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PRčLOGO 

 

 

El presente apunte fue utilizado en la asignatura Fisicoquímica General, que dicté durante varios 

años para las carreras de Licenciatura en Biología y Farmacia.  

Es una materia destinada a interiorizar a alumnos de carreras relacionadas con la biología en 

fundamentos de la fisicoquímica, como herramienta para la comprensión de textos de química aplicada, 

biología, bioquímica y edafología, y para enfocar fisicoquímicamente el trabajo en estas disciplinas. Por esta 

razón se hace hincapié en los ejemplos y aplicaciones en biología.  

La necesidad de escribir este apunte surgió de que los libros de fisicoquímica para profesionales de 

la química suelen ser demasiado elevados para las necesidades de los profesionales de la vida, y muchos de los 

textos dedicados a estos últimos son tan elementales que resultan solamente informativos sin proporcionar 

herramientas para la aplicación práctica de los conocimientos. El hecho de ser bioquímico, i.e., saber en qué se 

aplican estos conocimientos en biología, sumado a haber preguntado a los profesores de las asignaturas que 

tienen Fisicoquímica General como correlativa qué conocimiento necesitaban en particular y en qué 

profundidad, me permitió redactar este apunte con la profundidad apropiada, y con los temas relevantes, 

omitiendo otros que pueden ser importantes pero no aplican en el currículum de grado, omisión necesaria dado 

que la asignatura ocupa un solo cuatrimestre. En especializaciones de posgrado, como biología molecular, el 

estudiante deberá profundizar y ampliar sus conocimientos, pero este curso le proporciona la preparación 

apropiada para comprenderlos.  

Por otro lado, es común escuchar en los alumnos la pregunta-reproche: ñSi yo quiero dedicarme a 

estudiar bacterias / peces de colores / moluscos / ballenas / hongos, é etc. àPara qu® quiero saber 

fisicoqu²mica?ò  Por eso este texto incluye muchos ejemplos (no todos, eso es imposible) en que se aplica 

fisicoquímica a temas de biología. Y cosa rara, obtuve una confirmación de que mi intento fue exitoso. Una vez 

me vino a ver un exalumno, consejero estudiantil del departamento de Biología, Bioquímica y Farmacia. Me 

contó que se había presentado la moción de eliminar Fisicoquímica General del currículo de grado. Y que a ello 

se opusieron los consejeros alumnos. Para mi inmenso orgullo, mi exalumno me dijo: ñporque usted nos hizo 

ver lo importante que era la materia.ò Llevo eso como una condecoraci·n.  

 Este trabajo está dedicado a hacer comprender los fundamentos de la fisicoquímica a estudiantes de 

biología y farmacia. A causa de la fusión de la Física, la Química y la Biología, surgió la Biología Molecular, 

la cual domina actualmente gran parte de la Bioquímica. El conocimiento de la Fisicoquímica 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 investigación 

en Biología, Farmacia o Bioquímica deben aprender perfectamente los fundamentos de matemáticas, física y 

química. Recién después estarán en condiciones de comprender cómo se mueven, moldean y configuran las 

partículas de la vida.  

Este trabajo es un apunte para 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 atención y repetir figuras 

y ecuaciones para evitar tener que retroceder para consultar alguna de estas en medio de una discusión.  

 

EL AUTOR 
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El autor del apunte es Pablo Carlos Schulz, Licenciado en Qu²mica, Licenciado en Biooqu²mica 

y Doctor en Qu²mica. Nativo de Bah²a Blanca, curs· todos sus estudios en esta ciudad (secundarios en el 

Colegio Nacional y universitarios en la Universidad Nacional del Sur (UNS). Desarroll· toda su carrera 

docente y cient²fica en la UNS, desde ayudante de Docencia hasta Profesor Titular en el Ćrea IV 

Fisicoqu²mica del Departamento de Qu²mica. Tambi®n fue profesor en la Facultad Regional Bah²a Blanca 

de la Universidad Tecnol·gica Nacional. Al jubilarse en 2013 sigui· dictando cursos de grado y posgrado 

y realizando investigaciones en calidad de Profesor Extraordinario Consulto, hasta dejar de hacerlo en 2022 

por la conjunci·n de la pandemia de COVID y una reducci·n de su capacidad visual, tras 53 a¶os de 

actividad cient²fica y acad®mica. Su investigaci·n se desarroll· en la Qu²mica de Superficies y Coloides, 

principalmente en sistemas con sustancias tensioactivas (surfactantes). Es autor de 162 art²culos cient²ficos, 

11 publicaciones en actas de congresos, 10 publicaciones de divulgaci·n, 5 libros, y 5 cap²tulos de libros. 

