGallimard, Paris (1969).
A. Lwolf, "L'Ordre biologique’; Laffont (1969).
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6
EQUILIBRIO QUIMICO

ENERGIA LIBRE DE GIBBS O ENTALPIA LIBRE

Consideremos una reaccion que ocurre a presion y temperatura constantes. La variacion de entropia
del universo es entonces:

DSuniv = DSsist+ DSm.a= DSsist - DHsist (6-1)
T

Ya que el universo se entera de lo quje ocurre en el sistema al recibir la entalpia del sistema a la temperatura
del universoDSm 2= - DHsis{ Tm.a, que es la misma de la T del sistema.

Multiplicando por-T:
-TDSuniv = DHsist- TDSsist (6.2)

Esta es una funcién de estaglalusiva delsistema con dimensién de energia, y tendra el signo
opuesto que dbS,ny, por lo que sera negativa cuando la entropia del universo aumente, es decir, cuando se
produzcan transformaciones espontaneas, y positiva cuando la transformacién no sea espontanea. En el
equilibrio, debe ser nula. Su importancia es tal que se le asigitaliolo y un nombrenergia libre de Gibbs
(en textos de origen estadounidensajalpia libre(en textos europeos)ymtencial termodinamico isotérmico
isobarico(en textos de origen ruso). El simbolo usual es G. En libros algo antiguos, se useeE éergy.

El nombre"entalpia libre" es més riguroso, pero poco usado en América. Su importancia radica en que, en
base a informacion exclusiva del sistema, permite predecir su evolucion. Se define entonces a la energia libre
(de Gibbs) como:

G=H-TS (6.3)

para procesos a presion constante. Puesto que H, T y S son funciones de estado, también lo es G. Reemplazando
H =E + PV se tiene:

G=E+PV-TS (6.4)
y difererciando:
dG =dE + VdP + PdVYTdS- SdT (6.5)

y considerando procesos a presidn y temperatura constantes (de donde viene el nombre ruso), entonces dP y dT
son nulos y:

dG = dE + Pd\* TdS (6.7)
pero por definicién de entropia:

dS =d'Ge, - TdS = d'sy (6.8)
T

y reemplazando en la anterior:
dG =dE + PdV* d'Gev (6.9)
pero ademas:
E=q+w- dE=dq+dw (6.10)
Puede demostrarse que si el proceso es reversible, el trabajo obtenido es el maximo posible:

d'Wrev = d'Whax (6.11)
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y reemplazando en (6.10):

dE = d’%v"' dl\/\‘ﬂax = dE' dlq'ev: dIWnax (612)
y reemplazando en (6.9):

dG = d'VVnax+ PdV = d‘\Nnax' dIWexpansion (613)
es decir, dG es la diferencia entre el maximo trabajo obtenible de un proceso y el trabajo de expandir el sistema.
Es decir, dGes el trabajo que puede obtenerse del sistema y utilizarse en algo Util, una vez que se desconto el
trabajo utilizado al expandir el sistema. Por consiguiente, el descenso de energia libre es una medida de la

tendencia a producirse espontdneamente uregppuesto que de él puede obtenerse trabajo, lo cual s6lo
ocurre cuando éste es espontaneo. De alli surge que, si para el sistema:

DG < 0 el proceso es espontaneo
DG = 0 se esta en un equilibrio (6.14)
DG > 0 el proceso evoluciona espon

taneamente en sentido opuesto al
supuesto iitialmente.

[N e e el ol ol e o O

En la préctica, el valor daG de los distintos procesos que sufre el sistema se calcula con la férmula:
DG =DH - TDS (6.15)
a temperatura constante, calculandadey DS con los métodos vistos en los capitulos anterigsta funcion
no incluye al medio ambient&a energia libre es sumamente importante en el estudio de los procesos quimicos
y fisicos, permitiendo la interpietion y prediccion de estos fenémenos.
ENERGIA LIBRE DE HELMHOLTZ, FUNCION TRABAJO O ENERGIA LIBRE
La funcién energia libre de Gibbs se aplica a procesos a presion constante. Existe una funcion similar
aplicable a proceso a volumen constante, que se Ilameion trabajo" o "funcién energia libre de
Helmholtz', o " energia libre" (en textos europeos),amos usada en quimica, definida como:
A=E-TS (6.16)
que se calcula, para procesos isotérmicos e isocoros, como:
DA =DE-TDS (6.17)
Igual que la energia libre de Gibbs, se comprueba que:
DA = d'wmaxcuando no hay trabajo de expansiéon (6.18), y
DA < 0 proceso espontaneo
DA = 0 equilibrio (6.19)

DA > 0 proceso espontaneo en-sen
tido opuesto

e e e e el

La relacion entre G y A es inmediata:

G =H-TS=E+PWV-TS=A+PV (6.20)
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por lo que, a presién constante:
DG =DA + PDV (6,21)

Tanto la energia libre de Gibbs como la de Helmholtz son propiedades extensivas que se miden en J
o kJ. Se las suele referir a un mol de la sustancia que interesa en la reaccién quimica estudiada, siendo entonces
una propiedad intensiva.

Tanto DG (en procesos a presién constante) cddAo(en procesos a volumen constante) pueden
considerarse como la expresion de la fuerza directora del proceso o reaccion quimica estudiados. En particular,
DA es igual al trabajo maximo que puede realizar un sistema al evolucionar hacia el equilibrio, razén por la
cual se llama a esta funcitfoncion de trabajo maximo " o "funcion trabajo". La A viene dé\rbeit, trabajo
en aleman. Esto se demuestra porqueaparreaccion reversible:

dA = dE' Tds = (d%v' dWre\/) = Tds = dWev: dWmax
ya que el trabajo realizado en un proceso reversible es el maximo posible.
ENERGIA LIBRE DE FORMACION

La energia libre de las sustancias es también una funcién con cero desconocido, porque Bbintiene a
Consecuentemente, para tabular las energias libres de las distintas sustancias, se toma una reaccion
caracteristica y se fija un cero arbitratia.reacddn caracteristica tomada es la de formacién de un mol de

la sustancia en cuestién a 1 atm y 28, a partir de sus elementos en su estado estable en las mismas
condiciones. El cero arbitrario es tomar como cero la energia libre de formacién de los elesnentlas
mismas condicionesSe tiene entonces tabulado el valorDd&; de cada sustancia (elindica el estado
standard), y entonces, para una reaccion genérica:
DG =S(nDG 1)p - S(NDG 1)r (6.22)
La Tabla 6l muestra algunos valores de energia libre de formacién.

Tabla 6l

Energia libre de formacién de Gibbs, a 25° (AG°,en kcal mol~?*)

Elementos y Compuestos Inorganicos

0,(9) 39.06 C(s, diamante) 0.6850
H,0(9) — 54,6357 CcO(g) 32.8079
H,0(l) —56.6902 CO0,(g) —94.2598
HCl(g) —99.769 PbO, (s) —52.34
Br,(g) 0.751 PbSO, (s) -193.89
HBr(g) —12.72 Hg(g) 7.59
HI(g) 0.31 AgCl(s) 26.224
S(monoclinico) 0.023 Fe,0,(s) —177.1
S0,(9) —71.79 Fe,0,(s) —242.4
S0,(9) —88.52 A1,0,(s) —376.77
H.S(g) —7.892 UF,(9) 485
NO(g) 20.719 UF,(s) —486
NO,(9) 12.390 CaO(s) —144.4
NH,(g) —3.976 CaCO,(s) —269.78
HNO, (1) —19.100 NaF(s) —129.3
P(g) 66.77 NaCl(s) —91.785
PCl,(g) —68.42 KF(s) —127.42
PCl,(g) —77.59 KCI(s) —97.592

Compuestos Organicos

Metano, CH,(g) —12.140 Propileno, C,H,(g) 14.99)
Etano, C,Hg(g) —17.860 1-Buteno, C,H,(g) 17.217
Propano, C,H,(g) —5.614 Acetileno, C,H,(g) 50.00)
n-Butano, C,H,,(g9) —3.754 Formaldehido, CH,0(g) —26.3
Isobutano, C,H,(g) —4.296 Acetaldehido, CH,CHO(g) —31.96
n-Pentano, C,H,,(g) —1.96 Metanol, CH,OH(1l) —39.73
n-Hexano, C;H,,(g) 0.05 Etanol, ’CH:CH:OH( ) —41.77
«w-Heptano, C,H,;(g) 2.09 Acido formlco, HCO,H(1) -82.7
n-Octano, C.H,.(g) 4.14 Acido acético, CH,CO,H(l) —93.8
Benceno, C, H,(g9) 30.989 Acido oxalico, (CO,H),(s) —166.8
Benceno, C;H;(l) 29.756 Tetracloruro de carbono, CClL, (1) —16.4
Etileno, C,H,(g) 16.282 Glicina H,NCH,CO,H(s) —88.61

DEPENDENCIA DE LA ENERGIA LIBRE CON LA TEMPERATURA'Y LA PRESION

Puesto que
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G=H-TS (6-23)
diferenciando:
dG = dH- TdS- SdT (6.24)
y como:
H=E + PV, de donde dH =dE + PdV +VdP (6.25)
introduciendo en (6.24):
dG = (TdS PdV) + PdV + VdRTdS- SdT (6.26)
donde el paréntesis es dE. Entonces:
dG = VdP- SdT (6.27)
Consecuentemente, de las reglas de derivacion parcial:
(dG/dTy=-S (6.28a)
(dG/dP} =V (6.28b)
Como S = (G H)/T, reemplazando en (6.28a):

(LG/UT)e = (G- H)/T que puede demostrarse (puede hacerse efectuando el proceso contrario) que es igual a
decir:

W(G/T)UT =-H/T? (6.29)
y para un cambio de energia libre:
W(DG/T)IUT =-DH/T? (6.30)

ecuacion conocida conflecuacion de Gibbs Helmholtz".
Por otro lado, de (6.28b):

oP
DG(P) - DG(P) = 6 VdP (6.31)
Or
Las expresiones anteriores permiten entonces calcular las energias libres a presiones y/o temperaturas

distintas de las standard.
Para una reaccién quimica:

OPZ
DG(P,) =DG(Py) + 6 DV.dP (6.32)
Op
donde
Dv = SVprod.' SV nvos. (633)

y en general, es importante sélo en gases, por lo que la ecuacién (6.33) en la practica se calcula sélo con los
volumenes de productos y reactivos gaseosos, no considerandose los sélidos y liquidos.

DEPENDENCIA DE LA ENERGIA LIBRE DE GASES IDEALES CON LA PRESION
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Para gases ideales, puede utilizarse la ecuacion:
V = nRT/P (6.34)

gue introducida en la (7.32), definiendo ademas como energia libre standada(Gue existe a 1 atmosfera
de presion, da, para aml:

oP
G=G+RT6dPIP=G+RTLn(PLatn)= G +RTLnP (6.35)

O1atm

Notar que en la férmula final no se divide P por 1 atm, pero esto es s6lo una convencion: se da por
sobreentendido que la presion puesta en el logaritmo esta dividida por la presion unitaria, y asi el logaritmo
se calcula en realidad sobre un nimero adinsénal. Esto debe tenerse en cuenta cuando se trabaja con
otras unidades de presion.

VARIACION DE LA ENERGIA LIBRE DE UN GAS REAL CON LA PRESION

Cuando un gas es no ideal, la integral

o
DG =6 VdP (6.36)
6

se hace muy complicada y no explicita, como puede verse con s6lo intentar colocar V en funcién de P con
alguna de las ecuaciones de estado de gases%dadts lleva a la conveniencia de traipajon ecuaciones

sencillas del tipo de la de los gases ideales, reemplazando las presiones por nuevas variables llamadas
"fugacidades", notadas, de modo que:

DG (real) = G- G1 = RT Ln (f2/f1) (paraun mol) (6.37)

expresion de la variacion de energia libre de Gibbs con la presion, en un gas no ideal. La fugacidad depende de
la temperatura y la presién, y ademas, de la naturaleza del gas que se trate. Por consiguiente, para cada gas, a
distintas presiones y tempernats, la fugacidad tendra un valor distinto, que resumird las consecuencias de la

no idealidad de los gases a esa presion y temperatura. A fin de evaluar la fugacidad de los gases, puede partirse
de la (6.36), sumandole y restandole RT/P e igualando §:(6.37

oP oP g
DG =RT Ln §/f)) =6 (v-RT/P + RT/P)dP = & RTdP +6 (v- RT/P)dP = RT Ln (#Py) +
O 0p P Om
fe) P2
6 (v- RT/P)dP (6.38)
Op
gue puede ponerse:
fe} P2
RT LnfJ/P, =6 (v- RT/P)dP (6.39)
f/Py  Op

Se denomindcoeficiente de fugacidad'del gas, ag- = f/P. Puede verse que si tomamos dePtal
forma que el gas se comporte idealmente, entogees 1. Esto ocurre cuando-P 0. Esto se toma como
estado standard en gases ideales: aquel estado enfel Buéldemas, se establece flgel atm. en el estado
standard, lo cual no necesariamente se puede obtener en la practica. Pero como el estado standard es un estado
de referecia o cero arbitrario, esto no afecta a los resultados de los célculos de diferencias de energia libre, asi

8 Tanto la ecuacion de van der Waals como las mas complicadas usadas para gaseso@aiesrsnimo
cubicas en V.
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como no afecta a los de entalpia. Con esta convencion:

oP
RTLng= b-R{/P)dP (7.40)
0o

Obsérvese que el coeficiente de fugacidad es un nimero adimensional, ya que tantd $&como
expresan en las mismas unidades, normalmente, atmdsferas. Si bien la atmésfera no es la unidad Sl de presion
(que es el Pascal: Pae sigue manteniendo como unidad para su utilizacién en célculos termodinamicos de
fugacidad porque su reemplazo por Pa complicaria la situacion, variando todos los valores tabulados y estados
estandares ya establecidos.

Para evaluar la (6.40) smieden obtener datos de volimenes molares reales (experimentales) a
diferentes presiones, desde una a la que se lo pueda considerar ideal, hasta la presion P, y representar el valor
(v- RT/P) vs. P, calculando gréficamente la integral (6.40) (Figa 6

Volumen real del gas

V. _RT/P

L]

0 P Presion

Figura 61: determinacion experimental del coeficiente de fugacidad de un gas real.

También puede reemplazaxgeor zZRT/P (z = factor de compresibilidad) en la (6.40) para distintas
P, y realizar el gréfico {2)RT/P vs. P, hallando el valor deiriéegral por integracion grafica desde 0 (cuando
z =1, que corresponde a la idealidad).

La aplicacién de la ley de los estados correspondientes llevd a construir un gréfico de coeficientes de
fugacidad generalizados en funcion de la presion yadeahpa reducidas-igura 6-2).

Debe tenerse en cuenta, cuando se usa este gréafico, que cuando se trabaja con mezclas de gases, el
resultado obtenido es mejor si al calcular la fugacidad de cada uno de los componentes de la mezcla, se usa una
presith pseudorreducida, calculada como P(total)#tvez de ifPg, en que Pes la presion parcial de gas i,

Pg su presion critica y P(total) la presion total del sistema.
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Figura 62: Gréfico generalizado de fugacidad.
ESTADO NORMAL PARA GASES REALES

No es posible aceptar como estado de referencia para gases reales, aquél en el que P = 1 atm., porque
generalmente a esta presion, P no es igliahdajas presiones (por ejemplo, unos pocos Pa), la presion es
igual a la fugacidad, pero si se toesde estado como referencia, deberian modificarse las férmulas utilizadas
hasta ahora. Es preferible tomar un estado tipo hipotético, definiéndolo como aquél cuya fugacidad valdria 1
atm., si el mismo se comportara idealmente desde cero hasta dicha fistsiéstado de referencia no siempre
es fisicamente alcanzable en gases reales. Con esta convencion, la energia libre de Gibbs de un mol de gas
queda como:

G =G +RT Lnf (6.41)

Puede verse que el coeficiente de fugacidad de ug-gesuna medida de la no idealidad del mismo:
cuanto mas diferente de la unidad sea, menos ideal sera el comportamiento del gas.

RELACION ENTRE LA VARIACION DE ENERGIA LIBRE DE GIBBS Y LA CONSTANTE DE
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EQUILIBRIO DE UNA REACCION
Sea la reaccién quimica genérica:
aA+bB=cC+dD (6.42)
donde a, b, c y d son los coeficientes estequiométricos de la reaccion. La energia libre de cada componente sera:

aGy =aGa + aRT Lnfa = aG a + RT Lnfa®
bGs = bG + RT Lnfg?

(6.43)
€Gc=cG ¢+ RT Lnfc®
dGp =dGp + RT Lnfp?

El DG de la reaccion se puede calcular como:

DG = SnGproductosy SGreactivosy= CG ¢ + dG—D;aG_A -bGe+RTLn ﬂg)ﬂ(f;c)i:

é DG é (fa)(fs)°
=DG + RT Ln(fp)4fc)® (6.44)
(fa)(fs)"
y, en el equilibrioDG = 0, por lo que:
DG =-RT Ln(f)%fp)? =-RT LnK (6.45)
(fa)(fe)"

Puesto qu®G es una constante, por ser la diferencia de energia libre entre productos y reactivos en
el estado standard, también debe ser constante la relacién de fugacidades en el logaritmo. Esta relacién se llama
"constante de equilibrio'.

Nétese que:

K= (@)(@)?. (P)(Po)? = KgKp (6.46)
(3)%(%)? (Pa)(Ps)”

Aunque a veces se utilizasken lugar de K, y el reemplazo es valido si los gases se comportan
aproximadamente como ideales, en rigor sélo es constante K, la constante de equilibrio termodinamica.

Puede verse entonces que la energia libre no so6lo permite predecir si urén reecnira
espontaneamente, sino que también permite predecir cuanto se desarrollara la reaccién. En este sentido, cuanto
mayor sea K, mas desplazada hacia la derecha estara la reaccién. Lo que no dice la energia libre, es cuanto se
tardara en llegar abeilibrio. Sélo dice cual sera la relacion de fugacidades de productos y reactivos cuando se
llegue a él.

QueDG esté calculado con los componentes de la reaccion a fugacidad unitaria, no debe llevar a
confusion: cuando se llegue al equilibrio,flagacidades de los distintos reactivos y productos pueden ser muy
diferentes de 1 atm.

Puesto queDG esta definida a un dado valor de fugacidad, no varia con la presién, y
consecuentemente, tampoco K. En cambio, si lo hace con la temperatura.

Cualesquiera sean las unidades empleadas para la fugacidad (por lo general, atmoésferas), K es
adimensional, porque en realidad, cuando se fiodeberia ponerdef i, perof i = 1 atm. (ver la ecuacion
(6.37)}.

Tanto Kycomo Ke varian con la presion, pero lo hacen de tal forma que la constante termodinamica
K no lo hace.

1717 A o largo de mis 53 afios como docente uniuversitario, he visto a muchos profesionales, inncluso
profesores, expresar constantes de equilibrio con unidades, demostrando que no han comprendido el
desarrollo de la teoria.
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En laFigura 6-3 puede verse la variacion de Ky iK Kp para la reaccion:

05N +3H>=NH;3
2

en fase gaseosa.

0,0200 f

0,0150 |~

0,0100

0,0050 =

g 500 P/atm 1000

Figura 6-3: variacién de K, i§ y Kp para la reaccién en fase gaseosa 9,5 (8/2) H. = NHz (A.T.Larson,J.
Am. Chem. So&6, 367 (1924).

DEPENDENCIA DE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO CON LA TEMPERATURA

Tomando la ecuacion de GibBglmholtz (6.30):

d DG/T)=-DH
dT ki

y empleandola en el estado standard @@n=-RT Ln K yDH):

d &RT Ln K6=-DH_ (6.47)
dTe¢ T + T2
es decir:
d(LnK) = DH™ (6.48)
dT RT
d(Ln K) =DH dT =-DH dald (6.49)

RT2 R T+

e integrando, con la suposicion de @i es independiente de la temperatura, lo que es cierto si el intervalo
de temperaturas de integracion es pequefio:

LnK=-_DH .1+ constante (6.50)
R T

y si se grafica entonces el logaritmo neperiano de la constante de equilibrio versus 1/T, se obtiene de la pendiente
de la recta el valor dBH para la reaccién. Nétese que se puede también integrar entre dos valores de
temperatura y entonces se obtiene

Log (Kz/Kj_) =-DH" (T1-T») (651)
2,303 TT2

Cualquiera de estas dos ecuaciones puede emplearse para calcular la constante de equilibrio a una
temperatura diferente de la standavdpueden efectuarse mediciones de la constante de equilibrio de una
reaccion a diferentes temperaturas y de alli determinar el valor de la entalpia standard de la reaccién.

Cuando el intervalo de temperaturas es muy grande, no se puede cocititaate el valor deH
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y por consiguiente se debe introducir su expresion en funcion de la temperatura en la ecuacién diferencial, para
luego integrar.

PRINCIPIO DE VAN'T HOFF Y LE CHATELIER

Teniendo en cuenta la ecuacion (6.49), puede verse como influye en el equilibrio una variacion de
temperatura. SDH  es positivo, es decir, una reaccion endotérmica), un aumento de la temperatura
(consecuentemente un d(1/T) < 0) aumenta el valor ded@eyd(Ln K) > 0, y consecuentemente el equilibrio
es desplazado hacia la derecha, sentido en el cual la reaccion es exotérmica.

Si DH < 0, al aumentar la temperatura, siendo d(1/T) < 0, el d (Ln K) serd negativo, y
consecuentemente la reaccion esplazara hacia la izquierda, hacia donde es endotérmiol. Si 0, no
habra efecto de la temperatura sobre el equilibrio.

En suma, las reacciones endotérmicas se veran favorecidas por el aumento de la temperatura, y las
exotérmicas por la dismioidn de la temperatura. Esto es una consecuenqggigeipio de Van't Hoff y Le
Chatelier, que en su forma general dice que los procesos fisicos 0 quimicos evolucionan de manera de
minimizar el efecto de las perturbaciones exteriores.

Por ejemplosi al disolver una sal se produce calor, la solubilidad disminuira al calentar, y si se enfria
la disolver, la solubilidad aumentara al calentar. El principio es valido para cualquier factor que influya en el
equilibrio. Asi, por ejemplo, si los producfesentan volumen menor que los reactivos, un aumento de presion
favorecera a la reaccion. Por ejemplo, si se comprime isotérmicamente hielo, éste se fundira porque el agua
tiene menor volumen especifico, aln a temperaturas inferiorés.a 0

CALOR LATENTE
El valor
T(dG/dT)y=TDS (6.52)

se denomindcalor latente o ligado"ya que es tomado o cedido por el sistema sin que haya variacién de
temperatura. Como ejeptosde calor latente estan las entalpias de fusion y de vaporizaciddSSi @, se

cumple el principio de Berthelot, en el sentido de que las reacciones proceden en la direccion para la cual se
pierde energia¥a que:

DG =DH-TDS, siTbDS=0- DG=DH (6.53)
Analogamente, a volumen constante:
DA =DE (6.54)

Esto ocurre a 0 K, o en aquellos procesos en los que en la expresién analitica de G o A no interviene
la temperatura como variable, por ejemplo, en la reaccién en la pila de Daniell.

El principio de Berthelot se cumple aproximadamente cu@%les my pequefio, lo que ocurre
frecuentemente en reacciones de importancia biolégica, como las reacciones oxidativas. En efbis°casos,
DG. Por ejemplo, en la oxidacion total del &cido lactico, la glucosa y el glucégeno (sustancia que sirve de
depésito de gicosa en el organismo) se midiefa® y DH en condiciones anélogas a las biolégicas, y se vi6
gue en estos casos la diferencia entre ambas variables termodinamicas es muy pequefia, comparada con el valor
total deDG. En cambio, para los procesos anaerobi@s(que es la energia aprovechable por el organismo)
puede ser mucho mayor gDE. Por ejemplo, para la deshidrogenacién de la glucosa segun la reaccion:

CeH1206 + 6H,0 = 6CQ + 12H,
se tieneDH = 607,5kJ yDG =-26,3 kJ, mientras que para la reaccion:
Glucégeno glucosa
segun BurkPH =-1,197 kJ yDG =-1,644 kJ por gramo de glucogeno, es d&&° 1,5DH. Esto indica que

la energia disponible en el metabolismo muscular es mayor (un 50 % mas) que el que puede medirse como
calor de reaccion.
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POTENCIAL QUIMICO

La energia libre de un sistema multicomponente sera funcién de la temperatura, layplasion
concentracion o nimero de moleg (e cada componente i, de modo que:

G =G(P,T,an,...,N,...,n) (6.55)
y diferenciando:

dG = UGIUP)rn1n2.,...ndP + UGHT)pn, dT + UG/UNLY)Tp 2, Ay + (UG/UN2)p, 10103, dMe + ... (6.56)
Ya Yo Ya Ya
=VdP =SdT

Se define comtpotencial quimico" a la energia libre molar parcial de cada componente del sistema,
es decir, al aporte de energia libre por mol de componente i al sistema, cuando se mantiene el nimero de moles
de los demas componentes, asi como la temperatura y presion, invariantesbs\deBni6 al potencial
quimico asi:"si suponemos que agregamos una cantidad infinitesimal de una sustancia a una masa
cualquiera homogénea y si la masa permanece homogénea y su volumen y entropia permanecen constantes,
el aumento de energia de la mas@&idida por la cantidad de sustancia agregada es el potencial quimico
para la sustancia de la masa considerada”

mt G 1 (MG/UN)p,T,n1,... L ni+L,....nk (6.56)
de modo que:
i=1
dG = VdP- SAT +Smdn (6.57)
k

En procesos a P y T constantes, se tiene que
dG =Smdn (6-58)
con lo que, para una reaccién cualquiera genérica
aA+bB=cC+dD (6.59)
el dG se calcula con:
dG =mdn. + medns + nedne + nbdrp (6.60)

donde da y drg son negativos, puesto que A y B disminuyen su concentracién a medida que transcurre la
reaccion. Integrando (6.60) para considerar la reaccion completa:

DG =Dm= ot + db - am - b = (SnMprod - (SNMrvos. (6.61)
Para gases, puede verse que:
m=m; + RT Lnf (6.62)
dondem; es el potencial quimico de la sustancia i en el estado de referencia. Puede verse, ademas, imponiendo

en la (7.61) la condicion de equilibriois =Dm= 0, que:

Dm =-RT LnK (6.63)

de modo que la operacion con potenciales quimicos es igual que con energias libres, pero el empleo de
potenciales quimicos es mas correcto cuando se trabaja con mezclas y sokspenegmente cuanto menos
ideales son, ya que la energia libre de cada componente es afectada por la presencia de los otros componentes
del sistema y por sus cantidades relativas, mientras que las energias libres tabuladas son para componentes
puros y ndienen en cuenta estas interacciones intermoleculares.

Obviamente, el potencial quimico es la forma en que se deben aplicar los conceptos de energia libre

87



cuando se trata de sistemas abiertos, como los biolégicos.

Si la mezcla se compor@ealmente, entonces el potencial quimico de cualquier componente es igual
a la energia libre por mol de dicho componente puro, como ocurre con otras propiedades molares parciales
cuando la mezcla es ideal.
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7
EQUILIBRIOS ENTRE FASES

En este capitulo nos centraremos en el estudio de sistemas heterogéneos, es decir, en los que las
propiedades fisicas y quimicas cambian de un ladao a otro del sistema.

FASE

Se defindasecomo la parte de un sistema que en su totalidad es unifocomesiderado fisica y
quimicamente.
No importa si esta parte esta en un solo blogue o esta dividida en muchos trozos. Asi, un sistema con hielo
picado mezclado con agua consta de solo dos fases: hielo y agua. Otro formado por polvo de hierro, alcohol y
vapor de alcohol, consta de tres fases: el hierro, el alcohol liquido y el vapor. El tamafio de las particulas en que
se divide una fase, en principio no interesa, pero hay un limite a esto: la subdivisién no debe llegar a tamafios
moleculares. Puede haber renosas fases soélidas y liquidas en un sistema, pero sélo una gaseosa, ya que los
gases son completamente miscibles entre si.

Algunos liquidos son inmiscibles unos en otros y, por tanto, pueden existir diferentes fases liquidas
en un sistema en equilibrioos diferentes solidos, tanto si tienen diferente composicion quimica, como si tienen
la misma como posicién pero con diferente estructura cristalina, constituyen diferentes fases.

Notaremos con F al nUmero de fases de un sistema.

La atencién de estema se centra ahora en sistemas en los que pueden coexistir diferentes fases en
equilibrio. Para la mayor parte de estos sistemas s6lo serd posible realizar generalizaciones cualitativas y
demostrar que pueden interpretarse de forma adecuada.

El estudiode los equilibrios entre fases es conveniente dividirlo en tres partes.

1 En primer lugar, se deducira una regla termodinamica general, llaegdaae las fases
gue rige todos los equilibrios entre fases.

1 Ensegundo lugar, se establece el camino por el cual se pueden representar, con diagramas
adecuados, estos equilibrios, y con el que se obtendran algunos de los diagramas que
corresponden a equilibrios entre fases que aparecen con mas frecuencia.

1 Por tltimo, se desarrolla el importante e interesante estudio de los sistemas en los que existe
equilibrio liquidevapor.

COMPONENTE

El nimero de componentegue se representan por C se define ceimwenor nimero de especies
quimicas diferentes mdependientesnecesario para describir la composicion de cada una de las diferentes
fases del sistema. No importa se los componentes esta en una o varias fases
El nimero de componentes presentes es independiente de que éstos se hallen o no distribuidos
las distintas fases del sistema. Por ejemplo, una mezcla de agua y azlcar en exceso, tiene dos fases: agua
saturada de azucar y azUcar sélido, y dos componentes: agua y azlcar.
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Ademas, si las distintas especies estan relacionadas por medio dei@ggilibnicos, el nimero
de componentemdependients se reducira. Asi, en una solucién acuosa de acido cianhidrico estaran las
especies bD, HCN, CN, HsO"y OH, pero existiran los equilibrios de autodisociacion del agua:

H.O = H" + OH Kw = [H*][OHJ/[H20]
y de disociacion del HCN:
HCN=H+CN  Ka=[H*[CN/[HCN]

de modo que so6lo dos de estas especies son independientes, y consecuentemente solo dos seran los
componentes desde el punto de vista de la regla de las fases.

Si varias especies estan relacionadas con restricciones de algun tipo, el nimero de componentes es
el numero de especies (€) menos el de las restricciones (rC =e

Esta simplificacion requiere qe equilibrio quimico sea activg no simplemente potencial. Asi,
por ejemplo, una mezcla equimolar de cloro e hidrégeno gaseosos esta potencialmente en equilibrio con cloruro
de hidrégeno, segun la reaccion:

Cl+Hy,- 2HCI

y por lo tanto podria considerarse que sélo dos diedeson componentes. Sin embargo, en ausencia de un
catalizador adecuado o de luz de la energia apropiada, se pueden variar a voluntad las cantidades de los tres sin
que se establezca el equilibrio, con lo que el sistema funcionara como si tuviermpresentes. Un sistema

en estas condicionagje parece estable, pero que no se encuentra en el estado termodinamico de equilibrio con
respecto a la reaccidse dice que esta éequilibrio metaestable”.

RESTRICCIONES

Se indicara con el numero de restricciones adicionales necesarias para describir al sistema. Por ejemplo,
si se especifica de antemano la presién del sistema, o la presion parcial de uno de sus componentes, o el
establecimiento de un equilibrio metaestable como equailieictivo.

Algunas propiedades de cada fase de un sistema son independientes de la cantidad de fase presente.

Asi, la temperatura, ps#®n, densidad e indice de refraccién de un gas, por ejemplo, son independientes de la
cantidad de gas que esté preseishs propiedades analogas a las indicadas, que son caracteristicas de las fases
de un sistema por separado, e independientes de la cantidad de materia que existe en cada fase, se llaman
propiedades intensivag&n cambio, otras propiedades, como pesdymwen de cada fase, que dependen de la
cantidad de materia de la fase, se conocen goamedades extensivakas propielades de este Ultimo tipo
no importan tanto en el estudio de los equilibrios entre fases.

GRADOS DE LIBERTAD

El nimero degrados ddibertad o varianzade un sistema se define comlomenor nimero de
variables intensivas que es necesario determinar para fijar los valores de todas las demas variables
intensivas El nimero de grados de libertad se designa pali (fj) . En un sistema de un solo componente y
una sola fase, existen 2 grados de libertad, o sea L = 2.

Otra forma de establecer esta definicion, que en ocasiones es mas facil de aplicat, reswgre
de grados de libertad es el nUmero de varialif@snsivas que se pueden modificar arbitrariamente sin que
varie el numero de fases del sistema

El nimero de grados de libertad de un sistesnel menor nimero de variables intensivas que es
necesario determinar para para describirlo en forma total

REGLA DE LAS FASES
Laregla de las fases figl nUmero de grados de libertad L de un sistema de C componentes y F
fases, Esta regla fue deducida por J. Willard Gibbs, en 1878, pero su publicacién en una revista de escasa

difusién, losTransactions of th€onneticut Acaderfye motivo de que no fuese apreciado en su valor hasta
veinte afios mas tarde.
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El nimero de grados de libertad, esto es, de variables intensivas que se pueden ajustar
arbitrariamente es:
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L=0 =-FCr+2 (7-1)
DIAGRAMAS DE FASES
SISTEMAS DE UN SOLO COMPONENTE

En sistemas de un solo componente y dos f2axes en eq
= 1 (si no se pone ninguna restriccion). Esto indica que puede fijarse independientemente la presion o la
temperatura, ya que al fijar una des|lla otra queda determinada automaticamente.

Sean Gy Gy las energias libres del componente Unico en las fases a y b en equilibrio. Para que se cumpla el
equilibrio, debe cumplirse que:

Ga: Gb '@
y diferenciando:

dG.=dG (7-3)
donde se puede reemplazar, para un mol de sustancia/diG SdT:

vdP- SAT =w,dP- SdT (#)

puesto que estan en equilibrio, P y T son las mismasapavas fases, de modo que reagrupando:

(Va- Vo)dP = (S- Sy)dT )

dP=($-S) (7-6)
dT (\Ia - Vb)

Tratandose de una transformacion de fase de braances el cambio de entropia es:

PP =P a (7-7)
T

y sustituyendo:

dP=_H (7-8)
daT v Tm
expresi-n que es aplicable a cualquier twransformaci

LA PRESION DE VAPOR DE LOS LIQUIDOS
La presion de vapor es la presion que tienen los vapores de un liquido cuando estan en equilibrio con dicho
liquido. Puesto que el volumen de un mol de liquido es mucho menor que el volumen de un mol de su vapor
en equilibrio (simpre que T << Tc), g@mos reemplazar en la ecuacion anteri@)(7

q}/ = Vvap' Vliq o V\/apo RT/P (p)

suponiendo comportamiento ideal, y entonces questaukrcion de ClaussiusClapeyron

dP =@HpP - dP = mH.dT (710)
dT RP P RT
Esta ecuaci - -n se pugeérefundion deelgtensperatusai Para mtervalose n e H
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pequefios de T, puede suponerse que la entalpia de vaporizacion es aproximadamente constante y entonces se
tiene:

Ln P =- @Ha4p + constante 1)
RT

Si se usan logaritmos decimales, debe dividirse por 2,303 al miembro de la derecha de la ecuacion. La
integracion puede hacerse entre dos temperatuya$,T

Ln(P1/P2 = - Qm@p_(ll - Tz! (7-12)
R TT2

Evidentemente, la representacion del logaritmo de P en funcion de 1/T debera dar una recta de pendiente
PHy R (si se usan | og/2303Rt(sise ssantogaptmas deaimates),)como puguld verse
en laFigura 7-1. En laFigura 7-2 puede verse que la representacion de P vs. T da curvas exponenciales.

Tetracloruro

5 Eter etilico Acetona de carbono

“-%-l o 1000
a P
» E g0t /
N = 4 Agua
\\ 5
2
Y > 600t
N N \\».\ \ Eter etilico < Etanol g
\\\ b \\\ N\ ‘.§ /
2,0 > : NG \\,\ce(oml g 400 n-octano
N B S
o /!
. % Tetracloruro
15 \ ; de_c:lrhono 200 4 *
% “\\ - | »~ ) ,'
\'\ \\ * Etanol 4 L”:'//' -t
1.0 ‘ 2 p-ocl:mo? Agua 0 el . A L
;).M 0.0028 "0l0030 0.0032. <0,0034 200036 0,0038 0 20 40 60 80 100
T /K™ T/°C
Figura 71:Representacion del logaritmo de la Figura 72: Representacion de fgesion de
vapor
presion de vapor de diversos liquidos en de diversos liquidos en funcion de la tem
peratura.

fyncién de la inversa de la temperatura absoluta 1 Torr =1 mm de Hg = 133,3 Pa.
U -pH4/2,303R.

DESCRIPCION CINETICO -MOLECULAR DEL EQUILIBRIO LIQUIDO -VAPOR

Desde el punto de vista molecular, se considera que el equilibrio de vaporizacion se produce por
compensacion de las velocidades de evaporacion y de condensacion.

Las moléculas de vapor chocan contra ledigie del liquido, y una parte de estas moléculas que
chocan puede disipar su energia cinética en el choque, y quedar atrapadas en el liquido en vez de rebotar y
volver a la fase vapor. Inversamente, las moléculas del liquido tienen una cierta enétigea a¢bida al
empuje térmico de sus moléculas vecinas, y en algunos casos esa energia cinética es suficiente para vencer la
atraccién de las moléculas circundantes y escapar a la fase vapor. Las moléculas veloces seran mas a mayor
temperatura, con lo gumas moléculas podran pasar de la fase liquida al vapor, mientras que al tener mayor
energia cinética media, menos moléculas del vapor perderan suficiente energia al chocar contra la superficie
del liquido como para quedar atrapadas. Por esta razénedebrprde vapor aumentara al aumentar la
temperatura.

La fraccién de moléculas con energia cinética suficiente o mayor que la necesaria para vencer a la
atraccién de las moléculas del seno de la solucién, energia que notasefensrgia de escape créjc esta
dada por una funcién del tipo de Boltzmann:

velocidad de evaporaciéon 35.€xp (E«/RT) (7-13)
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donde G es una constante de proporcionalidad. Como la velocidad de condensacion es proporcional a la
cantidad de moléculas que chocan id superficie, la cual es a su vez proporcional a la concentracion de
las moléculas en fase gaseosa, y por consiguiente, a la presion parcial del compuesto en cuestion:

velocidad de condensacion =2 (7-14)

donde Ges otra constante de proporcionalidad. En el equilibrio, ambas velocidades son iguales:

Co.P = G.exp (E«/RT)- P =C; exp (E./RT) (7-15)
G
de donde:
Ln P =- Ec + constante -1B)
RT

ecuacion que es totalmente similar a la de Claus€iiapeyron. Notese que ambas fueron deducidas de forma
diferente: una termodinamicamente y la otra cinéticamente.

Puesto que la tempatura del liquido es una medida de la energia cinética media de las moléculas
que lo componen, si al evaporarse se pierden las que tienen mayor energia, la energia media de las que quedan
en el liquido disminuira, y por consiguiente también lo hara lagehpa. Este enfriamiento de los liquidos
durante su evaporacién es mas evidente en los de alta presion de vapor (los mas volatiles).

Si el volumen en el cual se evaporan las moléculas es muy grande o si las moléculas evaporadas se
sacan de circulaciom| equilibrio no se alcanza y el liquido se evapora completamente, como sucede en la
destilacién, donde las moléculas que se evaporan son llevadas a otro recipiente donde se las condensa.

OTRAS CARACTERISTICAS DE LA VAPORIZACION

La ecuacion deClaussiusClapeyron fue deducida considerando comportamiento ideal del gas, el cual
muchas veces no se cumple, debido a asociaciones moleculares, rotacion impedida alrededor de un enlace
quimico, y a una serie de efectos intra y/o intermoleculares. Passsastancias de comportamiento no ideal
se obtienen expresiones empiricas que relacionan la presion de vapor y la temperatura, en general en forma de
series de potencias de la forma:

LogP =am+bT +cP+dTP+e (717)
donde las letras mindsculas son constantes determinadas empiricamente y propias de cada gas, que no pueden
deducirse tedricamente. El nimero de términos puede ser mayor o menor que los mostrados en la ecuacion

genérica (717), por ejemplo, los dados erilabla 7.

Tabla 7l
Coeficentes de la ecuacion]7) para algunos gases, dando P en mm de Hg.

Gas a b c d e
SG -1876,5 -1,586x1# 1,557x16P 0 1
NHs -1648,6 -1,639x1¢ 2,403x16P  -1,169x16° 12,465

Se llama'Punto de Ebullicion" de un liquido a la temperatura a la cual la presién de vapor del
liquido se iguala a la presion aplicada exteriormente. En particular, la temperatura normal de ebullicion es la
temperatura a la cual la presion de vapor del liquido vale 1 atm o 101,3EmldPanomento en que el liquido
llegd a su punto de ebullicion se forman en el seno del mismo burbujas. El liquido se evapora rapidamente
mientras se le proporcione calor. Durante todo el proceso de evaporacion a ebullicion, la temperatura
permanecera cstante, mientras haya fase liquida presente.

Si la presion exterior disminuye, el liquido hervira a menor temperatura, lo cual se usa para destilar
a baja presion liquidos de alto punto de ebullicion, o que sea peligroso calentar demasiado. Si sk aumenta
presion exterior, el liquido hervird a mayor temperatura, lo que se utiliza en ollas a presién y autoclaves.

94



El proceso de formacion de burbujas en un liquido en su punto de ebullicion suele comenzar
alrededor de una impureza sélida o una rugosidadedpiente (llamadoscentros de nucleacién). La
pequefia burbuja formada se desprende y migra a la superficie aumentando su tamafio a medida que sube, por
la disminucién de presién hidrostéatica al subir y el aporte de mas vapor. El liquido sufreaaianadjirante
el proceso de subida de la burbuja, lo que facilita llegar al equilibrio.

Cuando se calienta un liquido en un recipiente perfectamente liso y limpio, sin centros de nucleacion,
puede llegarse a temperaturas superiores a las del punto diciéebulfenémeno Illamado
"sobrecalentamiento” Este es un estado inestable, y una vez producida una ligera perturbacion, evolucionara
rapidamente hacia un estado estable, que es el de la ebullicién en el punto de ebullicién. La presion de vapor de
un liquido sobrecalentado es superior a la extguimr,lo que una vez que empieza a hervir, el liquido es
proyectado violentamente hacia afuera. Las burbujas formadas proveen de centros de nucleacion adicionales.
Para evitar este fenomeno, se procura que los liquidos que deben hervirse tengan en swiotede un
material inerte, como trozos de porcelana, perlas de vidrio o lana de vidrio, que proveen centros de nucleacion
abundantes. esto permite que las burbujas se formen al llegar al punto de ebullicion, y consecuentemente no se
presente el fendme de sobrecalentamiento.

REGLA DE DUHRING

Al representar log P vs. 1/Fifura 7-3) para dos liquidos distintos Ay B, se tendran dos rectas de diferente
pendiente, ya que las entalpias de vaporizacion seran distintas.