Dirigi· 11 tesis doctorales y dos de maestr²a. Ha sido profesor invitado en las universidades de Guadalajara 

(M®xico), del Pa²s Vasco (Espa¶a), de Tecnolog²a de Compui¯gne (Francia), Complutense de Madrid 

(Espa¶a) entre otras nacionales y extranjeras. 
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       Las dimensiones son los conceptos básicos de las mediciones, tales como longitud, tiempo, masa, 

temperatura, etc. Las unidades son los medios para expresar las dimensiones, por ejemplo, metro o centímetro 

para longitudes, hora o segundo para tiempo, etc. 

       En cálculos, conviene indicar las unidades de cualquier número que inicialmente no sea esencialmente 

adimensional, porque: 

 

i) Se reducen los cálculos muchas veces a simples relaciones fácilmente manejables. 

ii)  Disminuye la posibilidad de invertir por descuido cualquier porción de los cálculos. 

iii)  Se reducen los cálculos intermedios y se disminuye considerablemente el tiempo requerido para 

resolver el problema. 

iv) Permite resolver el problema desde el punto de vista lógico en lugar de recordar cierta fórmula en 

la que se sustituyen los números. 

v) Sirve como demostración del significado físico de los números que se utilizan. 

 

       Deben considerarse a las unidades como si fueran símbolos 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 dimensión a la misma para operar, por ejemplo, cm + m + mm deben pasarse todas a una sola, como m. 

        La conversión se hace con factores de conversión que se multiplican por una unidad para transformarla 

en otra, por ejemplo, para pasar x cm a m, es necesario multiplicar por 1m/100 cm = 0,01 m/cm dando 0,0x m. 

 

 SISTEMA SI (SISTÈME INTERNATIONAL)  
 

      El sistema internacional, que es el de uso legal en todo el mundo actualmente, posee tres unidades básicas 

establecidas por definición y una cuarta unidad derivada. En el cuadro siguiente se compara el sistema cgs, 

llamado antiguamente científico, y el internacional: 

 

Sistema   longitud   tiempo   masa   fuerza*  energía*      temperatura 

  cgs        cm        s        g     dina    erg, joule,   K, C̄ 

                                            caloría 

  SI         m         s       kg    Newton   Joule         K, C̄ 

 

       Las abreviaturas de unidades se escriben con minúsculas (m, cm, kg, s) salvo cuando provienen de un 

nombre propio (N, K, J). Esta regla debe seguirse, aunque las abreviaturas formen parte de alguna frase o título 

donde el resto de las palabras esté totalmente en mayúsculas. Las abreviaturas de unidades no se pluralizan ni 

van seguidas de punto. 

       El sistema internacional tiene unidades, múltiplos y submúltiplos relacionados con 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 además cacofónicas, tales como 

nanonewton. También es posible que se presenten algunas dificultades, ya que el prefijo M puede confundirse 

con m así como con el número romano M = 1000. 

 

Factor       Prefijo    Símbolo     Factor     Prefijo    Símbolo 

  1012        tera         T          10-1      deci*        d 

  109         giga         G          10-2      centi*       c 

  106         mega         M          10-3      mili         m 

  103         kilo         k          10-6      micro        m 

  102         hecto*       h          10-9      nano         n 

  101         deca*        da         10-12     pico         p 

                                     10-15     femto        f 

                                     10-18     ato          a 

 

* evitar salvo para áreas o volúmenes. 

 

       Cuando una unidad derivada o compuesta se forma por la multiplicación de dos o más unidades, su 

símbolo consiste en las unidades separadas unidas por un punto central (ejemplo Newton-metro = N.m). El 
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punto puede omitirse en el caso de unidades muy conocidas, tales como Watt hora = Wh si no se produce 

confusión, o si dichos símbolos están separados por exponentes, ej N.m2kg-2. No es conveniente usar guiones 

en los símbolos de unidades compuestas. En los símbolos de unidades pueden emplearse exponentes positivos 

o negativos. Si una unidad compuesta se forma por la división de una unidad por otra, su símbolo consiste en 

los símbolos de las unidades individuales separadas por una barra (/) o multiplicada usando potencias negativas 

(ej. m/s o m.s-1). 