Liquido A

. m T
vy, VTR I

Figura 73. Fundamentodlla regla de Dihring
En general, para intervalos cortos de temperatura, la Regla de Dihring establece que:

Ta=Te (7-18)
Ta Ts

donde las temperaturag ¥ Ts son aquellas en que los liquidos A y B tienen la misma presion de vapor P,
mientras que en 4y T's ambos tienen la misma presion de vapor P'. Puede verse que esta regla surge de las
propiedades de semejanza de triangulos.

CALOR DE VAPORIZACION
El cal or de wysapuede deteemmar pon relapibin entre la presion de vapor y la temperatura,
utilizando la ecuacién de Claussi@tapeyron o midiendo directamente la cantidad de liquido evaporada al
proveérsele eléctricamente de una ciatg#tidad de calor. Cuando la variacion de T es muy grande, ya no se
puede ¢ 0 n s iypseacorstantes indepeguliente de T, como puede verse en laT.aPlaetle verse
que el calor de vaporizacion disminuye hasta hacerse nulo a medida quessa kEctmperatura critica.

REGLA DE TROUTON (1884)

Esta regla dice que para la mayoria de los liquidos (los que se dendfgimdos normaley), la
entropia de vaporizacién a la temperatura de ebullicion normal vale 88 J/K.mol:

P Sp=_PHap ° 88 J/K.mol 9
Teb
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Tabla 7l
Entalpia de vaporizacion del amoniaco en funcién de la temperatura

T (_C) P Hap Qg T P Hap
-50 1417 10 1225
-40 1389 20 1186
-30 1360 30 1145
-20 1329 40 1101
-10 1297 50 1052

0 1262 132,5(Tc) O

lo cual se debe a qleemayoria de los liquidos en su punto dbullicion estan en estados correspondientes

Por ello, era de esperar que la ordenacién molecular de los liquidos (y por consiguiente su entropia) coincidieran
en los puntos normales de ebullicién, como se ve en la THbl&R ésta se ve que las sustancias de punto de
ebullicién bajo tienen enegeral una entropia de vaporizacién baja, mientras que las de temperatura de
ebullicién alta tiene entropias de vaporizacién mayores.

Tabla 7l
Puntos de ebullicién, calores de vaporizacion y entropias de vaporizacion de algunos liquidos.

Liquido Teonormal g Hap P Sp
(O kJ/mol J/K.mol

helio -268,9 0,100 24
hidrégeno -252,7 0,904 44,4
acido acético 118,2 24,393 62,3
acido férmico 100,8 24,099 59,0
nitrégeno -195,5 5,565 715
oxigeno -182,29 6,812 75,7
argon -185,58 6,653 76,1
n-butano -1,5 22,26 82,0
sodio 914 96,734 81,6
naftaleno 218 40,46 82,4
metano -161,4 9,272 82,8
éter etilico 34,6 25,982 86,6
ciclohexano 80,7 30,08 84,9
tetracloruro de carbono76,7 30,00 85,8
cloruro de hidréogeno -85,06 16,15 85,8
cloruro estannico 112 33,05 85,8
benceno 80,1 30,765 87,0
cloroformo 61,5 29,50 87,9
sulfuro de hidrogeno -59,6 18,83 88,3
mercurio 356,6 59,27 92,9
plomo 1692 187,86 95,4
amoniaco -33,4 23,26 97,1
metanol 64,7 35,27 104
agua 100,0 40,66 109
etanol 78,5 38,58 110

Esta observacion sugiere que se puede explicar la entropia de vaporizacion tedricamente,
prescindiendo de las caracteristicas de cada liquido en particular.
Existen dos importantes excepciones a la regla de Trouton:

-Liquidos con cierta regularidad estructural, ya sea por la forma de la molécula o porque éstas estan
unidas con enlaces de hidrégeno (como el agua, alcoholes o amoniaco) y que por conmgeieniaat
importante restriccion a la libertad de movimiento de las moléculas en el estado liquido, lo que hace que su
entropia en dicho estado sea menor que la que deberia tener si no estuviera dicha restriccion. Al pasar al estado
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de vapor, con las molélas mas o menos libres, el salto de entropia es mayor que si no estuvieran estructuradas
al estado | 2qui dogpenCaersd ®csu emtseomne retse ,magygdr qwwe 88 J/ k.
incluira una cantidad adicional para romper la estrugamatel estado liquido.

-Liquidos que estan dimerizados y al evaporarse persisten apreciablemente en estado de dimero, por
ejemplo, é&cidos carboxilicos. Si la sustancia permaneciera totalmente dimerizada en estado vapor,
evidentemente, por cada mol dguiio evaporado, en realidad habria s6lo medio mol de dimero en forma de
vapor, y por . gsenmadangtadidd edrieo, ya due gpiSa regla de Trouton, la entropia de
vaporizacion es independiente de la naturaleza del vapor. Como no tegoreéstd como dimero, en este
C a S QupestEdi entre 44 y 88 J/K.mol.

Hildebrand d e mo st r - gue se pueden obtenerypsalvwzdes mM8S cC ¢
calcularlos en el punto normal de ebullicion se lo hace a temperaturascerlizs las densidades molares
(nimero de moles por unidad de volumen) de los diferentes vapores son iguales. Sin embargo, en esta regla
todavia subsiste la excepcion de los liquidos asociados por enlaces de hidrogeno.

ESTUDIO TEORICO DE LA ENTROPIA DE VAPORIZACION

A la vista de la regla de Trouton, es evidente que serd més facil estudiar teéricamente la entropia de
vaporizacion, que se puede tratar como aproximadamente independiente de las caracteristicas particulares de
cada liquido, que la energibri de vaporizacién, que si bien es mas importante desde el punto de vista quimico,
depende de las particularidades de cada sustancia.

Considérese como modelo de un liquido normal a un conjunto de moléculas cercanas unas con otras,
en comparacion con efmpaguetamiento mucho menor de las moléculas en fase gaseosa. Esta descripcion
molecular no es aplicable a todos los liquidos, ya que hay grandes diferencias de estructura. Asi, por ejemplo,
un metal liquido se comporta como un conjunto de iones metalioesgdos en un fluido constituido por
electrones, mientras que el vapor esta constituido por &tomos del metal, con estructura que es muy diferente a
la del liquido.

Considérese también que la contribucién de entropia de rotacion y vibracién de latamekicu
aproximadamente la misma para las moléculas en fase liquida y vapor. Esta consideracién se puede justificar
con dos hechos: primero, que la contribucién de rotacién y vibracién a la entropia no es muy grande, por lo que
la mayor contribucién a éstera la de traslacion, y segundo, que tanto los liquidos monoatémicos (cuya
entropia es solamente de traslacién) como los poliatdmicos (cuya entropia tiene contribuciones rotacionales y
vibracionales) obedencen a la regla de Trouton, y por consiguieatérdgia de vaporizacién debe ser
originada solamente por la modificacién de las restricciones a la traslacion de las moléculas.

Las moléculas en fase liquida pueden considerarse como moléculas gaseosas que sélo pueden
moverse dentro de una celdilla lieda por las moléculas vecinas, celdilla que no tendré forma definida, debido
a que las moléculas vecinas se estan moviendo continuamigue (7-4). En promedio, para un mol de
moléculas, la celdilla tendrd un volumen llamaadumen libre vi.. Cuando las moléculas del liquido se
vaporizan, pasan a ocupar un volumen tatgl

Figura 74: Celdilla en un liquido, constituida para la molécula negra por la zona grisada.

Puede interpretarse entonces la vaporizacién como una exparngdmitsae isobarica de un gas, desde el
volumen libre al volumen molar de ungasaesa Ty P:

P Sp= R.LN fwagv) © 88 I/IK.mol-  wagv © 10000 (7-20)

Esta ecuacion indica que el valor de la entropia de vaporizacion se vera muy afectada por la relacién
VvalfVL.
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El volumen de un vapor en el punto de ebullicion esta comprendido entre 20 y 30 L, segin la
temperatura de ebullicion, con lo quecae entre 3 3 mL. Como el volumen de un mol de liquido es en
promedio unos 100 mL, esto indica que-81% del volumen total del liquido es volumen libre. La comparacion
con otros métodos de determinacion de volimenes libres lleva a la conclusion de que teste essuha
aproximacion aceptable, si bien no muy exacta.

Esta discusion justifica leegla de Hildebrand ya que par a wlueranigmles val or es
para todos los liquidos, los estados inicial y final de la expansion deben ser los mismos. Si las temperaturas de
vaporizacion son muy distintas, los volimenes molares finales de los distintos gases seran diferentes y
consecuentemente tar@hiel cambio de entropia. De alli la necesidad de fijar un volumen molar determinado
y referir todos los vapores a éste.

Esta regla entonces corrige los errores debidos a los distintos volimenes molares de los vapores,
pero no los debidos a la organizacién del estado liquido.

EQUILIBRIO SOLIDO -VAPOR

Aligual que un liquido, generalmente un sélido esta en equilibrio eocienta presion de su vapor,
la cual depende de la temperatura. Algunos solidos no pueden existir en contacto con sus vapores, por ejemplo,
algunas formas de hielo y el helio a temperaturas inferiores a la critica.

El pasaje de solido a vapor se denorsimalimaciont?, y en él se consume cierta cantidad de calor,
o Huw llamado“entalpia de sublimacion” Aplicando la ecuacién de Claussiu€lapeyron al equilibrio

sblidovapor , y considerando al \°wipdlque glwapor senconipata vapor i z
idealmente:

dP =gHapdT -  LnP =-gHsu + constante (7-21)

P RPF RT

de modo que la variacién de presion de vapor de un solido con la temperatura sera totalmente similar a la de un
liquido, excepto por el valor de la entalpia asociada al proceso.

EQUILIBRIO SOLIDO -LIQUIDO

La temperatura de fusion es aquélla a la cuablido funde para dar un liquido. Se observa que es
dependiente de la presién exterior, aunque la dependencia no es muy pronunciada.

Los distintos s6lidos en equilibrio con sus liquidos estan en estados correspondigmtgse la
relacién entre la tempaura de fusion s a presién atmosférica y la temperatura critica es un valor
aproximadamente constante:

Tws © 0,44 -02)
Tc

El fenébmeno de fusién va acompafiado de la absorcion de una cierta cantidad de calor, la entalpia
de f u sub Sea el prapddo ciclico:
vapor
[\

(00 Hap P Huw
/ \
liquido-- cp Hls-- solido
puede verse que las tres entalpias de cambio de estado estan relacionadas:

PHw= @H  H (7-23)

Aplicando la ecuacién de Claussi@iapeyron en forma invertida a la fusion, a fin de notar la

18 El nombre viene de la alquimiansdlido, es decir, materia imperfecta sublunar segun Aristételes, se

transforma en algo invisible e intocable, un gas, denominado por los alquimistapjritn, es decir, algo

asociado a la divinidacgsublime.La denomi naci -n debdektanobdocbobmenéesp?
origen.
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variacion de la temperatura de fusién con el cambio de presién aplicada externamente al sistema:

AT =T\ -ve (7-24)
d P fus CpH

Puede observarse quebido a que los volimenes molares del sélido y el liquidy ¢,
respectivamente) son muy cercanos, la dependencia de la temperatura de fusion con la presion sera pequefia.
Asi, paraelagua,a@, T = 2 %s=,6%kIBmolk = 18PE18 mimol yvs= 19,64 mL/mol, con lo
gue dT/dP =0,0075 C/atm, es decir, que el aumento de la presion en una atmoésfera disminuye la temperatura
de fusién en 0,0075C. Este fendmeno se observa en mayor o menor grado en todas las sustancias cuyo
volumenaumena al sol i divt D Olséryese gue Bstolesia de acwerdayron el principio de Le
Chatelier.

Laregla de Walden (1908) dice que la entropia de fusién de muchos sélidos es de alrededor de
54,4 JIK.mo] que se cumple aproximadamente en acuslistancias que no tengan rotacion libre en estado
sélido.

EQUILIBRIO SOLIDO -SOLIDO

Numerosas sustancias pueden existir en mas de una forma cristalina, por ejemplo, azufre, estafio,
nitrato de amonio, agua, tetracloruro de carbono, etc., denominandpsétaérficas'.

A una determinada presién, existe una temperatura a la cual pueslistiraos formas cristalinas,
mientras que por encima o debajo de éstas sélo puede existir en forma estable una de ellas. Dicha temperatura
se denomindpunto de transicion"y por la aplicacién de la formula de Claussiiiapeyron a la transicion,
se puée llegar a obtener la variacion del punto de transicién con la presion como:

dTy =Tiqw. (7-25)

dP t q)H
dondeTes | a t emper atuzw-azedebcambio denvslumeni al pasar degpa forma cristalina 3
a | a &b laentalpid asociada a la transformacion dé’fase

ORDEN DEL CAMBI O DE FASE

Los cambios de fase en |l os cual esDhaybvii scontin
= 0) se demlmimi nnade est adoEsde§ nprrienhearc ioorndaedros con der i
ener g2a | i b meondespedtodb bysP diccBntiruas al variar el estado del sistema.

(MG/UWP)T =V vy (MGT)P =-S (7-26)

No todos | os cambios de fase son de este tipo
clasificaci-n que fue establecida primered mordelBhr en
de | a derivada m8s baja de ulna fdumsacio-nn idea i@iabdh se n( G)a (d
der i vadas mamlaryydaamagritiees mas estrechamente relacionadas con las mismas, entre
|l as cuales aparece una discontinuidad, son:

(WmpP)r = ppP)r = kv y (WmpT?)p = pnduT)e = -co/T (27)
donkdes el coeficiente de compresibilidad c%¥%bica isot

19 Es sabido que la dinamita congelada al descongelar puede explotar espontaneamente. Ello es debido a
gue la nitroglicerina tiene dos formas de sdlidstables a diferente temperati8aal descongelar se pasa

de la forma sélida de baja temperatura al sélido de temperatura mayor (el cual luego deberia fundirse), la
entalga asociada al cambio de un sélido a otro puede proviocar la detonacién del explosivo.
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LaFi guHal dstra esquem8t i camanytse prireera ycsegamdao r t a mi e n
derivadas en transiciones de primer y segundo orden.

Orden de la

R Derivadas de p
transicion
H i
Primera Segunda
v K T
-~
Primero :
‘ !
4 J
v L. p
Segundo \ -

Figuthia Comportamientte Gebbsa Yudei sms dos pri
transiciones de primero y segundo orden.

Al gunos ejemplos de transiciones de distinto

me

or

Primer: ocdmbhi os dHe2 qfud sdesv, asp-®l ril d yevaal p2ogru, i dior ansi ci

superctomrdaus en un campo magn®tico, algunas transicio

Una caracter2stica de |l as transiciones de pri me
unca se ha encontrado un super cal enmttaasmideen tloa so dseu bperr
orden. En estas transiciones se produce un cambio e:

Segunda dmdersi ci -n superconductora en campo madg
de He 1 2qui do,-degs drrden.Estas-tlarsitiormed enlo est 8n r el aci onadée
transici-n abrupta de una fase bien definida a otra
orden interno del materi al

Tercer: dPrutheam de Curi e de muchos materiales ferr

EQUILIBRIOS METAESTABLES

A veces es posible obtener estados que no son termodindmicamente estables en las condiciones de
temperatura y presion a que estan sometidos, y que en ciertas condiciones pueden mantenerse por un tiempo
indeterminado. Generalmente, entre faagiion estable B y la inestable Pigura 7-6) existe una barrera de
energia libre que impide el paso a la forma estable, y que es necesario remontar proporcionando energia extra
al sistema, o diminuyendo la altura de la barrera por medio de algin proceso

Barrera de
potencial

G Estado
Estado metaestable

estable

Estado inicial

Transcurso de la transformacion

Figura #6: Para pasar del estado inicial al estable b, primero se llega al minimo relativo a, separado del b por
el maximo c. Si la energia disponible no es suficiente, el sistema queda en el estado metaestable a.

Por ejemplo, en el caso del liquido sobrecalentado, puede proporcionarse mas energia al liquido en

forma de calor, para remontar la barrera, o disminuir ésta proporcionando centros de nucleacion.
Otros casos son Buido sobreenfriadp que deberia seblio a la temperatura y presion a que

10C



estd sometido, pero permanece liquido.

En ciertos casos, la metaestabilidad es cinética: para transformarse en la fase estable, las moléculas
deberian fluir y reordenarse, pero la viscosidad del medio es tal goessiqes sumamente lento o imposible.

Es el caso de los vidrios, cuya estructura es el de un liquido desordenado que no pudo ordenarse en forma de
cristal por la altisima viscosidad que adquiri6 al enfriarse.

PUNTO TRIPLE

La representacion de la vaii@ de los puntos de fusion, ebullicion y sublimacion en un plaho P
provee representaciones como los diédara 7-7. Puede verse que las tres curvas se unen en un punto, llamado
"punto triple" , en el cual coexisten tres fases. Aplicando la regla dases:

0 =3+2=0 (7.28)

es decir, el punto triple @svariante, no tiene grados de libertad, y es en consecuencia un valor Unico para cada
sustancia. Las curvas delimitan tres zonas del gréfico, la del sélido (pudiendo existifoxaidas
polimérficas), la del liquido y la del gas.

Puede observarse que si la presién se mantiene por debajo de la correspondiente al punto triple, al
calentar, un sélido sublimara sin pasar por el estado liquido, y al enfriar se invertira el proceso.

LaFigura 7-8 muestra un diagrama de las distintas fases que pueden aparecer a baja temperatura en el agua,
incluyendo diversas formas de hielo.

'
P @ =~ Sélido-liquido
[Ciquido]
- Solido-liquido
_
<aPunto
¥
<o Pu’n.to critico
critico
Liquido /= Liquido-gas —=— Liquido-gas
sobreenfriado -
L/ -7 Punto triple Gas “"=Punto triple Gas
== Solido-gas - ~==50ido:gax
T T

Figura #7: Diagramas H de A: sustancia que se contrae al solidificar y B: sustancia que se eapande
solidificar.

El agua como sistema de un solo componente. El comportamiento de las fases de un sistema de un
solo componente como funcién de presion y temperatura, puede representarse en forma adecuada con
diagramas que muestran la variaciofPdm funcién dd’, como es el que corresponde al agua, que aparece en
la Figura 7.8, para el intervalo de temperaturas y presiones moderadas
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25 000

4,58 mm |~
Heg

Figura 78: izquierdaDiagrama de fases del agua para temperaturas moderadas. (No esta construido a escala,),
derecha:
Diagramas de fases del agua a presiones elevadas, moktsagidtntas formas de hielo.

La Figura 7.8izquierda es una representacion de toda la informacion posible acerca de las fases del
agua que se presentan a presiones y temperaturas moderadas. Es interesante considerdFfigumdié8 la
derecha, en la cual se muestra el comportamiento del agresianes muy elevadas en las que se han
encontrado muchas fases soélidas diferentes, que corresponden a hielo con diferentes estructuras cristalinas. El
hecho de que una determinada sustancia se presente con diferentes estructuras cristalinas egrieastante ¢
y se conoce con el nombre giglimorfismo. Es muy curioso que el punto de fusion del hielo VII, que existe
por encima de las 20.000 atm. sea superior a 100 °C.

Debe mencionarse ademas el hecho, de que no esté presente la forma sélida que seraono
hielo IV. Los primeros estudios se interpretaron admitiendo una fase mas de las que se representan en la Figura
7.8 derecha. Cuando esta fase, que fue llamada fase IV, se demostré mas tarde que no existia, la numeracién de
las restantes fases yaswaltero.

La presencia de una sola fase corresponde a una superficie en el dRgmamsto es, ambas
variables pueden elegirse arbitrariamente, dentro de ciertos limites, sin que aparezca. una segunda fase. La regla
de las fases confirma la existencia de dos grados de libertad porque:

L=C-F+2=1-1+2=2 (7.29)

Cuando estados fases en equilibrio. el diagrama muestra una linea que indica gae $ddaeden
fijarse arbitrariamente, ya que una vez elegida una de estas variables la otra debe ser la que corresponde a un
punto de la linea de equilibrio entre fases. La reglasiases da en este caso:

L=1-2+2=1 (7.30)

Cuando las tres fases estan en equilibrio, la regla de las fases no permite ninguin grado de libertad.
En las dos Figuras 7.8 se observa que estas tres fases pueden existir conjuntamente y que esto se presenta en un
punto, que representa sobre el diagrangarmg existen grados de libertad. No puede aparecer sobre el diagrama
la coexistencia de cuatro fases. Esto corresponderia en la regla de las fases a un nimero negativo de grados de
libertad, lo cual carece de significado.

El punto triple es el que apareccuando coexisten hielo agua y vapor. Este se presenta para una
presion de 4,58 mm Hg y temperatura de O,0098°C. Esta perfectamente determinado en el sistema y por esa
razdn, se utiliza a veces como punto de referencia para el calibrado de escalasrdeitamp

Por Gltimo, hay que mencionar que el agua liquida puede continuar fundida por bajo el punto de
congelacion para originar, como se indica con la clivaguasobrenfriada la cual representa un sistema
metaestable, puesto que debe su existentmaas hecho de que la velocidad de formacion del hielo se ha
restringido notablemente, con el empleo de agua muy pura y limpia y un recipiente de paredes muy lisas, donde
faltan gérmenes que inicien la solidificacion.

DIAGRAMA TRIDIMENSIONAL
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Cuando seepresentan las tres variables, P, V y T, se tiene un diagrama tridimensional del cual
normalmente se toman las proyecciones sobre los planos coordenados para resaltar diferentes comportamientos,
como en las Figuras 7.9y 7.10.

Liquido

£ Liquido

Figura 7.10: Esquema del diagrama PVT de fases dey €@ proyecciones en los planos PV, PT y VT.

SISTEMAS DE DOS COMPONENTES
SISTEMAS LIQUIDO -GAS
La solulilidad de un gas en un liquido esta perfectamente determinada por la naturaleza del gas y la
del liquido, y por la presién y temperatura. Asi, por ejemploCay0l atm, un volumen de agua disuelve 1300
volimenes de amoniaco, pero sélo2 ¥6limenes de helio.

La aplicacion de la regla de las fases a estos sistemas da:

0 =242=2 (7.31)
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gue son la presion y la temperatura, con lo que la solubilidad del gas en el liquido debe depender exclusivamente
de estos factores.

Generalmente la disolucién de un gas en un liquido es exotérmica, por lo que la aplicacion del
principio de Le Chatelier lleva a concluir que la elevacion de la temperatura debe conducir a un decrecimiento
de la solubilidad. Por ello, para liberar de gasasa solucion, se la hierve. Si se supone comportamiento ideal,
es posible deducir que, a presion constante, la solubilidad de un gas varia con la temperatura en la siguiente
forma:

d(Lnc)= gqHs (7-32)

dT RP
donde C es |l a concentraci - -n mol a¢laedt@piaeedisolucionie i o del
un mol de gas en una s ol dezaproximadaraente indepgradiente esTu(lmgue nd o qu

se puede suponer si el intervalo de temperaturas empleado es pequefio), se tiene que:

Ln (c/cr) =- qHs(T1-T)) (7.33)
R T2

sindoe ¢y ¢ las solubilidades del gas en el solvente a las temperatyrds, Tespectivamente. Cuanto mayor
S e a s, Al influencia tiene la temperatura sobre la concentracion de saturacion del gas. Asi, al elevar la
temperatura del agua de 0 a 80 la solubilichd del helio se reduce en un 13,8 %, mientras que la del anhidrido
carbénico lo hace en un 64 %, debido a que, por producirse una combinacién quimica con el agua para formar
§ci do c a kesmaydr enellltingp ldaso.

En algunos solventes no asos, por ejemplo, alcoholes, acetona e hidrocarburos, puede presentarse el caso
opuesto, es decir, que la solubilidad aumente al aumentar la temperatura.

En 1803 W. Henry establecié la relacion cuantitativa de la solubilidad de un gas con la presion, en

la llamadd'Ley de Henry": a temperatura constante, la masa de gas disuelta en una determinada masa o
volumen de liquido es proporcional a la presién parcial de dicho gas en la fase gagao$aFigura 7-11
se ha graficado el comportamiento de la satidul de varios gases con la presién en agua, lo que confirma a
la ley de Henry, la que se puede indicar matematicamente como:

m = kP o x=KkP (7.34)

donde m es la masa de gas disuelta por unidad de volumen de disolvente, x la fraccién molar del gas en la
solucién, P la presion parcial y kna constante de proporcionalidad o constante de Henry, caracteristica para
cada gas y solvente a una dada tentperaAlgunos ejemplos estan eaTablas 7-1V y 7-V.

La ley de Henry se cumple satisfactoriamente con gases poco solubles, cuando se comportan
idealmente, es decir, a temperaturas no muy bajas y presiones no muy altas. Cuando se disuelve una mezcla
gas®sa, cada gas se disuelve independientemente de los otros, siguiendo la ley de Henry con su propia
constante y presion parcial.
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Fraccién molar del gas en solucién . 103

Figura 710: Cumplimiento de la Ley de Henry por algunos gases.

Tabla 71V

P/ atm

Constantes de la ley de Henry en agua &30

Gas

Ar
CO;
He
H2
N2
O
N.O
CoHa
CO
CH,
CoH:
CoHs

Gas ky (fraccién molar/Pa.1Q
Ar 0,00248
CCo. 0,05396

He 0,000676

H> 0,000135

N> 0,001123
O, 0,00213
N20 0,0357

CoHa 0,00750

Tabla 7-V

Constantes de la ley de Henry
(fraccién molar/Pa.1Q
Enaguaa 3@ EnaguaaZ% Enbencenoa?lt

k

0,00248
0,05396
0,000676
0,000135
0,001123
0,00213

0,0357
0,00750

k k

0,0600 0,872

0,0014050,0273
0,0011520,0419
0,00227

0,00865

0,00173 0,0615
0,00234 0,176
0,0727

0,00326
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La ley de Henry se puede interpretar por medio de la teoria cinética: asi, en el equilibrio, la velocidad
a la cual las moléculas disueltas pasan a la fase gaseosa es proporcional a la concentracion de las mismas en la
solucion, y se igualara a la veloaidde solubilizacion. Esta sera proporcinal al nimero de moléculas de gas
que chocan a la superficie del liquido, que a su vez es proporcional a su presion parcial.

Puesto que la ley de Henry se cumple en condiciones ideales, el no cumplimiento deliegar
conduce a una desviacién de la idealidad.

Otra causa de desviacion de la ley de Henry es la disociacién de gases que reaccionan con el solvente,
por ejemplo, el amoniaco o el anhidrido carbonico en agua:

0N

NHz + H,0 = NHy* + OH
CO, + H:0 = CQH;

o la disolucién de sustancias que en fase gaseosa son moleculares y al disolverse forman soluciones iénicas,
como el cloruro de hidrégeno con agua:

HCI + HO = Ct+ H:O*

En este caso, se observa que la ley de Henry todavia se cumple (aproximadamente) si se considera
el producto de las concentraciones de los iones formados, en vez de la concentracion de moléculas:

[CI[H30"] = kn.Phai (7.35)

En general, la solubilidad de un gas es menor en una solucién que en un solvente puro. Este
fenémeno depende del solvente y el soluto, pero no del gas, y esta regido por la ecuacion:

Log (S/9) =k.c (7.36)

donde S es laotubilidad del gas en la solucién yéh el solvente puro, k una constante caracteristica de cada
soluto y ¢ su concentracion.

Al parecer este efecto se debe a que los solutos que interactian con el solvente, ya sea por su carga,
en el caso de los ionesde su momento dipolar en los no electrolitos, orientan a los dipolos del solvente a su
alrededor. Las moléculas unidas de esta forma al soluto, no estaran libres para disolver al gas. Por esta razdn,
también las soluciones de azlcares y otras sustgueiae unen por puentes de hidrégeno al agua disminuyen
la solubilidad de los gases con respecto al agua pura. Esto explica que el efecto dependa del tipo de soluto, pero
no de la naturaleza del gas.

LEY DE HENRY Y BIOLOGIA

De ordinario, la ley délenry se asocia con soluciones de gases en liquid@gjeaga igualmente
aplicable a soluciones que contienen solutos volatiles no gaseosos. Es de importancia practica muy grande en
sistemas quimicos y biolégicos y merece una discusién mas detallafierMescencia que se observa al abrir
una botella de champafia es una demostracion adecuada de la disminucion de la solubilidadadel gas
exclusivamente C&® conforme disminuye su presion parcial. Las embolias (burbujas gaseosas en el torrente
sanguinepgue sufren los buceadores en aguafipdas también ilustran la ley de Henry. A 40 m por debajo
de la superficie marina, la presion total es aproximadamente de 6 atm. Por tanto, la solubilidad del @itr6ge
el plasma sanguineo es del orden de @%b 3,0 x 18 mol (kg de HO)?, seis veces superior a la del nivel
del mar. Si el buceador asciende hacia la superficie con demasiada rapidez, el nitrégeno gaseoso disuelto
comenzard ainsolubilizaréermando burbujas. El resultado méas benigno es un vértigo; el mas serio, la muerte.
Como el helio es menos soluble en el plasma sanguineo, es el gas que se emplea preferentemente para diluir el
oxigeno gaseoso que emplean los buceadores de aguas profundas

SISTEMAS LIQUIDO -LIQUIDO

Un liquido puro se evapora a una velocidad que depende del area de su superficie libre, a través de la cual
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sus moléculas pueden abandonar la fase liquida. Pero una vez alcanzado el equilibrio, la presion de vapor es
independiente del rea expuesta. Si se introduce en un liquido, notado A, una cierta cantidad de soluto B, cuyas
moléculas que no modifiquen sustancialmente las interacciones moleculares, hasta que su fraccion molar sea
Xs, se produce una disminucion de lagida parcial de A en equilibrio con sus vapores. La ley de Raoult
establece que la presion de vapor de A en equilibrio con la solucEer&ahora proporcional a la fraccién

molar de A en la solucion:

Pa = Xa. P_A (7.37)

donde P es la presion de vapor de A puro a la misma temperatura.
En una mezcla de dos liquidos volatiles, las respectivas presiones parciales de vapor estan dadas por:

Pa=XaPa YPs=Xe.Ps cONP=R+P:s  (7.38)

ecuaciones que constituyenlay de RaoultLas soluciones que cumplen esta ley se denonteates Si
bien no es posible esperar que existan soluciones liquidas ideales en el sentido de las mezclas de gases, debido
a que para que exista el estado tiques imprescindible que haya interacciones entre las moléculas, hay
soluciones que se comportan en forma bastante ideal. Las condiciones para que esto se cumpla son que las
moléculas tengan tamarios similares y que también las fuerzas intermolecilaresBsy B-B sean iguales.
Esto lleva a quesn soluciones ideales, la entalpia de mezcla es gerque no hay cambio de interacciones)
y que el volumen total es la suma de los volimenes de los componentes puros (o lo que es lo mismo, que los
voliumenes mares parciales de los componentes sean los volimenes molares de los componentes puros).
Cuando un componente de una mezcla cumple la ley de Raoult, el otro la cumple también.

En la Figura 7-12 se han graficado las presiones de vapor y la total de undanuezaos
componentes que cumple la ley de Roault, en funcién de la fraccién molar de uno de ellos.

g

B

Presiom de vapor

J

=1 ‘:=0.5 XA=0
Fraccion molar de A
Figura 7-12: Presion de vapor de los componentes y total en una mezcla de liquidos que obedece a la Ley de
Raoult.

Algunas de las mezclas que cumplen la ley de Raoult son benceno y toluer®, d&bceno y
dicloruro de etileno a 50C, cloruro y bromuro #butilicos a 50 C, nhexano y rheptano a 30C, etc. Las
temperaturas son aquéllas en las que se hicieronioregticsiendo posible que el comportamiento sea ideal
también a otras temperaturas. Notar que generalmente ambos componentes de la mezcla son fisica y
quimicamente similares, con lo que las fuerzas intermoleculares de ambos son parecidas.

Como en toda legue describe un comportamiento ideal, la mayoria de los casos reales presentan
desviaciones. Estas son:

-Desviaciones positivas a la ley de Raotlistas son las mas corrientes en soluciones de dos
componentes. Se caracterizan porque la presion dedeemezcla es mayor que la predicha por la ley de
Raoult Figura 7-13). Puede probarse, ademas, que si un componente presenta desviaciones positivas a esta
ley, el otro también la presentara. Otra observacion que puede hacerse es que si uno de EHeED@EAN
en cantidades muy pequefias, entonces el comportamiento del componente mas abundante se acerca al
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comportamiento ideal.

Este tipo de desviacion se presenta cuando las moléculas de los componentes puros estan mas
fuertemente unidas entre si qoglie estan las moléculas de A con las de B en la mezcla. El efecto es que las
moléculas de A tienden"ampujar”a las de B fuera de la solucién, hacia la fase vapor, y lo mismo hacen las
de B con las de A. Por ello, tanto las presiones parciales de vapor de A como las de B seran mayores que las
previstas por la ley de Raoult. Esto ocurre, por ejemplo, cuandolisuias de uno de los componentes estan
asociadas en estado liquido y las del otro no, como p.gj. en una mezcla de heptano y etanol. Las moléculas de
heptano, al interponerse entre las de etanol, destruyen parcialmente la asociacién por enlaces dedbidrogen
las mismas, haciéndolas mas volatiles e incrementando la presion de vapor.

Presiom de vapor

Xa=1 Xy =05 X, =0

Fraccion molar de A

Figura 7-13: Presion de vapor de los componentes y total en una mezcla que presenta desviaciones positivas a
la ley de Raoult. Rectas punteadas: comportamiento ideal.

Otras causas de desviacion positiva a la ley de Raoult son la diferencia grande en las longitudes de
cadena en moléculas hidrocarbonadas, la distinta polaridad de A y de B, y la presion interna, definida como
T(dP/dT), que es una medida de la fuerza atractintre las moléculas del liquido.

La desviacion positiva de la ley de Raoult va acompafada de una entalpia de mezcla positiva, ya
que para producir la mezcla debe absorberse calor para reducir la atracciéon entre moléculas iguales.

-Desviaciones negatas a la ley de Raoulsi se da el caso de que las moléculas de A son atraidas
mas fuertemente por las de B que entre si y viceversa, resultara una desviacion negativa a la ley de Raoult.
Ambos componentes, al ser mas fuertemente retenidos en la fase liquida en la mezdstgde plro,
mostraran menor presion parcial que la predicha por la ley de Raguta(7-33). Estos casos son mas raros
que las desviaciones positivas, ya que la atraccion entre moléculas de los dos componentes debera ser mayor
que las causas de desitmes positivas, que siempre existen. También en este caso, el solvente en soluciones
diluidas tiene un comportamiento cercano al ideal.

Ejemplos de este comportamiento son las mezclas de un componente acido con una basico, por
ejemplo, piridina y un a&db carboxilico, o de acidos fuertes con agua, por ejemplosHN®O. En estos
casos hay una formacion de compuestos entre A y B, que puede ser por formacién de enlaces de hidrégeno,
como p. €j. entre acetona y cloroformo:

CHs

b
C=0....HCCl
b

CHs
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Figura 7-14: Presién de vapor de los componentes y total en una mezcla de liquidos que sufren una desviacion
negativa a la ley de Raoult. Las rectas punteadas indicampbrtamiento ideal.

Cuando hay desviaciones negativas de la ley de Raoult, la entalpia de mezcla es negativa, es decir,
al formarse interacciones mas fuertes se desprende el exceso de energia.

En ambos tipos de desviaciones, la elevacion de la tenmzetiande a acercar el comportamiento
al ideal, como es de esperar ya que al aumentar la temperatura, pierden importancia varias de las fuerzas
atractivas de las moléculas de los liquidos, que son las que causan las desviaciones de la idealidad, vencidas
por las fuerzas térmicas.

TERMODINAMICA DE SOLUCIONES IDEALES.
Puesto que se han definido las soluciones ideales como aquéllas que obedecen a la ley de Raoult, y

gue ent on cngss= 0fes evidemta quediirazén de producirse la mezcla asdeidrade entropia
debida al desorden al producirse la mezcla. Para mezclas ideales, se vio que ésta esta dada por:

P$=-R( BRrX) (7.39)

y puesto que:

PG=  H ps=-T ps=RTE xLnx) (7.40)

A estas mismas relaciones se puede llegar por un razonamiento puramente termodinamico clasico,
sin recurrir a la termodinamica estadistica.

La variacion de estas propiedades para una mezcla ideal, en funcién de la fracciéa omaadted
ellos, puede verse enffiigura 7-15.
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Figura7-15. G, o@H y @S en funci-n de | &£ composici
TERMODINAMICA DE SOLUCIONES NO IDEALES

En solucionsio ideales, se observa un desprendimiento o absorcion de calor al producirse la mezcla,
con | omtepdréun ealdr no nulo. Ademés, de la interaccion entre las moléculas surge que no todas las
ordenaciones posibles son equiprobables, lo que varizaoele la entropia de mezcla con respecto al dado
por la ecuacion €89).

La entalpia de mezcla debera medirse mediante determinaciones calorimétricas al producirse
mezclas de diferentes concentraciones finales.

Para el calculo de la contribucién demria libre de Gibbs, debe tenerse en cuenta que cuando un
componente de la mezcla esta en equilibrio con su vapor:

Gisolucion)= i  Gvapon = G ivap) + RT Lnf; (7.41)

de modo que el cambio de potencial quimico del componente i, cuaddgbastado puro al de componente
de una mezcla liquida, es:

e=¢i-¢ i =RT Ln {iff7) (7.42)
d o n dies et potencial quimico (energia libre molar parcial) del componente i cuando esfg parla
fugacidad del vapor en equilibrio con i purd;, &s la fugacidad del vapor de i en equilibrio con la mezcla.

Para una mezcla de dos componentes, Ay B, el cambio de energia libre cuando se produce la mezcla
es, por mol de mezcla:

P Gezca= PEa G@F X6. P Xa.RT Ln fa/f a) + xeRT Ln (fe/f 5) (837) (7.43)
Es decir, se podr8§8 determinar el valor de @G
componentes de la mezcla en el vapor en equilibrio con la mezcla, y en el vapor en equilibrio con cada

componente puro. Notese que en la ecuacion anteriokaloges de fracciones molares se refieren al
componente en la mezcla liquida. Para una mezcla de cualquier nimero de componentes:

qGm= RTExLn (/7)) (7.44)

En el caso de que el vapor se comporte idealmente, pueden reemplazarse las fugacidades por las
presiones parciales.
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Figura 716: Funciones termodinamicas de una mezcla de Figura 7-17: Funciones
metanol y tetracloruro de carbono. termodinamicas de una mezcla
de cloroformo y acetona.

Las soluciones que presentan desvVvi agpostivoes posi ti
ya que la mezcla destruye las asociaciones moleculares de ambos componentes, para ltocuml debagia
del exterior. Como ademas las moleculas de ambos componentes estaran mas libres que en estado puro, la
entropia de mezcla sera mayor que la ideal. Suele ser de mayor importancia el aporte entalpico. Por ejemplo,
en una mezcla de tetraclorute carbono y metanol, el tetracloruro de carbono provoca la ruptura de los enlaces
de hidrégeno del metanol, para lo cual se absorbe la energia de dicho enlace. Cualitativamente se podra predecir
un val or me n a.sPueden gesse losvesultagh@sa egi®mezcla particular, a 25 en laFigura
7-16,donde se graficaron las variables termodindmicas de mezcla en funcion de la composicion.

Las soluciones que presentan desvi aimmégatmoes negat.
ya que aformarse parcialmente enlaces se desprende la energia asociada a éstos. La entropia de mezcla sera
menos positiva que en el caso ideal, porque las moléculas de ambos componentes tendran una libertad menor
que cuando los componentes estan puros, restriga@se restara al desorden inherente a la produccién de
una mezcla. En leigura 7-17 pueden verse los parametros termodindmicos de mezcla del sistema cleroformo
acetona.

TIPOS DE SISTEMAS LIQUIDOS DE DOS COMPONENTES
LIQUIDOS COMPLETAMENTE MISCIBLES

Estos son los sistemas en que se obtiene una sola fase liquida, cualquiera sea la proporcién de los
componentes, p. €j., bencetiotueno, etanshgua.

Estas soluciones se presentan generalmente cuando hay idealidad o se presentan desviaciones
negativas da ley de Raoult, ya que en estos casos la energia libre de la mezcla sera menor que la de los
componentes para cualquier proporcion de éstos, de modo que las soluciones son siempre estables. En estos
sistemas, la regla de las fases predice que habréattus gle libertad:

a =222=2
ya que existen dos fases, la liquida y la gaseosa. Los dos grados de libertad seran la composicién del liquido y

la temperatura, con lo que quedara fijada autométicamente la composicién de la fase gapeesaly tke
vapor total de la mezcla.
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Figura 719: Diagrama de presion de vapor para un Figura 720: Diagrama de puntos de ebullicién en
sistema ideal. un sistemadeal.

Si a una temperatura determinada se representa la presion de vapor de la mezcla en funcién de la
composicion del liquido, se tiene un diagrama de presién de vapor. En él se suele representar también la
composicion del vapor en equilibrio con el liquidaneariablemente esta curva esta por debajo de la que
representa las presiones de vapor. Para un sistema ideal, el diagrama adopta la fdfigarderia9. Asi,
una solucion de composiciéna x 0,3 tendra una presion de vaparyPel vapor en equilibricon la misma
tendra la composicion b @& 0,59).

Si se representan en un diagrama los puntos de ebullicion de las mezclas en funciéon de la
composicion, se obtiene el diagrama de puntos de ebulticitposicion. En él se suele incluir también la
compogion del vapor en equilibrio con el liquido. En soluciones ideales, la temperatura de ebullicién de la
mezcla debera aumentar regularmente al aumentar la proporciéon de componente menos volatil, y es de esperar
que la fase vapor sea mas rica en el compgemaas volatil.

La curva que representa la composicion del vapor en equilibrio con el liquido se encuentra
invariablemente por encima de la que representa los puntos de ebullicion del lidiigloré&/7-20) Asi, una
solucion de composicionx 0,2 tiere una temperatura de ebulliciogyTel vapor en equilibrio con ella tendra
una composicion b = 0,49, en el ejemplo).

Los sistemas con desviaciones negativas a la ley de Raoult presentan un diagrama de presion de
vapor versus composicion con un minidepresion de vapoFigura 7-21). Obviamente, para hacer que la
composicion particular del minimo de presion de vapor hierva, habra que elevar la temperatura a valores
mayores que el resto de las soluciones. Ello hace que los diagramas de puntaside-ebriposicion tengan
un maximo. Esta composicion perteneciente al maximo se denonenela azeotropica'(Figura 7-22)y en
él se verifica que la composicion del vapor en equilibrio con el liquido es la misma del liquido, lo que origina
su nombre (dejriego: hervir sin variacion).
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Figura 7-21: Diagrama presién de vapoomposicion para Figura 7-22: Diagrama temperatura
mezclas con desviaciones negativas a la ley de Raoult. de ebullicibrcomposicidormpara

mezclas con desviacioneggativas a
la ley de Raoult.