       En el sistema internacional, un mol es la cantidad de sustancia que contiene tantas entidades 

elementales (átomos, moléculas, electrones, etc) como el número de átomos que hay en 0,012 kg de 12C. El 

número de Avogradro es NA = 6,0225x1023 partículas/mol. 

Todas las magnitudes pueden expresarse en estas unidades o en términos de unidades derivadas, las 

cuales se obtienen en forma algebraica por multiplicación y división. Las principales unidades derivadas que se 

emplean en Fisicoquímica son: 

 

Campo eléctrico   Volt.metro   V.m-1 

Conductividad eléctrica          Siemens      S           ɋ-1 = s3A2/kg.m2 

Flujo magnético   Weber        Wb         V.s = kg.m2/s2A 

Inductancia       Henry        H      kg.m2/s2A2 = V.s/A = Wb/A 

 

 

Unidades que no pertenecen al SI pero son de uso permitido 

 

 Nombre              símbolo           Valor en unidades SI 

 

 minuto              min        1 min = 60 s 

 hora                h          1 h = 60 min = 3600 s 

 día                 d         1  d = 24 h = 86 400 s 

 año                 yr, a      1 yr = 365 d 

 grado                ̄         1 ̄  = (ˊ/360) rad 

 minuto (de arco)    '          1' = (1/60)̄ = (ˊ/10 800) rad 

 segundo (de arco)   "          1" = (1/60)' = (ˊ/648 000) rad 

 litro               L          1 L = 1 dm3 = 10-3 m3 

 tonelada            t          1 t =103 kg 

 milla náutica       mn         1 mn = 1852 m 

 nudo                     kn, nudo     1 nudo = 1 mn/h = (1852/3600) m/s 

 Angström            Å          1 Å = 0,1 nm = 10-10 m 

 área                a          1 a = 1dam2  = 102 m2 

 hectárea            ha         1 ha = 1 hm2 = 104 m2 

 bar                 bar        1 bar = 0,1 MPa = 105 Pa 

 Atmósfera standard  atm        1 atm = 101 325 Pa 

 gal                 Gal        1 Gal = 1 cm/s2 = 10-2 m/s2 

 Curie               Ci         1 Ci = 3,7x1010 s-1 

 Röntgen             R          1 R = 2,58x10-4 C/kg 

 rad                 rad        1 rad = 10-2 J/kg 

 Hertz Hz 1 ciclo ,por segundo 

 mm de Hg Torr (Torricelli) 1 atm/760= 1,316x10-3 atm = 133,32 Pa 

 

      Es importante poder convertir unidades en otros sistemas al SI, y los siguientes son factores de conversión 

para ello 

 

Otras transformaciones 

 

 ȿ (ɋ-1Equiv.-1cm2)/10 = ȿ (ɋ-1Equiv.-1m2)    ů (din/cm) = ů (mN/m) 

 

 ə (ɋ-1cm-1)x100 = ə (ɋ-1m-1)       ɛ (Debye, D) = 10-18UES.cm = 

                                     = 3,33546x10-30C.m 

 ɖ (poise)x10 = ɖ (Pa.s)             1 L = 10-3 m3 = 1 dm3 

 

 P (atm)x 101 325 = P (Pa)         d (ɛ) = d (ɛm) = d (mx10-6) = 
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                                  d (cmx10-4)  

 d (Å)x10 = d (nm)                 P (bar) = 105 Pa = 106 din/cm2 

 

 T (K0 = t (̄ C) + 273,16 

 

Valor de las constantes físicas 

 

  1   = 0,8988x1010Nm2C-1    Densidad del mercurio a 25̄C: 13,5951 g.cm-3  = 13,5951x103 

kg.m-1. 