Las soluciones con desviaciones positivas a la ley de Raoult presentan una composicién particular
para la cual la curva de presiones de vapanposicién posee un maximeigura 7-23) y por consiguiente
para llevar a ebultiéon a esa solucidn sera necesario una temperatura mas baja que para el resto de las
soluciones, por lo que la curva de puntos de ebullodimposicién posee un minimBigura 7-24), que
también corresponde a una mezcla azeotropica. Este Ultimo tiplicierses es bastante comun.
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Figura 7-23:Diagrama de presién de vapmmposicion paraFigura 7-24:Diagrama de puntos de
mezclas con desviaciones positivas a la ley de Raoult.  ebulliciorrcomposicion paramezclas con
desviaciones positivas a la ley de Raoult.

DESTILACION

Supongase que se hierve una mezcla de ARidRia 7-25) de composicion x= 0,23. Su punto

de ebullicion esta representado por el punto a, y serbaTcomposicion del vapor en equilibrio estara
representada por el punto b. Si dicho vapor se condensa aparte, se tendra un liquido b' mucho mas rico en el
solvente mas volatil (en el ejemplo, el A), mientras que el residuo quedara con mayor proporcion del liquido
menos volatil (el B). Este liquido plede destilarse a su vez a la temperatyicdEniendo un destilado ain
mas concentrado en A, de composicién c. Este proceso puede seguirse en un nimero variable de pasos hasta
obtener finalmente un vapor compuesto de A puro, mientras que en el resdadgpuro.

En la practica, se usa una columna de destilacion fraccionada, cuyo principio puede explicafsguran la
7-26, que representa esquematicamente una columna fraccionadora industrial.

El liquido se coloca en el fondo de la cohary se calienta. El vapor de composicion b pasa al recipiente
superior a través de la abertura de la derecha, cuya forma de hongo lo obliga a ponerse en contacto con el liquido
de composicion b' que esté en dicho recipiente. Esto hace que que el vapalesse cediendo su calor de
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vaporizacion al liquido b', el cual se evapora a su vez dando gases de composicién ¢ que pasan a la camara
inmediata superior, reproduciéndose el proceso tantas veces como camaras haya presentes. El liquido en exceso
gue pudiea formarse en una cdmara se vuelca por el drenaje de la izquierda en la camara inferior.

——————— 1]
0o 0,102 0304 0506 07 0809 1
XA

Figura 7-25. Diagrama ideal de puntos de ebullicimmposicion mostrando varios pasos de destilacion
fraccionada.
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Figura78-26: Torre industrial para destilacion fraccionadiégura 7-27: Columna de destilacién fraccionada
de laboratorio.

Cada camara representa un escalén del proceso ilustradé-ignra 7-25, y que se denomina
"plato tedrico". Puede verse enagura 7-25 que para obtener A puro a partir del liquido de composicion a
deberan usarse por lo menos seis platos tedricos (el Ultimo no se ve en la figura porque esta representado muy
pequefio en el extremo derecho del gréafico), por lo que la columnBigerka7-26, que posee siete, permitira
obtener A puro en la parte superior, como vapor. Una columna de tres platos tedricos, por ejemplo, solo
permitiria obtener un liquido de composicion g40,83) a partir de a.

Las columnas de fraccionamiento que se usaei lxboratorio no constan normalmente de platos
en el sentido estricto, sino que llevan un relleno variable, por ejemplo trozos de tubo de vidrio, hélices de vidrio
u otros rellenos que proporcionan una gran superficie, tomando la formiigerta7-27. En A se pone el
liquido a destilar, y el relleno se coloca en la columna B, rodeada de una camisa adiabéatica C que impide que
se disipe el calor del sistema. El vapor fluye por la columna hacia arriba, encontrandose con una corriente de
liquido que cae. Hiquido y el vapor se encuentran en contacto intimo debido a la gran superficie proporcionada

114



por el relleno, con lo que el proceso de condensacion y vaporizacion ocurre continuamente a lo largo de la
columna. Por ello se habla't@tura equivalente a urplato teérico” (AEPT)como la longitud de la columna
cuyo efecto es igual a la de un plato teorico. Esta AEPT depende de las dimensiones de la columna y del tipo
de relleno y su empaquetamiento, siendo del orden de algunos cm. Puesto que para ucidnamniéumo
es necesario que se establezca el equilibro entre el liquido y el vapor que llenan la columna, debe haber un buen
flujo de liquido hacia abajo, lo que se consigue condensando parte del vapor en la parte superior de la columna
mediante un pequeftefrigerante denominaddedo frio".

Lo antedicho se refiere a la destilacion fraccionada de una mezcla que cumple la ley de Raoult.
Cuando la mezcla presenta desviaciones positivas a la ley de Raoult, como puede verse al repetir el
escalonamiento de leigura 7-25 en laFigura 7-22, la destiacion fraccionada conducird a un sucesivo
enriquecimiento de las fases vapor en el liquido que estaba en menor proporcién, hasta alcanzar la mezcla
azeotropica, la cual destilara sin cambios. De este modo, si se usara un numero grande de platos tedricos,
siempre se obtendra en la cabeza de la columna el aze6tropo, y en el residuo el liquido que estaba inicialmente
en mayor proporcion.

En las soluciones con desviaciones negativas, por destilacion fraccionada se obtendra en la cabeza
de la columna el vapalel componente con mayor proporcién, hasta que el residuo alcanza la composicion del
azeotropo, destilando luego sin modificacion.

LIQUIDOS TOTALMENTE INMISCIBLES

Los liquidos totalmente inmiscibles son aquéllos que no se disuelven mutuamente, p.ej., agua y sulfuro de
carbono. La aplicacion de la regla de las fases da:

0 =3+2=1

y esta variable sera la temperatura, ya que cualquiera sea la cobmpadsicistema, la presion de vapor total
serd la suma de las presiones de vapor de los componentes puros, ya que cada uno de ellos ejerce su propia
presion de vapor sin verse afectado por el otro, es decir:

Pr=Pa+Pg (7.44)
La composicion del vapor se puede hallar suponiendo comportamiento de gases ideales, con lo que:

M =Pa (7-45)
ne Peg

donde n y ng son el nimero de moles de A y B en fase vapor. Cada uno de los dos liquidos separados hervira
cuando su presién alcance la exterior, pero la mezcla lo hara cuando la presignalotaide a la presion

extrerior. Esta propiedad se usa para la destilgmmé arrastre de vapor, mediante la cual, una sustancia de alto

punto de ebullicion se destila a temperaturas menores haciendo pasar a su través una corriente de vapor de un
liguido inmiscible en ella. Como la presion total no depende de la composidEmperatura de ebullicion de

la mezcla sera constante mientras estén presentes ambas fases liquidas. La cantidad relativa de cada sustancia
gue va a destilar estara dada por la siguiente transformacion de la ecuacion anterior:

Wa = Ma. =P a.Mg (7-46)

donde w y wg son los pesos de A y B que destilan, ¥ MMg sus masas molares. La proporcién del
componente menos volatil disminuye cuando los liquidos son ligeramente miscibles. Un esquema del tipo de
aparato usado en la destilacion por arrastre con vapor es [gigierta7-28.

El vapor generado en A pasa por una trampa para quitarle las gotas que pudiera arrastrar y se hace
burbujear en el balon B donde esté el liquido de alto punto de ebullicion. Esto mantiene al sistema en agitacion
y le permite establecer el equilibrio ergteapor y los dos liquidos. A fin de reducir al minimo la condensacioén
del vapor, también se calienta el balén B. Los vapores son luego condensados y recogidos. Si B tiene una
presion de vapor particularmente baja, se puede acelerar la destilaciofaimereatre la trampa y el balén
B un serpentin de cobre calentado, a fin de hacer burbujear en B vapor sobrecalentado.

La destilacion por arrastre se usa para recuperar aceites esenciales de por ejemplo, flortes, que si se
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pretendiera destilar directanterse degradarian por la Ita temperatura. Se suele usar agua como vapor de
arrastre.

Termoémetro

Desagote

Liquido A —
Liquido B—

Figura 7-28. Equipo para destilacion por arrastre con vapor. A: fuente de vapor, generalmente de agua, TV:
trampa de vapor, destinada a retener gotas de A liquidonuaerastradas por su vapor, B: balon con el liquido
B, R: refrigerante, C: colector del destilado.

LIQUIDOS PARCIALMENTE MISCIBLES

El mas sencillo de los diagramas de fases para sistemas bicomponentes, es el de sistemas liquidos

que pueden separarsa dos fases liquidas. Estos sistemas se estudian normalmente a presion constante,
generalmente la atmosférica, suficientemente elevada para que, de hecho, no aparezca vapor en equilibrio con
las fases liquidas, y en un intervalo de temperaturas sufroemtie alto para que no se formen fases soélidas.
Si la presién esta determinada, las restantes variables que se han de considerar son la temperatura y la
composicion. Por tanto, los diagramas de fases se construyen mostrando el comportamiento del sistema en
relacién con estas dos variables. La composicién se expresa, de ordinario, en peso por ciento de un componente,
0 como fraccién molar.

Las mezclas liquidas que presentan desviacion positiva a la idealidad, comoRagdeal&-29,
presentan la caractistica de que, si se baja suficientemente la temperatura como para que la contribucion
entr - prsceaa , TpDr | 0 menos en una regi - nmydegpresemandc ent r aci
un maximo de energia libre, es decir, habra dos composiciones de mezcla estables, correspondientes a ambos
m2 ni mo &,y dnazowop@estable entre ellBg@ra 7-30). Cualquier mezcla cuya composicion esté entre
los minimos, por ejempl@n laFigura 7-30, la composicion c) tendra la minima energia libre si se separa en
fos fases liquidas distintas, de composicion a y b, llamifases conjugadas'’ En este caso, se cumplen las
dos condiciones siguientes:

NaGd 63 Mb.O G
y -47)
Na+ N = Nr

donde gy ny son los nimeros de moles de fase a y fase b presentes. Esta regla"sedlarda la palancd
por su similitud con la de estatica.
Obviamente, al variar la temperatura, variara la composicion de las fases conjugadas. Los resultados
de esto se representan en diagramas de fase, para temperaturas lo suficientemente altas como para que no se
formen fases sélidas, y a presion constantewrEsistema de dos componentes con dos fases:

a =2+21=1
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y consecuentemente, fijada la presion (r = 1), las dos variables que restan son la temperatura y la composicion,
gue se representan en un grafico, y de las cuales solo una es iretgpendi

L d TA S ezel =
g 300 mezcla g 3007
E E
U Y
= =
= 2004 -
E E 200 AH mezcla .
= = TAS
S 100 < S 100 - mezcla
Reduccién de T
e
0'-' 0-
i i
1
-1004 i 3
xA=>
2001 S
xA$
Figura 7-29: Mezcla con desviacion positiva a la Figura 7-30: Separacion de fases.

ley de Rasoult.

Se obtienen gréaficos de tres tipos distintos, donde una curva limita la regiébn de composicion y
temperatura en lque aparecen dos fases. Cualquier solucidon cuya composicién esté en la parte externa de la
curva (incluyendo a ésta) presentara una sola fase. Una solucién cuya composicion esté dentro de la zona
bifasica (por ejemplo, ¢ en Eigura 7-31) se separara erosl fases, una de A saturada con B y otra de B
saturada con A, cuyas composiciones estaran dadas por los puntos a y b. La linea que une la composicion total
con las dos fases conjugadas se lldmaa de conexién"o "linea de unién" y en estos gréaficos ésrizontal.

Las cantidades relativas de cada fase estaran dadas por la regla de la palanca.
Punto critico

R iz Una fase
de la solucién
l 200
140 T & 60
l/\\
120 /?
i
TN
100 : . Dos fases !
I| Dos fases \
o 80 : . 9 O Dos fases
° ‘ « .
60 = g= ~Jf— = = e — — 20 ‘100
N 5,
1| b ¢ |
40 1 ‘
a Una fase .
20 v e ol K e
0 20 40 60 80 100! 0 20 40 60 80 100 0 20 40 60 80 100
% en peso de alcohol % en peso de % en peso de
isobutilico en H:0 trietilomina en H20 nicetina en H;0
Figura 7-31 Figura 7-32 Figura 7-33

Los sistemas de las figuras precedentes, de dos componentes liquidos parcialmente miscibles a 1
atm de presion, han sido estudiados en tubos cerrados en los que la presion era igual a la presion de vapor del
sistema.

El maximo de la curva de Kigura 7-31 se conoce comtiemperatura critica de solubilidad” o
"temperatura superior de cosolucion”Esta figura presenta una mezcla en la que ambos componentes se
vuelven mas miscibles cuanto mayor es la temperatura.

Se han observado sistemas en los qudisatinuir la temperatura, la solubilidad aumenta, por
ejemplo, el sistema trietilamiregua, de I&igura 7-32. Este sistema presenta un punto de cosolucion inferior.
este tipo de mezclas es mas bien raro. Si se eleva la temperatura lo suficientépfacewhienza a portarse
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normalmente y la solubilidad comienza a aumentar, pudiéndose llegar a un punto de cosolucién superior, como
en las mezclas nicotiregua Figura 7-33), con una curva cerrada.

Diversos factores pueden hacer inalcanzable uno o $osuiios de cosolucién, por ejemplo, si la
temperatura critica de alguno de los componentes es inferior al punto de cosolucién superior o si el punto de
congelacion de un componente es superior al de cosolucion inferior.

La explicacion del aumento de dolidad al disminuir la temperatura es que las desviaciones
positivas a la ley de Raoult son compensadas, a baja temperatura, por desviaciones negativas debidas a la
formacién de compuestos favorecidos por dicho descenso de temperatura. Esto se vec@uireldecho
de que las mezclas que presentan este comportamiento pueden invariablemente formar puentes de hidrégeno
entre las moléculas de ambos componentes.

R ® o

Zona
u Zona al monofisica
o monofisica
@ Zona
monofisica

Zona Zona
monofisica monofisica

Zona

monofisica N ¥ Pe |
) i A ‘
P ' '
B ' Zona ' .
: + Dbifasica ' L .
- ; : -
: ! ) P | .
B : 5 2 . 1 B \ .
0 0.5 1 0 03 0 0,5 1
X =t = X, =t
Figura 7-34 Figura 7-35 Figura 7-36

Las curvas de presiéde vapor para sistemas parcialmente miscidfégulas 7-34 a 7#36)
presentaran una zona plana correspondiente al intervalo de concentracion en que existen dos capas. Ello se debe
a que ambas capas son saturadas y por consiguiente de composicion cpastasgeuentemente, de presion
de vapor también constante. Solamente varia la cantidad presente de cada fase al variar la composicion total.
Por otro lado, al estar las dos fases liquidas y el vapor en equilibrio, los potenciales quimicos de cada
componete deben ser iguales en ambas fases liquidas y en el vapor, es decir:

eg( en B s at ugd(ea A saturdde de/B) = R¥ lfpe (7-48)

dondefg es la fugacidad de B en el vapor (si se supone comportamientdgdeRd, la presion parcial de B
en el vapor). Consecuentemente, la presion de vapor de ambas fases es la misma, permaneciendo invariable
mientras haya dos fases liquidas presentes.

Para las zonas monofasicas, la presion de vapor variara con la commsaliguma de las formas
indicadas en laBiguras 7-4, 7-35 o0 736.

Si se hace el diagrama de puntos de ebullic@mposicion para cada uno de esos casos, se
obtendran curvas como las de Riguras 7-37, 738 y7-39. Cualquier mezcla cuya composicion esté
comprendida en la zona horizontal destilara a temperatura ctastisprendiendo vapores de composicion
a. En los gréficos de I&guras 7-36 y 737, el residuo se enriquece en el liquido de la izquierda (B). En el de
la Figura 7-40, ello sucede si seomienza con una mezcla de composicién total a la izquierda de a. Si se
comienza con una mezcla de composicion total a la derecha de a, el residuo se enriquece con A.

O Ten C)
[Ten @ T

|

Vapor

Vapor Tev 2 Tepa

Tev,B

Ten.a

Liquido Liquido Liquido

Liquido
ll) X\ —r— 1
XA —— 1
Figura 7-37 Figura 7-38 iiigura 7-39
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Diagramas de temperatura de ebullied@mposicion para mezclas parcialmente miscibles.

Prosiguiendo la destilacion, finalmente la composicion del residuo se saldra de la zonghgrizon
por prosecucién del proceso, podra obtenerse como residuo uno de los componentes puros.

Los puntos a en Ieigura 7-39y b en laFigura 7-38 presentan lugares en las que las curvas de
composicion del vapor y punto de ebullicién del liquido se tocan, y por consiguiente en esos puntos el liquido
evaporara a composicion constante, obteniéndose en la cabeza de la columna de destilacién esancomposi
En cambio, un buen disefio de columna fraccionadora permitird, si el grafico esEhdeda-37, obtener
A puro en la cabeza del destilado y B puro en el residuo (cola) del mismo.

SI STEMAS SKLQUWMO DE DOS COMPONENTES.

Sea un sistema de dos componentes, a una dete
temperaturas utilizado corresponde a | a formaci - -n d:

E I comportamiento m8s sencillo | o presentan aqg!
total mente miscibles entre s2, y para |l as que | as Yr
cristalinas puras de | os dos componentes.

Cuando se enfr2an disoluciones de diferentes co
ti emdamadavas de @hdumasnieetbas cual es, para | as <co
Fi gudeéaprarecEnhgetnadl Estas curvas de enfriamiento son
|l os datos con que se construyen | os diagramas de f a:

80

60

40

¢,%C

,*,

Liquido

benceno sélido

- 20

————Theingo——

Figu#d@a. 7Di agr ama de pu fig. 34L: Efemplos de cwvad da enfriamientalde |
sistema bi-naAtabebenaehbasmcodeppnestes puros y de | a:
ey b de la figura 740.

E I pesret delvatngaptail @adbr a der i vada défl8cgirlineegrot,e qgfuues igbul

y |a mezcla de s-I| imbteaeuw®ec tsecasepara se | | ama
Al aplicar |l a regla de | as fases al sistema que
fases s-lidas y una | 2quida en equilibrio resultars 8§
L =FG2 3=+2 = 1
y como 1 grado de |l ibertad seutbtiar fguadoaalnal pgesi | @
|l as propiedades del sistema en el punto eut®ctico e:
El hecho de que el punto de solidificaci-n de un eu
un cuoenspt o definido, por la raz-n de que |l a mezcl a e
di ferente y porgque | as microfotografz2as de su estruc
microcristalinas.

Una variante eneuta®cftoircnmacsii-nmpldee aupnar ece cuando
son parcial mente solubles en estado es elsi din, ey reanpe¢ o
di agr ama aFpiagruedcde. 7en | a
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disuelto I sélido saturado de Ag I
700 T + f T
0 20 40 60 80 100
(Ag) (Cu)

% en peso de Cu

Figu#d4a Diagrama de enfricaorirentao 1d elt ms idet gma sp |- a

Cuando se estudian sistemas bind&rnigaust 8s d@luiedi fi ca

en |l a cristalizaci-n de una aleaci -n fundida corresp
compuest o pparclwundef ipregure fosigruiddt Albeésr det dbszarpon ¢
de composici-n arbitraria, |l os cristales grandes de
solidificaci-n del eut ®cticode queidanaliexcriuct maomdo e
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de al ga&nfogB X X768
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S| STEBASI-DOQUI DO CON DOS COMPONENTES: FORMACI
COMPUESTOS

Los sistemas en |l os que | os componentes muestr:
algunas veces, a |l a formaci-n de un compuesto que
rleaci -n molar sencilla de |l os dos componentes. Un e
f-rmico y |l a formamida,FiguwywdOdi agdaema-maghesmbezegacl :
presenkiagehd | a

Cada medi o dRgaugrédbdvar despande al di agrama de un

secci+-n anterior
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s-lido De nuevo este diagrama es de f 8&cil interpre
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Cuando | os compuestos s:-lidos no tienen suficie
la cual funden, pueden surgir algunas complicaci one
di soluci-n y unof armaro: IcodmponEnte eamso corresponde
de calocioro de calciofFigudadasé&ardpsesepbsai en- hade es
s-1ido se corneacecicomop eufi@s®c tni cian ©en @rsd antfeo.r ma el c
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SI STEMAS €§¢€QUDOO CON DOS COMPONENTES: Sc¢LIDOS

Debido a |l a importancia que tienen | as aleacion
s-lido una sola fase, por | a -riidmishi |Aind &d itoagtmelntdce sl
la solubilidad parcial mutua de dos fases s-lidas m
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Figu#dA8 Diagrama triangular para representar

Para representar el comportamiento de | os siste
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Los 3 grados de dipreediadn,cotrermperoaatdema y una co
st o, l a composici-n de ambas fases no puede fijars
nlace entre composiciones fija |l a de | a otra fase.

Los sistemas de treendempbaertses-gudasompl 2qui
onsideran sistemas formados por dos sales y agua. |
Fagu#bg @©Wonde | as dos sales son un poco solubles
ompaes ones de |l as disoluciones saturadas.
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Solue. sat. + F
B
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Sal B Sal C

Figuba Esquema de un diagrama de fases para un
na determinada temperatura y presi-n.

Las | 2neas de enl ace indican que alskyg& Fedsits8nl uci on
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La eliminaci n ddedaegphadasda elespomposici-n to
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Por %l tsiimd,emass de tres componentes en | os que
sistemas de un sol o eut ®ctico, cestadponden ah e
representaci -Fn gturbigd ifnueernsstircanalde( f or maenmtes cd & plt a & af, a®
como funci-n de |l a composici-n y temperatura bajo
cuantitativos, es m§ s adecuado expresar l os wval or.
triangul ares.

‘m' ‘Ph
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Si se enfr2a wuna disoluci-n que contiene 32 % d¢
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La regla de |lars datespiemttid®c ali Iglmaed cead nar i o

C-F+ 2-&4 8 2 = 1 grado de | ibertad

Puesto que este grado se ha empleado para fija
variabl es. Es caracter2sticoeuWte®etsitmes eutt§Pcd itcaomp d rea
que | os puntos de fusi-n de | os componentes puros.

ALEACI ONES: EL EFECTO DE ALEACI N

Una aleaci-n se define como una mezcla de dos o
homog®neo. Hay varigase dlepeeadede de&l e¢a amoomses han mezcl
soluciones s-|lidas, como-. cdmmuae gnteas ej ntharymeunS8d i cba
al eaci oneamal ¢.abmashess s on, espec2ficament e, al eaci on
consytdnt es es el mercuri o.

son superior,
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Punt o de Haus®sthe general mente (pero no siempre)
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ni do. Esto, a veces es ventaj oso epolnoomo pcoormoej e m
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tambi ®n por | a aleaci - n, una parte principal de | a
®stas sobre | as propiedades f2sicas.

Conductividad t @Esisaspreg pe le®atdreisca gener al mente s
al eaciones Crioanietss meznol &elde cromo y n2quel, son empl
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ejemplos que demuesdvamenrtseé e edmractol Efse@®t,onde | a al
mec8nicas, es uno de | os principales campos de intel
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8
TERMODINAMICA DE SOLUCIONES

ASPECTOS MOLECULARES DE LAS SOLUCIONES
CAUSAS DE LA SOLUBILIDAD

Es frecuentemente dicho que la solubilidad es debida a fuerzas moleculares. Esto es incorrecto, como
puede ser visto del hecho de que dos gases se mezclan en todas proporciones y tienen solubilidad mutua infinita.
El mezclado es debido, no a una interatasio al movimiento de las moléculas y al hecho de que el estado
mezclado es inmensamente mas probable que el estado no mezclado. La solubilidad mutua de los gases es
entonces un aspecto del origen estadistico del segundo principio de la termodinamica.

Sin embargo, cuando las moléculas se colocan muy cercanas entre si, como en los estados
condensados, las fuerzas intermoleculares tienen una influencia decisiva y pueden ya sea aumentar o decrecer
la tendencia hacia el mezclado. Sup6ngase que dmoBguy B estan contenidos en un vaso aislado de modo
que la condicion de equilibrio es el maximo de entropia o de la probabilidad termodwWaHiicaezclado de
las moléculas ciertamente causara un incremento de entropia debido al aumento de dieserdbarg®,
puede ocurrir que la fuerza atractiveBAsea menor que la-A o la B-B. En este caso el mezclado completo
implicaria un incremento de la energia potencial del conjunto entero y, puesto que el sistema esta aislado, esto
s6lo puede ser alcanzagor extraccion de energia del movimiento térmico de las moléculas (lo que causara
un descenso de la temperatura). Esto causara un descenso de la aleatoriedad del movimiento térmico (traslacion,
vibracion, rotacion) y de la entropia del sistema. Entootasdo los dos factores se consideran juntos, puede
ocurrir que el maximo de entropia total sea alcanzado cuando la miscibilidad no sea completa.

Las mismas ideas pueden ser discutidas en térmicos de la energia libre de Gibbs, si se desea discutir
el equilibrio a temperatura y presion constantes, en lugar de condiciones de aislamiento. Puesto que G = H
TS, un descenso de G es favorecido por un descenso de H y un incremento de S.

De la discusion de arriba, parece probable que el mas altodeal® puede ahora ocurrir en un
mezclado completo o casi completo, puesto que el bafio termostatico evita el descenso de la energia térmica. El
efecto de las fuerzas intermoleculares en determinar la solubilidad mutua de los dos liquidos es ahora
principamente una cuestion de su influencia en la entalpia.

Sea wa el incremento de energia potencial cuando se juntan un par de moléculas A (y es una cantidad
negativa). Sean similarmentegny wes las energias potenciales de interaccié® AB-B en equibrio en el
estado liquido. Por simplicidad supondremos que los dos tipos de moléculas son de forma y tamafio similares
y que el nimero promedio de moléculas mas cercanas de una en particular (z) es el mismo en los liquidos puros
gue en la mezcla. La trdasencia de una molécula de A desde el liquido puro A al liquido puro B, y una
molécula de B en el sentido contrario incrementara la energia potencial del sistema en:

DU = Z(2V\AB - Waa - WBB) (8-1)

Este cambio de energia puede suponerse que es la mayor paHeldahezcla y daré cuenta de él
enteramente si el movimiento térmico de las moléculas se puede suponer que no es afectado por los cambios
en sus proximidades. Surge que cuanggoeag una caidad negativa menor que el promedio dg W wgs,
hay un incremento en la entalpia de mezclado, lo que trabaja en oposicion al aumento de entropia cuando se
intenta minimizar G. Si la magnitud relativa deswes suficientemente pequefia puede ocurrir bogngimo
valor de G se alcance a un cierto grado de mezclado que no corresponda a una miscibilidad completa de los
dos liquidos. Esto ocurre frecuentemente, p.ej., cuando una sustancia polar es mezclada con una no polar,
debido a la gran energia de iaiegion wa de las moléculas polares entre si cuando se compara con la débil
interaccion wg de las moléculas polares con las apolares.

Deben aparecer comportamientos no ideales cuando:

(&) haya desigualdad en el tamafio de las moléculas, y
(b) disparidad en lafsierzas intermoleculares.

Ambos factores pueden resultar en desviaciones positivas o hegativas a la ley de Raoult. En soluciones
de polimeros, donde las diferencias de volumen molecular entre soluto y solvente pueden ser extremas, el factor
(a) es muy importante y conduce a deswiaEs negativas; con soluciones mas normales esto lleva a
desviaciones positivas, pero para tales soluciones este factor tiende frecuentemente a ser bastante menos
significativo que el factor (b).



Si hay fuertes interacciones especificas entre las espkoieB, la energia potencialawen la
ecuacion (8l) es mas negativa que el promedio dg wwag. Esto da lugar a ubH de mezcla negativo.
ConsecuentementeDG es mas negativo que el visto para mezclas ideales en el capitulo anterior.
Consecuentemenk < Pa°Xa Y las desviaciones de la ley de Raoult son negativas.

El caso inverso, cuandoasves menos negativo que el promedio de w wes, parece ocurrir
frecuentemente en mezclas organicas, especialmente cuando las moléculas no son fuertemente polares. En este
caso las atracciones moleculares son principalmente debidas a fuerzas de dispersion de London y estas parecen
ser algo menores eatmoléculas diferentes que entre moléculas iguales. Esta situacion coridldiagea
mezclado positivos y a presiones parciales que son mayores que lo que se esperaria de la ley de Raoult.

Estos resultados estan en concordancia general con la olsemgoerimental. P.gj., Hildebrand
mostroé que las desviaciones negativas son usualmente asociadas con mezclado exotérmico y contracciéon de
volumen en el mezclado. Las desviaciones positivas estan acompafiadas con absorcion de calor y con
expansion.

EL POTENCIAL QUIMICO DEL SOLVENTE EN SOLUCIONES IDEALES

Para soluciones ideales, y para solventes en soluciones reales, la ley de Raoult relaciona la presion de
vapor del solvente con la fraccién molar del mismo en la solucién, de acuerdo con la ecuacion:

Pa=xa5Pa (8—2)

donde R es la presion de vapor del solvente en la soluciaredla presion de vapor del solvente cuando esta

puro, y %3 es la fraccién molar del solvente en la solucién. Salvo que la presion de vapor sea muy alta, puede
suponerse que el vapor en equilibrio con la solucién se comporta como un gas ideal. Puesto que el vapor esta
en equilibrio con la solucion, el potencialimico del solvente en la fase vapor y en la soluciéon debe ser el
mismo (ya que, si fuera diferente, migrarian moléculas de la fase con mayor potencial quimico a la de menor,
hasta que se establece el equilibrio):

Mg = Mag + RT Ln By =mMag) + RT Ln %3P A = Msolucién) (8-3)

Consecuentemente, entre dos soluciones de concentraciones de selyexielx diferencia de
potencial quimico sera:

Dm=m-m=RT LnP, =RT Lnxy. (8-4)
Py X1

Lo que tiene mas interés, al tratar con el solvente en una solucion, es conocer la variacion de potencial
quimico con respecto al que tiene el solvente puro (que es igual a su émergfmlar). Por esta razon se
acostumbra a tomar como estado standard o normal al solvente puro. Consecuentemente, se=define G
como la energia libre molar del solvente puro, es decir, cuanea . xAplicando esto a la ecuacion anterior:

Mm=ma+RTLnX%/1l=ma+RTLnx (8-5)

Una solucién es ideal sélo si-88 es aplicable a todos los componentes en una region dada de
composicion. Sin embargo, no es necesario 3¢ ¢8a aplicable en todo el intervalo de composicionas. U
solucién puede aproximarse en un comportamiento ideal en una regién, pero no en otras.

Una solucién perfecta es aquélla que es aproximadamente ideal en todo el intervalo de composiciones.

En una solucion ideal, las propiedades molares parciales tales como entalpia molar parcial y el
volumen molar parcial son independientes de la composicion. Esto significa que son iguales a los valores
molares de los componentes puros.

POTENCIAL QUIMICO DEL SOLVENTE EN SOLUCIONES NO IDEALES
En soluciones no ideales, y en condiciones en que no se cumple la ley de Raoult, sigue siendo cierto
que el potencial quimico del solvente en la fase liquida y en la gaseosa en equilibrio con ella soniiguales. S
embargo, ahora hay que utilizar la fugacidad en lugar de la presién, de modo que, reteniendo como estado
standard al solvente puro, se tiene que:

m =ma+ RT Lnf/f~ (8-6)
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dondef es la fugacidad del vapor del solvente en equilibrio con la solucibriayfugacidad del vapor de
solvente en equilibrio con éste puro. Al trabajar con soluciones, es mas conveniente intradiixitldal a,
definida como:

a=flf (8-7)
de modo que la (8) queda:
m=m + RT Lna (8-8)

Notese qué no necesariamente vale la unidad. Comparando con la ecuacién correspondiente para
soluciones ideales {8), puede notarse que la introduccién deaeficiente de actividadefinido comog=
a/lx 0 a = gx, facilita el empleo de las férmulas. El coeficiente de activiglaresenta la no idealidad del
comportamiento del solvente en la solucién, y sera menos ideal este comportamiento cuanto mas diferente de
la unidad sea el coeficiente de actividad. Rugse las soluciones reales muy diluidas satisfacen la ley de
Raoult, se concluye qug 1 si se diluye la solucién, es decir, a medida gque XL y xs - 0 (xs: fraccién
molar del soluto).

El camino méas inmediato para calcular el coeficiente de actividad del solvente es medir la presion
parcial del solvente en la solucion de fraccion malar kacer la relacion

9=_Pa (8-9)
XaP A

Si el vapor no se comporta idealmente, habra que emplear las fugacidades en lugar de las presiones.
POTENCIAL QUIMICO DE SOLUTOS EN SOLUCIONES IDEALES

Supdngase que se tiene una solucién diluida de un soluto volatil B, no electrolitico. Debe cumplirse la
ley de Henry:

Ps = kn.Cs (8-10)
donde k es una constante de proporcionalidadamresion de vapor ded@h equilibrio con la solucién en la
cual su concentracion eg.(Puesto que los potenciales quimicos del soluto en la fase vapor y en la solucion
deben ser los mismos, entonces:
Misol) = Meg) = Mp + RT LN B =mpgg + RT Ln kG (8-11)
y la variacion del potencial quimico del soluto, al pasar de una solucién de concentracaira@, es:

Dm= RT Ln B/P, = RT Ln G/C, (8-12)

Si ahora definimos como estado de referencia para el soluto a aquél ezoguen#racion es unitaria,
es decir, €= 1, se tiene:

m=mg+ RT LnG (8-13)
Ahora bien, cudl es la manera correcta de expresar las concentracioh@sfdrma mas correcta,
porque es independiente de la temperatura, y de las variaciones de volimenes molares parciales, es la molalidad
m. Sin embargo, es bastante comun usar la molaridad (M) y en forma menos frecuente, la fraccion molar.
POTENCIAL QUIMICO DEL SOLUTO EN SOLUCIONES NO IDEALES
Supongase ahora que el soluto no se comporta idealmente. Aln asi, se cumple que:

Miso) = Mg = Me + RT Lnfs (8-14)

yen consecuencia:
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Dm= RT Lnf/f 0 m=m + RTLnf/f (8-15)
Si se define ahora nuevamente a la actividad @miff , entonces:
m=m + RT Lna (8-16)

Ahora hay que definir cual es el estado de referencia. Manteniendo el paraleliset@stidio de
los gases, se elige como estado de referencia a aquél en que la fugacidad es igual a la de una solucién que se
comportara idealmente, y cuya concentracion fuera unitaria. Aqui surge nuevamente la cuestiéon de qué sistema
se usa para medirmoentraciones, y la respuesta es la misma que arriba.

Comparando con la expresién para soluciones ideales, puede definirse el coeficiente de actividad:

g=alc 0 a=g¢gc (8-17)

Aqui cabe hacer una reflexion: un soluto es un soluto, sea o no volatil, de modo que las expresiones
deducidas seran validas, tanto para solutos volatiles como para los que no lo son. Ademas, si un soluto X se
compara con otro Y, a la misma concentrag@mpre que ésta sea lo suficientemente elevada como para que
las soluciones no se comporten idealmente, puede observarse que en general las actividades (y los coeficientes
de actividad) de ambos solutos son distintos. Ello indica que la desviaciodeithad debe corresponder a
las diversas interacciones entre las moléculas del soluto y las del solvente, y las del soluto entre si. Estas seran,
consecuentemente, distintas de un soluto a otro y caracteristicas de cada sustancia. Algunas de estas
interaciones pueden ser, por ejemplo, la solvatacién, que al quitar moléculas del solvente para adherirlas a las
del soluto, aumenta la concentracion efectiva; las atracciones y repulsiones intermoleculares, las interacciones
eléctricas, etc.

Notar que las e@aciones (816) y (817) no proveen una definicion completaglpuesto quet es
también una incognita. La definicibn de ambas cantidades se hace completa cuando se especifica bajo cuales
condiciones se hace unitagdPara este propésito es convenieateptar una de dos convenciones, basadas en
el hecho de que el componente i de una solucion real normalmente se aproxima a un comportamiento ideal
cuando x- 0o cuandoix 1, como se vio en los capitulos anteriores.

Convension | se aplica usualmentesaluciones en las cuales todos los componentes, en su estado puro, son
liquidos en la misma temperatura y presion de la solucién (gj., una mezelaeahal). para cada componente

el coeficiente de actividad es tomado como aproximandose a la uniddo sudracciébn molar se acerca a la
unidad, es decir:

m=m° + RT Ingx;
(8-18)
g- lcuandox 1

consecuentementeay’ es igual a la energia libre de Gibbs molar para la sustancia puraienlamisma Py T que
en la solucién en estudio.

Convencion |l: Esta es usualmente aplicada a soluciones en las cuales algunos de los componentes son gases
o solidos ala Ty P en cuist. (€], solucion acuosa de oxigeno o azucar). Para tales soluciones es conveniente
distinguir entre el solvente y los solutos. El primero, denotado con el suscripto A, es el componente que esta en
exceso y cuya fraccién molar puede ser variada hastaldusin cambiar de fase. La convencién es entonces

como sigue:

para el solventem, =m° + RT In gaXa ¥ 0a- 1cuando x- 1
Para solutosm=m°+ RT Ingxiy g- 1cuandox O (8-19)

Es decir, para los solutos su coeficiente de actividad se toma como aproximandose a la unidad a
dilucién infinita. La cantidadn® entonces da cuenta del potencial quimico de un soluto puro en un estado
liquido hipotético correspondiente a extrapolar aaitiin infinita a lo largo del gradiente de la ley de Henry.

El tipo de convencién adoptado es enteramente una materia de conveniencia. La gran ventaja de la
primea es que es simétrica para todos los componentes. Por otro lado, no es convenistateosaercion
en el caso de los componentes cuya fraccion molar no se puede variar hasta la unidad sin cambio de fase.

En la discusién de soluciones conteniendo sustancias solidas o gaseosas, el coeficiente de actividad
del solvente es casi siempre diefinen la escala de fraccién molar, pero el coeficiente de actividad del soluto
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es frecuentemente elegido en la escala de molalidad. Esta puede ser llamada la convencién Il
Convencion Il
Para el solventern =m\° + RT Ingaxa Ya- lcuandox- 1
(8-20)
Para solutosmn=m" + RT In gm y g- lcuandan- O

Esto esté estrechamente relacionado con la convencion Il y difiere de ella sélo en el uso de la escala
de molalidades en vez de la de fracciones molares.

Los coeficientes de actividad de un soluto cuando se calculan relativas a las escalas de fracciéon molar
y molalidad son a veces llamadeoacional’ y "practicd’, respectivamente.

POTENCIAL QUIMICO EN SOLUCIONES DE ELECTROLITOS

Supdngase ahora que se disuelve un electrolito cualquiera (potencial o verdadero). Las especies
disueltas seran iones positivos y negativos. En virtud de lo dicho anteriormente, no nos interesa cémo llegaron
al seno de laolucion, sino sélo que estan ahi, y que, debido a su diferente carga, tamafio y habilidad para
solvatarse, tendrén una actividad propia de cada uno, y que sera distinta para cada tipo de i6n. Podemos entonces
plantear para cada uno de los distintos tigo®des, la expresion:

m=m++ RT Lna.=m.+ RT Ln cg
y (8-21)
m=m.+ RT Lna=m.+ RT Lncg

Es importante destacar que cada tipo déiddra un coeficiente de actividad (y una actividad) propios
en la solucion en que coexisten. Como se vera mas adelante, este coeficiente de actividad puede calcularse en
ciertos casos, pero es problematico que pueda medirse (salvo quizas por el bde aletamodos selectivos
de iones). Esto es asi porque no puede prepararse una solucion de iones de un solo tipo (por éiplo, Na
sin que al mismo tiempo se introduzca en la soluciéon un i6n acompafante de signo opuestoHE}.Cl
Como la magria de las propiedades usadas para medir coeficientes de actividad se basan en mediciones sobre
propiedades de la solucién como un todo, sélo podemos medir la actividad del electrolito completo introducido.
Supongamos que es una sal de composiciBrdue se disocia en=a + b iones:

AaB, = aA” + bB? (8-22)
El potencial quimico total de la sal sera:
Ma = am + b = ama + bme + RT Ln @a)¥@e)° =Msa+ RT Lnasa (8-23)

Consecuentemente, se define la actividad de la sal agimo(as)¥ag)’. Se define ademas como
actividad i6nica media: a un nimero tal que:

asa= (a:)*" de donde. = (asa)V@") (8-24)
Ademas:
asal= (C)(Ce) ()N %)° (8-25)
con lo que
Ga= (QA®)° = @)*° (8-26)

siendog: el coeficiente de actividad medio. De este modo, puede emplearse, para el calculo de propiedades
termodinamicas de soluciones electroliticas, la actividad de la salaggmdgma)¥(ms)®(g.)**". Esto no debe

hacer perder de vista que en general, los coeficientes de actividad de los diversos iones en una misma solucion
seran distintos, asunto sobre el cual se volvera mas adelante. Sin embargo, para la mayoria de los casos, es
suficiente el conoaniento del coeficiente de actividad medio.
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En el caso de soluciones de electrdlitos, las molalidades de todos los iones deben caer a cero para que
el coeficiente de actividad de cada uno de ellos se haga unitario, de modo que endugat deandam -
0, es conveniente pongr- 1 cuando x- 1.

Para soluciones acuosas diluidas, hay poca diferencia entre los coeficientes de actividad basados en
molalidades y las basadas en concentraciones molares. Para concentraciones del orden dalieddndiaa
es aproximadamente del 0,5 %, y se reduce al diluir las soluciones. Consecuentemente, para esas soluciones
pueden usarse indistintamente los coeficientes de actividad calculados con uno u otro tipo de concentracion, sin
errores significativos.

En laFigura 8-1 se han graficado coeficientes de actividad media de algunos electrélitos tipicos en
funcion de la raizcuadrada de la molalidad correspondiente. Puede verse que los valores al principio
disminuyen, pasan por un minimo y luego aumentan, pudiendo sobrepasar el valor 1. De hecho, se han
encontrado coeficientes de actividad tan grandes como 30.

Coeficiente de actividad

0 0,5 1,0 1.5 2,0

v Molalidad

Figura 8-1: Coeficientes de actividad media.

En soluciones diluidas, las desviaciones del comportamiento ideal hacen que la actividad, que se puede
considerar como la concentracién efectiva o ideal, correspondiente a la concentracionmoseaahenor
queesta concentracién nominal. En cambio, en soluciones muy concerdradas,

Ademas, para un electrélito del mismo tipo (por ejemplo, 1:1 como NacCl, KI, HCI, etc., 0 2:1, como
CaCl) los valores de: son casi idénticos a las mismas concentraciones nominales. Finalmente, la desviacién
de la idealidad es tanto mayor cuanto mayor es el producto de las cargas de los dos iones que constituyen el
electrolito.

FUERZA IONICA

Con el objeto de representar la variacion del coeficiente de actividad en funcién de la concentracion,
en especial en el caso en que se agregan electrélitos, G. N. Lewis y M. Randall introdujeron en 1921 una
magnitud denominadéduerza iénica” (1) que es una medida de la intensidad del campo eléctrico debida a los
iones en una solucion. Se define como:

I=1S¢.2? (8-27)
2

donde ces la molalidad del ion i cuya valencia eseZtendiéndose la suma a todos los iones presentes en la
solucion.

Del estudio de los datos experimentales, se ha encontrado que en soluciones diluidas, de concentracion
menor que 0,In, el coeficiente de actividad media de un electrdlito dado egiadamente igual para todas
las soluciones de una fuerza iénica dada.

Nétese que la fuerza idnica total es la que determina el coeficiente de actividad media de un electrélito
cualquiera de la solucion.