 4ˊŮo                        

 v0 = 22,414 L.mol-1        Aceleración de la gravedad, g = 9,780 m.s-1 en el ecuador, 

9,832 m.s-1 en  

  los polos. 

 kBT/e = RT/F = 25,69 mV  Energía equivalente de una unidad de masa atómica (u) : mc2  

 a 298 K = 1,492x10-10 J 

 kB =1,380649x10-23 J/K = Longitud de Debye: ə-1 = 0,304/ÕI (concentraciones en mol.L-

1) 

 = 8,6173262x10-5 eV/K R = 8,31446 J/K.mol = 0,00820575 L.atm/K.mol  

 h = 6.626 070 15 × 10-34 J.s = = 8,314466 dm3kPa/K.mol = 1,987 cal/K.mol 

= 4.135 667 696 × 10-15 eV.s ǩ  = h/2p = 1.054 571 817 × 10-34 J.s = 

 e0 = 8,8541878176x10-12 F/m = 6.582 119 569 × 10-16 eV.s 

= 55,26349406 e2eV-1mm-1 

  

ALFABETO GRIEGO  

 

Muchas propiedades son notadas con letras griegas. Para su conocimiento y correcta pronunciación 

se transcriben aquí. 

 Letra griega   Nombre   Sonido 

 A, a   alfa  a 

 B, b  beta  b 

 G, g  gamma g 

 D, d  delta d 

 E, e  épsilon e 

 Z, z  dseta z⌂d⌂] o [d⌂▐z⌂] o [z⌂] 

 H, h  eta e 

 Q, q  zeta z, th 

 I, i  iota i 

 K, k  kappa k 

 L, l  lambda l 

 M, m  mu m 

 N, n  un n 

 X, x  xi x, ks 

 O, o  ómicron o 

 P, p  pi p 

 R, r  ro r 

 S, s  sigma s 

 T, t  tau t 

 U, u  ípsilon u 

 F, j, f  fi (phi) f 

 C, c  ji (chi) j 

 Y, y  psi [p▐s⌂] 

 W, w  omega o 
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NOTAS SOBRE ELECTROSTATICA 1 
 

     La fuerza entre dos cargas q1 y q2 situadas a la distancia r está dada por la ley de Coulomb: 

 

      F = q1q2                              (1-1) 

            4peoer2 

 

donde e es la constante dieléctrica del medio y eo la permitividad del vacío, igual a 8,8542x10-12 C2N-1m-2.  

 

NOTAS DE MATEMATICAS  
 

 Loga x = b  ª ab = x     ln x = b ª eb = x ; e = 2,71828182845... 

 

log a 1 = 0     loga a = 1   log a.b = log a + log b 

 

log a/b = log a - log b     log ab = b.log a  

 

log10 a = log a = 0,4343 ln a    ln a = 2,303 log a 

                                                                         ___ 

ab.c = (ab)c    ab+c = abac     ab-c = ab/ac   ab/c= cÕab 

 

exp (a) = ea  

 

INTRODUCCION  
 

àQu® es la Fisicoqu²mica? 
La Fisicoqu²mica requiere los conocimientos b§sicos previos de:  

Qu²mica General: provee los principios y conceptos b§sicos de qu²mica: molk, valencia, 

estequiometr²a, etc. 

+ 

Qu²mica Org§nica: Compuestos org§nicos, reacciones org§nicas, mecanismos org§nicos, etc. 

+ 

Qu²mica Inorg§nica: Propiedades de los elementos, compuestos inorg§nicos, sales, §cidos, 

bases, complejos, etc. 

+ 

F²sica: Conceptos b§sicos: masa, energ²a, trabajo, mec§nica, electrost§tica, din§mica, 

electrodin§mica, ·pticas, etc. 

+ 

Matem§tica: Herramientas para la resoluci·n de problemas formulados matem§ticamente. 

L·gica simb·lica.  

¼½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½¼ 

® 

                                            
1 En mis 53 años de experiencia docente, los alumnos al llegar a esta asignatura no recuerdan ciertas 

nociones elementales de física y matemáticas, ya que una actitud muy común de los estudiantes al comienzo 

de su carrera es preguntarse ¿Si quiero ser biólogo / farmacéutico / bioquímico, para qué quiero saber física 

o matemática? 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 sew dan cuenta del error 

cometido ya es tarde.   
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Concurrencia de conceptos en la Fisicoqu²mica, que es una disciplina integradora que contesta 

las siguientes preguntas: 

¶ àPodr§ producirse una dada reacci·n? 