Cuando la concentracion aumenta pacia del limite indicado arriba, esta generalizaciéon no es
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vélida y se acentla la influencia de la naturaleza de las sales agregadas.
FUNCIONES DE EXCESO DE SOLUCIONES NO IDEALES.

Las caracteristicas termodindmicas de soluciones, especialmerttasmeo electroliticas, son
frecuentemente expresadas por medidutecfones de (0 en) excesdestas son las cantidades en que exceden
la energia libre, entropia, etc. de una dada solucion a los valores hipotéticos de soluciones ideales de la misma
compaosicion.

La energia libre en exceso esta relacionada estrechamente a los coeficientes de actividad. La enrgia
libre de Gibbs total de una solucién es:

Gt iSnarm (8-28)
y sustituyendo pam = m° + RT Ingxi:
G=Snm° +RTSn Inx +RTSniIn g (8-29)
Si la solucién fuera ideal el Gltimo término seria cero. Entonces, la energia libre en exceso es:
GE=RTSnin g (8-30)
Diferenciando esta expresion a P gohstantes con respecto; aaobtiene:
(MGH/un)Tpn=RTIn g (8-31)

Notar que si una teoria molecular permite hallar una expresion Famn® funcion de la
composicion, los coeficientes de actividad de las especies presentes pueden evidentemente ser determinados
por diferenciacion de &on respecto a la cantidad de esa sustancia.

Es esencial que cualquier expresion tedrica o eragiaca G debe ser una funcién homogénea de
primer grado con respecto dees decir, sijmumenta k veces,5@ebe crecer tambien k veces. Esto es porque
G es una propiedad extensiva del sistema. Tambféelte tender a cero en condiciones en las que la solucion
se aproxima a la idealidad.

TEORIA DE DEBYE -HUCKEL

P. Debyé®y E. Hiickel estudiaron en 1923 las causas de la no idealidad de una solucién electrolitica
diluida.

Las soluciones i6nicas sapartan fuertemente de la idealidad, debido al largo alcance de sus
interacciones. Las interacciones entre moléculas neutras decaeh(s@mméb R la distancia entre moléculas),
mientras que las electrostaticas lo hace cariZRto indica que los iona@geractian a muy grandes distancias,

y que el apartamiento de la idealidad se debe principalmente a la interacciéon culémbica. El modelo de Debye
Huckel incorpora estos hechos.

Puesto que los iones de carga opuesta se atraen entre si, los ioeeen@gtar distribuidos en forma
homogénea. Debe ser mas comun hallar iones positivos cerca de los negativos, que cerca de otros iones
positivos, y viceversa. Toda la solucion es neutra, pero en la vecindad de un dado i6n habra iones de carga
opuesta, llmadoscontraiones Es una situaciéon dindmica, en que los iones se mueven en todas direcciones,
pero en promedio hay méas contraiones epieneg! en las cercanias de uno dado en particular. Esta carga
opuesta, que en promedio en el tiempo rodea en forréecasfiente simétrica a un dado i6n se llama la
"atmésfera i6nicd. La energia, y entonces, el potencial quimico, delcdéntral es disminuida por esta
interaccion electrostatica favorable con su atmdésfera iénica, y el célculo de esta interaccion es la tarea que valié
a Debye y a Hiickel el premio Nobel de quimica.

Cuando se diluye una solucion ideal se produce una varideforida de energia libre, que solo
depende de la concentracién inicial y final del soluto. En el caso de una solucién i6énica hay ademas una
variacion de energia libre adicional equivalente al trabajo efectuado en contra de la atraccién electrastatica par
separar un ion de la atmésfera de iones de carga opuesta que lo rodea. Esta diferencia entre la energia libre de
la solucidn ideal y la real es la energia libre en exceso, que esta relacionada con el coeficiente de actividad del
ion en la solucidn dad&l proceso es el siguiente: el cambio de potencial quimico del soluto al diluiade C

20 Aunque es habitual llama De Hepa® fe n rdecaleirdtlelid sgaor giue era neerl and
21 Jones que tienen el mismo signo de carga.
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Cyes:
Dyt = RT Lnag/as = RT LhgCo/giCi = RT Ln G/Cy + RT Ln@/gi = DMbear+ RT LNg/an (8-32)

donde el segundo sumando es el valdrddebido a las interacciones eléctricas entre los iones de la solucién.
Entonces:

DrMotal - DMyear= RT LN @/an (8-33)

Ahora bien, las interacciones eléctricas son nulas si las cargas estan separadas una distancia infinita, o
sea, si una solucion electrolitica esta infinitamente diluida, debe comportarse idealmente. Si hacemos entonces
que G- O, elloimplicaquey- 1,y queda:

GE = Dn;léctrico: RT Lngz (8‘34)

siendo el proceso a presién y temperatura constantes, erldomess Weiscrica €l trabajo de acercar las cargas
de los iones desde una distancia infinita entre si, propia de la solucién a dilucion infinita, hasta la distancia en
que estan cuando laraentracion es £ es decir:

Dmsctrico= Welec= RT LNQon (8-35)

El punto de partida de la teoria estadistica de las soluciones electroliticas es que los iones estan
distribuidosen el volumen de la solucién, en cada instante dado, no en forma cadtica, sino siguiendo una
distribucion regida por la ley de Coulomb que tiende a ordenar a los iones y las fuerzas térmicas que tienden a
desordenarlos. Al obtener, por los métodos disitzafestadistica (de la cual la teoria cinéticdecular es una
rama) la ecuacion de distribucion espacial de los iones de distinto signo alrededor de un dado i6n, se descubrié
la existencia de una nube de iones de signo opuesto al del idn centratjoléate. Esta distribucion espacial
de las cargas eléctricas de diferente signo en el espacio esta ligada a la energia potencial de sus atracciones
mutuas, que a su vez forma parte de la energia libre de Gibbs de la solucién. Consecuentemente,laalculand
energia de las interacciones entre iones en la solucion, como la suma de las interacciones entre un ion dado y
su atmosfera idnica, puede calcularse el potencial quimico de dichos iones.

Del estudio de la distribucién i6nica surge una magmityis dimensiones son de longitud:

d= 1 =8 eaksT&? =1,988x1028e,T 62 (m) (8-36)
K ¢2€Narl =+ ¢c I =+
o) d=k™=0,04866(T/I}2 (nm) | = 0,55z

y que se denominaspesor de la atmoésfera idnica” o "radio de la atmdsfera iénica" o "longitud de Debye"

En esta ecuaciém, es la permitividad en el vaciela constante dieléctrica del medig, Ik constante de
Boltzmann, e la carga elemental, Bl nimero de Avogadro Iy la densidad del solvente. El efecto de la
atmoésfera idnica en una solucion diulida es equivalente al de una carga aislada de la misma magnitud, colocada
a una distancia k/del i6n central y con signo opuesto al de éste.

Puede observarse que cuanto mas diluida es la solucion, mayor es el espesor de la atmdsfera ionica,
como era de esperar. Ello permite tratar al solvente como a un medio continuo, y a los iones como cargas
puntuales (sin volumen).

Conociendo el poteial eléctrico generado sobre un ion por su atmésfera idnica, sera posible calcular
el trabajo ejecutado en la carga de todos los iones de una solucion a una concentracion dada, y también a
dilucién infinita. La diferencia entre esas cantidades, prestiddide un pequefio cambio de volumen en los
procesos de carga, se identifica como el cambio de energia libre eléctrica de la $Bacidn,derivando
con respecto a,rel nimero de moles del i6n i en la solucion, se tiene el potencial quimico kgl d@nalli,

RT Lng. Resulta:

Ln g =- Nae’kz? (8-37)
8peeRT

Sustituyendo los valores constantes, se tiene:

Logg = - 1,824x1622 O (8-38)
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Para un dado solvente, a una temperatura éad#, son constantes y la ecuacion anterior toma la
forma:

Logg=-AZ2Q (8-39)

Por ejemplo, para agua a 25, A = 0,510 k§?mol*? y a 0 C, A = 0,488 kéf“mol2 El valor de A
puede calcularse con:

A =0,4917 + 6,709x1ft + 3,5213x 162 (8-40)

donde t es la teperatura enC.
Notese que las expresiones anteriores se refieceefitiente de actividad del i6n i en particular,
queg dependera fuertemente de la carga de dicho ion.

COEFICIENTE DE ACTIVIDAD IONICA MEDIA

Cuando Debyg Huckel hallaros la expresion-g8) no habia forma de determinar el coeficiente de
actividad de un ion, sélo se podia determinar el del electrélito completo, y de alli el coeficiente de actividad
medio. Esta situacién cambié al desarrollarse los etlErtreelectivos de iones.

Puesto que comunmente lo que se determimg, egben transformarse las ecuaciones anteriores
para obtener este coeficente de actividad media. Puesto que:

(@)*°= @)(9) (8-41)

tomando logaritmos:

Log g- =alLogg. + bLogg (8-42)
a+b

y sustituyendo Log = -AZ?Q , se obtiene:
Logg =-AjZ.Z|& (8-43)

ecuacion conocida comey limite de DebyeHuckel". La expresiériley limite" se usa debido a que las
aproximaciones que se hacen en su deduccién son rigurosamente aplicables solamente a dilucién infinita.

NOTA | : Si bien la ley limite de 1 fue deducida usando concentraciones molares, la diferencia entre éstas y
las molales es despreciable en su ambito de aplicacién, por lo que se prefiere usar la molalidad para trabajar
congruentemente con el resto de lasapenes termodinamicas.

En cuanto al estado de referencia, éste es aquél gngudecuando & 0, para cualquier forma de
expresar la concentracion, debido a que, a las altas diluciones a las cuales esta ecuacion es vélida, no hay
practicamente diferencia entre el coeficiente de actividad para fracciones molares, molalidad o molaridad.

NOTA Il : Debe notarse que la ley deHDproporciona logoeficientes de actividad verdadergsno los
estequiométricasLa diferencia entre éstos es la siguiente: supéngase que cuando se disuelve un mol de soluto
AB, no se disocia totalmente enyAB*, sino que en parte queda como AB, disuelto, pero no disociado. Si se
determina el coeficente de actividad usando una propiedad de la solucién en su conjunto, por ejemplo, por la
presion de vapor del solvente, se obtendra un coeficiente correspondieatsatugion que hipotéticamente
contiene un mol de cada tipo de iones, 0 sea dos moles de particulas, cuando en realidad tiene un nimero menor
de particulasa iones A, a iones B, y (1-a) moléculas AB; es decir, habrd 2 1- a = 1 +a particulag’.

El coeficiente de actividad calculado para los iones con la suposicién (falsa) de disociacion total es el
estequiométricpmientras que si se tiene en cuenta la asociacién y se caigylgs) en base a su concentraciéon
real (lo que esta realmente disociado), estos valores serdwendaderosy seran distintos de los
estequiométricos.

22 Siendoa el grado de disociaciém =particulas disociadas/ particulas iniciales previas a la disociacion.
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La comparacion entre las predicciones de la teoria limiteldey as mediciones pueden verse en la
Figura 8-2, donde las rectas punteadas se obtuvieron con las ecuaciones anteriores. Obsérvese que la
concordancia es muy buena hasta aproximadar@esté,1 (n?), es decir, € 0,01m para electrolitos 1:1 y
valores menores medida que aumenta el producto de las cargas de los iones.

“log ¥

0,2 03 0.4

V' Fuerzaiénica 1
Figura 8-2: Verificacion de la ley limite de Debyd{ickel.

CORRECCIONES A LA LEY LIMITE DE DEBYE -HUCKEL

A concentraciones mayores, los iones se aproximan mucho, y ya no se pueden considerar como cargas
puntuales, sino como esferitas cargadas y cercanas. Como la ley limite fue deducida suponiendo cargas
puntuales, una primera correccién es considerar ahtainafio real de los iones. Para ello se introduce un
parametr@, considerandolo confdiametro eficaz medio de los ionesPuesto que, debido a las suposiciones
realizadas en la deduccidn, es dificil determinar exactamente el sentido figié,csddo prefiere considerar
como un parametro ajustable.

El efecto del tamafio i6nico finito se puede incluir en la expresion del logaritmo del coeficiente de
actividad, como :

Logg=-Az2Q (8-44)
1+aB@
y
Logg.=-AlZ.Z|A (8-45)
1 +aBA&
con
B = 82Nar € &2 (8-46)
¢ eeksT +

siendo B = 3,29x10kg"’mol”m* para agua a 25C. Aqui,a es la distancia media de aproximacién de los

iones, y B es una constante para un dado solvente y una dada temperatura. Se dan los valores de Ay B en
funcién de la temperatura, para soluciones acuosastatea®-1. Como I iones estan solvatadasjo es la

distancia interionica obtenida por mediciones de rayos X en cristales. Se suele obtener empiricamente
comparando valores experimentalegid®n la ecuacion anterior. Algunos valoresg@ra diversos iones se

dan era Tabla 8-11.

23 Hay una serie de factores a considerar. Por ejemplo, el radio cristalografico de los iones sufre una
expansion al pasar a la solucion (como si en el cristal estuvieran comprimidos y en solucién no), y ademas,

los iones se hidratan ¢, debe considerarse eload d e | ion fidesnudoo o el del i on
primeria?
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Tabla 8l
Valores de Ay B de la ecuacion deDa
distintas temperaturas

TI(C) BMA)Y A

0 0.3248 0.4918
10 0.3264  0.4989
20 0.3282 0.5070
25 0.3291 0.5115
30 0.3301 0.5161
40 0.3325 0.5262
50 0.3346 0.5373
60 0.3371 0.5494
80 0.3426 0.5767

100 0.3488 0.6086

En soluciones acuosas, B es del orden de (0,383x0(° m, ya del orden de (3 a 4)x$0m’* de

modo queaB ° 1. Para soluciones no muy concentradas, puede usarse como aproximacion de la ecuacion
anterior, entonces, a:

Logg.-=-AlZ.Z|8 (8-47)
1+8

ecuacion conocida conisegunda aproximacion de la teoria de-B" . Esta ecuacién es satisfactoria para
soluciones 1:1 de concentracion hasta Q,Aproximadamente, y tiene la ventaja sobre las anterie833 (&
no poseer parametros empiricos dependientes del tipo de ion.

La orientacion del dipolo de las moléculas del solvente alrededor de un i6n depende del tamafio y
carga del ibn. Es m&stensa cuanto mayor es la carga y menor el tamario del ion, y también depende del signo.
Esta orientacion equivale a un cambio de la constante dieléctrica del medio en las vecindades del ién.

Tabla 8l
Algunos tamaﬁos iGnicos en soluciénKiglland, J. AmChem. Soc}9, 1675 (1937).
a iones
(nm)
0,3 K*, NHs*, Ag*, OH, F, CNS, CIOy, BrOs,Cl, Br, I, CN, NOs, HCOO
0,4 Na', 105, HCOs, HPQy, CH-COO" Hgz*", SO, CrQfT, HP4~, Cr(NHs)e™, PO, Fe(CN)*
0,5 SP*, Ba*, C*, H, PI#*, COs™, Fe(CN)*
0,6 Li*, C&*, Cw*, Zr?*, Srt*, Mn?*, Fe*
0,8 Mg?*
0,9 HsO', AI**, Fe*, Cr¥*, La¥, Ce*
1,1 Th4', Ce*, Sif*

Esto resulta en una disminucion de las fuerzas interiGnicas y por consiguiente en una menor desviacion
del comportamiento ideal: el coeficiente de actividad es, por lo tanto, mayor que lo que seria de otra manera.
Se toma en cuenta el efectol@erientacion sumando a la ecuacién anterior un término proporcional a I:

Logg.=-AlZ.Z|AQ +C'l (8-48)
1+aBQ



Luego de reordenar y despreciar algunos términos pequefios, Guggenheim obtuvo, en 1935:
Logg =-AZ.Z|A +Cll (8-49)

con C =aAB + C'. Esta constante sélo puede ser calculada a partir de datos experimentales. El valor de C
depende de la naturaleza del electrolito.

ECUACION DE DAVIES

C.W. Davies 'lon Association,’ Butterworths London, p.41 (1962)) postul6 una ecuacion para
valores tipicos de coeficientes de actividad, empleando un valor promedio para el parametro C' de la ecuacién
(9-48), quedando:

Logg=2?4-AQ +0,15.6 (9-50)
¢ 1+Q +

Aqui no hay reconocimiento para diferencias en tamafos iénicos. En esta ecuacién se acepta que el
tamafio medio efectivo es del orden de 0,3 nm, hacedol. El valor 0,15 se eligié para mejor representar
un comportamiento tipico. La ecuacién es un compromiso entre hallazgos teéricos y experimentales.

A extremadamente altas concentraciones inicas, hay que tener en cuenta la formacion de pares
iénicos, triples iones y racimos iénicos, lo cual cae fuera de este curso. Para mayor informacion, ver J.O'M
Bockris y A.K. Reddy, Modern Electrochemisttyvol | , Plenum Press (1970).

INFLUENCIA DE LA HIDRATACION SOBRE EL COEFICIENTE DE ACTIVIDAD
Stokesy Robinson (R.H.Stokes y R.A.RobinsdnAm. Chem. So€0, 1870 (1948)) propusieron que
a) elagua unida a los iones no forma ya parte del solvente en masa, y
b) que la expresion de la ley extendida délda correctamente el valor del coeficiente de alztibi(en la

escala de fraccion molar) de los iones solvatados.

Entonces puede hallarse, en base a la aplicacion de la ecuacion deubiblvsy el coeficiente osmético
de Bjerrum, que:

Log g =-AlZ.Z|A -hlnay-Ln (1 +0,018G-h)m) (8-51)
1+aB8 n

dondea,, es la actividad del agua,el numero de hidratacion (nimero de moles de agua unidos a un mol de
electrolito independientemente de coémo se distribuye entre catién y anién, h un coeficiente expermental y
la molalidad nominal del solutdlgunos valores de hgse muestran en la Tabldl8

Tabla8-1ll

Valores de h 'y a para diversos iones,

para la aplicacion de la ecuacion-81.
Sustancia h a(nm)
HCI 8,0 0,447
LiCl 7,1 0,432
NaCl 35 0,397
KCI 1,9 0,363
RbCI 1,2 0,349
NH4CI 1,6 0,375
MgCl 13,7 0,502
CaCb 12,0 0,473
SrCh 10,7 0,461
BaCh 7,7 0,445

Esta ecuacion es notablemente consistente con los coeficientes de actividad medios experimentales de
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electrélitos no asociados en soluciones acuosas concentradas, y los tamafios i6nicos encontrados para un
considerable nimero de electrdlitos son consigeae las dimensiones de los iones solvatados. Los valores
de h yaencontrados por Stokes y Robinson para un nimero de cloruros 1:1y 2:1 se dabkengdV.

Tabla 81V
Valores de h y a para diversos iones, para la
aplicaién de la ecuaciéon4s.

Sustancia h a(nm)
HCI 8,0 0,447
LiCl 7,1 0,432
NacCl 35 0,397
KCI 1,9 0,363
RbCl 1,2 0,349
NH4CI 16 0,375
MgCl. 13,7 0,502
CaCp 12,0 0,473
SrCh 10,7 0,461
BaCb 7,7 0,445

EL COEFICIENTE OSMOTICO

Otra funciéon que es a menudo usada, especialmente en soluciones electroliticesefesesite
osmotico del solvent&ste es simplemente una funcién logaritmica del coeficiente de actividad, pero es util
cuando el coeficiente de acitividad del solvente difiere de la unidad sélo en una cantidad muy pequefia. P.gj.,
en el caso de soluciones electroliticas diluidas, eloierte de actividad del solvente puede diferir de la unidad
en menos de una parte erf, X@ientras que el coeficiente de actividad del soluto puede diferir de la unidad en
varios porcientos. En tales casos es deseable usar una funcién que resultaagoumedicion numérica de
la desviacion del solvente de la idealidad.

Tabla 8V
Actividad del agua en soluciones de NaCl

M aw M aw

0,1 0,99665 3 0,8932
0,5 0,98355 34 0,8769
1 0,96686 3 0,8600
14 0,9532 4,2 0,8428
18 0,9389 4,6 0,8250
2,2 0.9242 5 0,8068
2,6 0.9080 54 0,7883

El coeficiente osmotic& del solvente esta definido por la relacion
Mo = Mo’ + FRT IN X0y (8-52)
F - 1cuandoxv- 1
La relacion entr& y gsow €S obtenida por:
Meoty © + RT IN Qsov X solv = Msoiv ° + F RT IN Xso
y entonces
In gov = (F-1)IN Xsow (8-53)

El coeficiente osmético difiere de la unidad en forma mucho mayor que lo que ¢g.he®e utilidad
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en la regién de concentracion doigglg tiene un valor de, digamos, 0.9999 es bien notable.
PARES IONICOS

Las deducciones anteriores se realizaron en la suposicion de que el electrélito estaba totalmente
disociado. Sin embargo, aln los llamatkisctrolitos fuertes'a altas concentraciones, pueden formar lo que
se llamarpares i6nicos", que en ciertas relaciones son semejantes a las moléculas no disociadas. El concepto
fue desarrollado por Brgnsted en 1926.

Un par i6nico se forma cuanmcl cation y el anién se acercan hasta una distancia menor que cierta
distancia critical, definida por la formula:

d=_|z.z|& (8-54)
8peeksT

A esta distancia la energia poteneigctrostatica de dos iones de cargas opuestas es igedl, § 2k
la energia térmica es insuficiente para superar la atraccion mutua. Los iones quedan enlazados formando un
par, que no participa de la conductividad eléctrica de la solucién, a pesaedem® eerdadera molécula. El
namero de pares idnicos y su constante de disociacion puede calcularse mediante la mecanica estadistica. Se
observa que el nimero de pares ibnicos aumenta cuanto mas pequefios son los iones y cuanto mayor es su
concentracion gu carga.

También pueden aparecer, aunque en menor proporcion, grupos de tres o cuatro iones, cargados o no,
como por ejemplo AR, A2B-, A:By, etc., que explican las curvas de conductividad anémalas, asi como también
el comportamiento del coeficiende actividad estequiométrico a altas concentraciones.

Otra causa de variacion de los coeficientes de actividad estequiométricos es la contraccion de las
soluciones al introducir iones, debido al apefiuscamiento de las moléculas de solventenendaapa de
hidratacion, y a la contraccién tipica de los dieléctricos sometidos a un campo eléctrico, la disminucion de
moléculas de solventibre" debido a que las moléculas de la primera capa de hidratacion forman parte de la
entidad cinética delén o particula hidratada. Ambos efectos conducen a un aumento efectivo de la
concentracion molar, mientras que so6lo el segundo aumenta la concentracion molal efectiva, comparados
ambos con la concentracion estequiométrica o nominal. Estas variacionms efdéghces al coeficiente de
actividad estequiométrico.

CONSTANTES DE EQUILIBRIO EN SOLUCION

Aplicando el mismo razonamiento empleado en el tratamiento de un equilibrio en fase gaseosa, a la
reaccién genérica en solucién:

aA + bB =cC +dD (8-55)
se cumple que:

Dm=Dm + RT Ln(ac)%ap)? (8-56)
(a)¥(ae)”

y en el equilibriddm= 0 de modo que:

Dm =-RT LnK (8-57)
donde
K = (ac)%@p)? = (mo)(mp)? (@) () = Km.Kg (8-58)

(@)@s)p  (Ma)a(Me)® (90)A(e)°
es la constante termodinamica de equilibrio.
ESTADOS DE REFERENCIA
Debido a que las composiciones de disoluciones, especialmente de electrdélitos, en cuyo estudio el

concepto de actividad tiene la maxima importancia, se expresan en términos de molaridades o molalidades, se
utiliza ampliamente un estado tipo distinto. Endstudios termodinamicos es preferible el uso de la molalidad,
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porque es independiente de la temperatura y presion, lo que no sucede con la molaridad.

El estado de referencia en estos casos es una solucién cuya/mzsa unitaria a la presion
atmosférica, es decir, que se comporta como a dilucién infinita, pero endaclidEsto es, postula un estado
hipotético en el que una soluciémiposee las propiedades que tendria a dilucion infinita, extrapoladas a 1 m
siguiendo las leyes de soluciones ideales.

Los coeficientes de actividad calculados con este estado de referencia pueden indigar$&s ebn
estado de referencia hipotético es el de concentracién 1 M, con comportamiento de solucién ideal, los
coeficientes de actividad pueden indicarsegon

Finalmente, los coeficientes de actividad racionales son los basados en la fraccién molar, siendo el
estado tipo la solucién infinitamente diluida, en laajue= 1, a la presion atmosférica normalo notaremos
cong..

Existe una relacion entre estos tres coeficientes de actividad:

0= gn(1 + 0,001MM3) = g-&d + 0,001C(M - M5) & (8-59)
¢ & s

dondemes la molalidad, My M- las masas molares del solvente y del soluto, respectivamente, C la molaridad,
y dy dy las densidades de la solucién y del solvente puro.

OTROS ESTADOS TIPO

La naturaleza del estado tipo elegido para el calculo de actividades no tiene significado termodinamico
y hay libertad para su eleccion, siempre que se lo mantenga a lo largo del razonamiento. En efecto, como lo que
se calcula son siempre diferencias dergia libre de Gibbs o de potencial quimico, para el pasaje del estado 1
al 2:

Dm=m-m=m + RT Lnaz- m - RT Lhay = RT Lnajay (8-60)
Cuando la variacién dependeaida;, cualquier constante de proporcionalidad que existieraantre
P, 0 concentracion sera la misma para ambas actividades y se cancelara.
Los potenciales quimicos de una sustancia 1 en dos fases diferentes, en equilibrio, son iguales. Sin
embargocomo la eleccion del estado tipo es arbitrario, en ciertas circunstancias puede elegirse un estado tipo

distinto en cada fase, en cuyo caso las actividades no seran iguales. Puesto que, para el constituyente 1 en las
fasesa y R en equilibrio, se cumple gu

Ma=Mmg (8-61)
Ma=M1a+ RT Lnaga=mMig+ RT Lhaig=mg
de donde:
M1a-M1g=-RT Ln (@alaip (8-62)
ysimia, Myg entonces:

aralarg=exp € Mia-mig), 1 (8-63)
RT

Esto causa que la especie 1 se distribuya en distinta proporcién entre ambas fases. El cociente anterior
se llama“coeficiente de reparto"y explica la posibilidad de extraer selectivamente ciertos solutos de
soluciones, con solventes inmiscibles con éstas.

EQUILIBRIOS HETEROGENEOQOS

En muchos casos, se encuentran equilibrios quimicos en los que hay involucradas sustancias solidas,
liquidas y gaseosas. En todos estos casos, se utiliza la convenciofiaectivddad de cada sélido o liquido
puro se puede tomar como la unidad a leepion atmosférica:’ En rigor, la actividad de un sdlido o liquido
puros es constante, y por eso se la puede incluir en el valor de la constante de equilibrio, sustituyendo en la
expresion de la constante la actividad por la unidad. Si el liquido o elsdlestan en estado puro, su actividad
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no sera unitaria, pudiéndose tomar en primera aproximacion igual a su fraccién molar (por ejemplo, podria
haber un sélido disuelto en otro sélido, como en una aleacion o un sélido en un liquido, como una amalgama).

En rigor, la actividad para sélidos y liquidos puros sera unitaria si la presion total es 1 atm. A otras
presiones, la actividad sera constante pero distinta de la unidad. Sin embargo, el efecto de la presion sobre un
liqguido o sdlido es generalmenigequefia (a menos que la presién sea extremadamente alta), y
consecuentemente puede seguirse considerando unitaria a la actividad. Ademas, frecuentemente hay una
anulacién parcial de términos para las sustancias reaccionantes y productos resultantes.

Por ejemplo, en la reaccion:

Fas) + HXO() = FeQq) + Hz)

si el hierro y el 6xido ferroso son sélidos puros, entonces:
K = anafarzo = froflfiz20 © Pra/Pr20° XHalXH20

0, en la reaccion:
Feag+ 3H' @)= F€%ag+ 1,5Hq

K = (an)"Yare+d = (fru2)"(are+d © (Pr2) " (Meed(Gred
(@) (an)? (M) ¥(g++)°

Por otro lado, en las reacciones en que interviene el solvente, y si la solucién esplikrdda
considerarse que la actividad del solvente es constante, y consecuentemente, adoptar la misma convencion, por
ejemplo:

NHs(ag)+ H20 = NHy'(ag) + OH (ag)

donde

K = anp4+.8oh-
aNH3

o la reaccion:
CaCQs)= CaQs) + COyg
con K =fco2° Pcoz

Los equilibrios tales como la vaporizacion tienen una constante de equilibrio igual a la fugacidad del
vapor, que es aproximadamente igual a la presién de vapor, por eso la ecuacién de-Clapegias es igual
a la que determina el cambio de K con la temperatura. Se trata de un caso particular de esta ley general.

BIOENERGETICA

La bioenergética se dedica al estudio de la transformacion de la energia emias sistes. Desde
elmomento en que se comenzaron a entender muchos fenémenos bioldgicos y bioquimicos a nivel molecular,
se ha aprendido a aplicar la termodinamica al estudio de los sistemas vivos. En esta seccién se examinaran los
agectos energéticos de las reaccioneguimicas, utilizando como ejemplo la glisidi. En particular, el
interés se centrara en la funcién detifsfato de adenosina (ATP) en estos procesos.

ESTADO NORMAL EN BIOQUIMICA

Antes de entrar a la discusion de la termodinamica de los seres vivos, es importante primero distinguir entre
los estados normalegue se emplean en fisicoquimica y en bioquimica. En fisicoquimica, el estado normal se
refiere a la situacion en la cual todos los reactivos y productos estan a la concentracion molar (o molal) unitaria.
En bioquimica se gue el mismo procedimiento, galque la concentracion de los iones de hidrégeno del
estado normal se define como”1M, debido a que el pH fisioldgico es aproximawate de 7. En
consecuencia, segun estas convenciones, el cambio de energia libre normal de Gibbs sera diferente en
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reaciones que involucran captacion o liberacion de iones de hidrégeno. Por tanto, se Ewstipar&®m’ en
el estudio de los procesos bioquimicos. Considérese la reaccion

A+B- C+xH
El cambio de potencial quimicbrf) del proceso estdado por

Dm= D + RT In([CYLM)([H */1M)* (6.64)( 864)
((AlIm)([B)/1M)

donde 1 Mrepresenta el estado normal fisicoquimico del soluto en solucién (suponiendo comportamiento ideal
y empleando concentraciones en lugar de actividades). Como el estado normal bioquimico de los fones de H
es de 10 M, el cambio de energia libre de Gilalesd mismo proceso ahora esta dado por

Dm= Dm" + RT In([CY/AM)([H*}/107M)* (8-65)
(AVIM)([B/1M)

Adviértase que aun cuando la convencion del estado normal ha carfiioiatiihe mantenerse sin
cambios. A partir de las dos Ultimas ecuaciones se obtiene:

Dm =Dm" + xRT In (1/10) (8.66)
Six=1yT =298 K, entonces
Dn? = Dn¥' + 40,0 kJ (8.67)

Esto significague en las reacciones en que se producen ioh&mtHes mayor qu®m' en 40,0 kJ
mol? de iones Hiliberados. En consecuencia, la reaccion es npsesea a pH = 7 que a pH = 0. Por otra
parte, si el ion Haparece como reactivo,

C+H- A+B
puede demostrarse que
Dn? = Dnf' - 40.0 kJ (8.68)

y esta reaccidn serd mas espontanea a pH = 0 que a pH = 7. En las reacciones en las que no intervienen iones
H*,Dm =Dm".

ATP - CIRCULACION DE LA ENERGIA

El 5-trifosfato de adenosin&igura 8-3) es la fuente de energia fundamental enerasas reacciones
biolégicas, cuyo margen de accion va desde la sintesis de proteinas y del transporte i6nico hasta la contraccion
muscular y las actividades eléctricaslas células nerviosas.

T O (8] (o]
& i I I I
/fH,--—~‘)——-?—()-—-—li‘—-()—ll‘——o_
Ad
lenina H/ \o/ \H 0. o. o.

W

LR a0 A1 = —
Azicar ribosa Trifosfato

Figura 83:-Estructura del 8rifosfato de adenosina (ATP). Por hidrdlisis, pierde el grupo fosfato terminal para

formar 5-difosfato de adenosina (ADP). EI ADP puede seguirse hidrolizando parardanddosfato de
adenosingAMP).

La energia que se requiere para llevar a cabo estos procesos se deriva de la reaccién de hidrélisis a pH
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ATP%+H20 - ADP® + PR+ H*

donde Pdenota al fosfato inorganico HEFOESsta reaccion va acompafiada de una disminucién de la energia
libre normal de Gibbs de 25 a 40 kJ por mol de ATP hidrolizado. El valor exacto depende del pH, de la
temperatura y de los contraiones metalicos presentes. Uno de los sistemas estudiadasteoexaatiid es

el complejo MgATP, el cual,apH =7y T = 310 K, tiene el van = - 30.5 kJ. La reaccion de hidrdlisis
puede proseguir de la manera siguiente:

ADP* + H,O0- AMPZ + R +H* Dn¥° -30J
AMP?Z + H,O- adenosina +iP Dm'° -14 kJ

Sin embargo, en casi todos los casas, sélo se pondra interés en la hidrélisis del ATP a ADP.

La gran disminucion de la entalpia libre debida a la hidrdlisis del ATP a ADP sugiri6é a algunos
bioquimicos el empleo del concepto eldace fosfato de alta energigara describir estos compuestos. El
empleo de este concepto resultd imadelo, ya que implica que el enlac®Rle estas moléculas es algo
diferente del enlace covalente comun, lo cual no es cierto. Entonces, ¢ por quéldidho ngativo deDm'™?

A fin de dar respuesta a esta pregunta, deben examinarse lasirestrdel ATP y de sus productos de
hidrélisis, ADP y Pya queDn¥ depende de la diferencia de las entalpias libres normales de los productos y
reactivos. Por lo menos deben tomarse en cuenta dos factores: la repulsién electrostéatica y la estabilizacibn por
resonancia. A pH =7, la unidad de trifosfato del ATP llevéreuargas negativas:

O O O
adeninaribosaO-P-O-P-O-P-O

é é é

O O O

A causa de la proximidad de las cargas, existe una repulsién electrostaticaatuesifista repulsion
se reduce cuando el ATP se hidroliza a ADR (@IPADP sélo tiene tres cargas negativas). El otro factor que
contribuye al valotan grande dBG " es el que ADP y eliPoseen mas estructuras resonantes que el ATP. For
ejemplo, el grupo P, tiene varias estructuras resonantes de energia semejante:

o} 0 0 o}
é - é é
HO-P-O 2 HO-P-O' 2@ HO-P=023 HO-P-O
é é é ®
o} o} o o)

Por otra parte, la porcién terminal del ATP tiene estructuras resonantes de menor importancia por
grupo fosfato. La siguiente estructura resonante del ATP es improbable debido a que los atomos de oxigeno
tienen tres enlaces y al hecho de que exista una carga positiva en el &tomo de oxigeno adyacente al atomo de
fosforo que también tiene carga positiva:

O O (@]

I é
adeninaribosaO-P-O-P*-O*'=P-O

é é é

O O O

Por ultimo, en grado menor, la liberacién del impedimento estérico entre los dmadgeno de los
grupos fosfato adyacentes del ATP por hidrélisis también puede contribuir a la gran disminucion de la entalpia
libre normal.

Como se muestra enTabla 8-VI, la hidrélisis del ATP no es de ninguna manera la mas exoenérgica
Sin embargo, la importancia de su posicibn relativa entre los otros fosfatos se mencionara en forma breve.

144



Tabla 8VI
Entalpias libres normales de hidrélisis de algunos compuestos fosfato a pH =7

Compuesto Dnt (kJ/mol)
Fosfoenolpiruvato -61,9
Fosfato de acetilo -43,1
Fosfato de creatina -43,1
Pirofosfato -33,5

ATP -30,5
Glucosa1-fosfato -20,9
Glucosab-fosfato -13,8
Glicerol 1-fosfato -9,2

GLICOLISIS

Todos los organismos vivos necesitan energia para su crecimiento y funeitnatas plantas
obtienen su energia del Sol a través del proceso de fotosintesis. Reciben el ncemideadas porque
contienen células que se autoalimentan. Los seres humanodhetendrofos sobreviven alimentandose de
los demas. Los alimentos humanos se componen en su mayor parte de carbohidratos, proteinas y grasas. Los
humanos obtenemos la energia almacenada en estas moléculas a travésidie gradaal. Por ejemplo, los
carbohidratosirven para dos fines: proporcionan las bases de sustentacion de la biosintesis y producen energia
por oxidacion. Ahora se pondra atencion a la produccion de energia.

En laFigura 8-4 se muestra la trayectoria metabdlica de la glucosa a acidapirrila ruptura de
una molécula de seis &tomos de carbono, la de glucosa, a dos moléculas de tres &tomos de carbono, el &cido
piravico, se hallan involucradas nueve etapas en total. Cada una de las etapas es catalizada por enzimas. Se
advierte que el ATP smnsume en algunas etapas y en otras se sintetiza. Sin embargo, existe una ganancia neta
de 2 moles de ATP por mol de glucosa que se metaboliza a acido pirtvico.

En la primera etapa de la trayectoria glicolitica, la glucosa se convierte esagifusfato;

-

CxE,. 55 C‘H:O?Oé'
1

——0
H G \“»95

14

4 ; + H.0
I\ OH H/
OHN i/ H
| i
H

“ OH H c

Glucosa Glucosa - 6- fosfato

Como éste es un proceso endoéfdjda reaccion no serd espontanea si los reactivos y productos se
hallan en sus estados normales. Sin embargo, esta reaccion pueidgeipdu acoplamiento con otra reaccion,
la cual es exoérgicas decir, la hidrdlisis del ATP. Por tanto, puede escribirse una reacoipladade la
manera siguiente:

glucosa + ATR glucosa &osfato + ADP  Dn?=-17.2 kJ

Esta reaccion ahora tendra lugar en forma espontanea debido a que el Daidedaina cantidad
negativa grande.

La reaccion precedente sirve para ilustrar la importancia de las reacciones de acoplamiento en los
sistemas biolégicos. En esencifiene una reaccion energéinente desfavorable pero que es necesaria para
el metabolismo. Puede hacerse que tenga lugar asociandola con otra reaccion, en la cual se libera una gran
cantidad de entalpia libre. Debe advertirse que estas dos reaccicse®fectian en forma separada; la
presencia de la enzima glucocinasa (0 hexocinasa) es la que hace posible el acoplamiento.

Otra reaccién de acoplamiento tiene lugar a partir de fructéssfeio a fructea 1,6difosfato. De
nuevo, se hidroliza mol de ATP por cada mol de fructoséoéfato que se fosforila.

El consumo de ATP en estas reacciones queda mas que compensado paslasiesiguientes, las
cuales dan como resultado una sintesis total de 4 moles de ATP; en consecuenc@ghagncia neta de 2
moles de ATP. ApH=7,5y 298 K, la sintesis de ATP a partir de AD#egne acompafada por un incremento

24 Se llama reaccion endoérgica a cualgeéaiccion quimica que absorbe energragcontraposicion a las
reacciones exoérgicas que la desprenden. Habitualmente la energia en uba seaueinifiesta en forma
de calor, es decir, en la absorcion o desprendimiento de calor.
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de la entalpia libreDn? = 31.4 kJ mot. Por lo tanto, esta reacciéon debe inducirse ligandola a una reaccion
exoérgicaEsto ocurre en la oxidacion del gliceraldehidosato a 1,3ifosfoglicerato, donde NADy NADH

son las formas oxidada y reducida del dinucleétido de naotda adeninéFigura 8-5). El NAD* es otra

molécula bioldgica importante, que funciona comagur electrénico (de gliceraldehido a piruvato). La
reaccion precedente es ligeramente endoérgica y, por tanto, no puede emplearse para inducir cualquier otro
proceso energéticamente desfavorable. Sin embargo, lo que emim@es el hecho de quehidrdlisis del

producto, el 1 3lifosfoglicerato, es muy exoérgica de modo que en presencia de la enzima fosfogliceratocinasa,
se tiene que:

1,3difosfoglicerato + ADR  3-fosfoglicerato + ATP

Dnf' =-18.8 kJ
Glucosd ATP

“e ADP

Glucosa 6-fosfai0

Frucios 6-fosfa10
ATP

ADP

Fructosa 1.-6-difosfalo

/ N
Fosfaio de

Gliceraldehido 3-fosfaio (2) dihidroxiacetona (2]

2NAD’
2NADH + H’
Acido 1.3-difosfoglicérido (2)
2ADP
2ATP
Acido 3-fosfoglicérido (2)

Acido 2-fosfoglicérido (2)

Acido fosfoenolpirtvico (2)

2ADP
2ATP
Acido pirtvico (2)

Acido lactico (2)

Figura 84: Trayectoria glicolitica. En ausencia de oxigeno, el producto final en el cuerpo humano es el acido
lactico.

PO,
Oy M O\\C/O 2
T | +
: 2- = NADH +H
p-c-oH +t NAD' 4 HPOS™ — H G-OH -+ oy 6,353 )
; 2- H-C-0P0}
n—C-0F0, |
N H

Oxidacion del gliceraldehid@-fosfato a 1,3 difosfoglicerato
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Figura 85 (a) Estructuras del NADy del NADH y (b) reduccién del NADa NADH. R dsigna al resto de la
molécula de NADy XH; designa a la molécula de sustrato que se estarma conforme se reduce el NAD

El sustrato, XH pierde dos atomos de hidrégeno mas dos electrones. Uno de los iones de hidrogeno va a la
solucién. El otro ion de hidrégeno, acompafiado por dos electrones, se combina cort paNAfdrmar

NADH. Adviértase que la reaccién puede representarse comé N2 + 2e - NADH + H* o simplemente

como NAD" + H,- NADH + H*.

La gran disminucién de la entalpia libre normal en este proceso asegura la direccion de la reaccion de
izquierda a derecha. Estequiométricamente, por cada mol de glucosa querspatescge producen 2 moles
de 1,3difosfoglicerato y, por lo tanto, se forman dos moles de ATP. La conversion del fosfoenopiruvato a
piruvato también se lleva a cabo via un proceso de acoplamiento, en el cual se forman dos moles adicionales
de ATP.

Hasta el momento se han considerado los aspectos energéticos de cadadetdpal.irA
continuacion, seria deseable conocer como puede aplicarse la constante de equilibrio a un proceso como la
glicélisis. En una secuencia de reacciones, laninat)importante no es la constante de equilibrio de una
reaccion aislada; en suglar, debe considerarse la constante de equilibrio del proceso global. Considérense las
reacciones siguientes:

A+B=C+D K= [C][D]
[AI[B]

C+D=E+F ¥= [FI[E]
[CI[D]

E+F=G+H ¥= [G][H]
[E][F]

La constante de equilibrio del proceso global
A+B=G+H
esta dada por

K4=IG”H = KiK2K3 (869)
[AI[B]

El punto importante es que, aunque una de las etapas intermedias tuviera unge amstquilibrio
pequefia, aln se formaria una cantidad apreciable de los productos si las demas etapas son favorables de
izquierda a derecha. Por ejemplo, sFKLO®, K2 = 10%y K3 = 1, alin se tendria que K 10°. Ademas, como