¶ àEn qu® condiciones? 

¶ àEn qu® extensi·n? 

¶ àA qu® velocidad? 

¶ àCon qu® mecanismo? 

¶ àC·mo puede influirse en el proceso? 

¶ àCu§nta energ²a se pone en juego? 

¶ àPuede aprovecharse esa energ²a? 

¶ àQu® ocurre a nivel molecular? 

¶ àC·mo es la estructura de la materia? 

Y muchas otras é 

¼½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½½¼ 

® 

Las aplicaciones de la Fisicoqu²mica se ven en Qu²mica Anal²tica, Qu²mica Biol·gica, Qu²mica 

Org§nica e Inorg§nica Avanzadas, Qu²mica Industrial, Qu²mica Ambiental, Ingeniier²a Qu²mica y otras. En 

todas ellas sirve para superar la etapa descriptiva para alcanzar una comprensi·n profunda y poder 

influenciar en los procesos y resultados de forma racional. 

 

DEFINICIONES PREVIAS  
 

Una de las partes de la fisicoquímica es la termodinámica. La comprensión de la bioquímica necesita 

forzosamente de la termodinámica. En primer lugar, la misma abstracción de esta ciencia la hace muy apta para 

su aplicación a sistemas poco definidos. Por ejemplo, la dependencia de la constante de equilibrio de una 

reacción de desnaturalización de una proteína puede utilizarse para medir la variación de entalpía asociada con 

esta desnaturalización sin necesidad de saber cómo es la molécula de proteína, e incluso su composición exacta. 

La magnitud y el signo de dicha variación pueden suministrar información adicional acerca de las moléculas 

de proteínas. En la actualidad, los biólogos y bioquímicos modernos usan constantemente técnicas que se basan 

en principios termodinámicos. Por ejemplo, la determinación del peso molecular de una macromolécula o el 

estudio de las asociaciones entre moléculas de la misma especie pueden hacerse mediante determinaciones de 

presión osmótica.  

       La termodinámica nació en el siglo XIX con el estudio de máquinas térmicas para la conversión de 

energía térmica en mecánica. En 1900 estaba firmemente establecida y resultó de tal generalidad que, aunque 

en sus comienzos se había restringido a la ingeniería térmica, ahora se aplica a todos los procesos en los que 

hay intercambio de calor y trabajo, y aún a procesos en los cuales este intercambio no es tan evidente, como 

procesos químicos y biológicos, la informática y la cosmología. Forma parte de cualquier ciencia de la 

naturaleza.  

       La termodinámica intenta describir y correlacionar las propiedades directamente observables de las 

sustancias: el volumen de un gas, la dilatación de un alambre, el equilibrio de una reacción química. Todas estas 

propiedades son magnitudes macroscópicas. Esto hace que, en principio, las deducciones termodinámicas sean 

independientes de la estructura microscópica (que aqui se entiende como la estructura a nivel atómico y 

molecular). Este es el enfoque macroscópico de la termodinámica, y toda esta ciencia puede construírse sobre 

la base de este concepto.  

     Sin embargo, también puede deducirse la termodinámica sobre la base de la estructura microscópica de la 

materia, y este es un enfoque mucho más útil para el químico y el biólogo. Puesto que las leyes de la 

termodinámica son muy exactas en sistemas compuestos de muchas partículas, se concluye que, cuando el 

enfoque es microscópico, debemos usar un criterio estadístico. No se consideran detalladamente todas y cada 

una de las moléculas que constituyen al sistema por separado, sino que se aplican consideraciones estadísticas 

para determinar la distribución de grandes conjuntos de moléculas que constituyen una porción macroscópica 

de la materia. Esto permite calcular propiedades termodinámicas "ab initio" , lo que es imposible con la 

termodinámica macroscópica, a partir de razonamientos clásicos y cuánticos. Además, produce un 

enriquecimiento del saber debido a la comprensión más profunda del significado de las diversas funciones 

calculadas.  

       Antes de comenzar con la materia, deben hacerse una serie de definiciones. 
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SISTEMA:  El sistema es la porción del universo que se escoge para estudio. Este sistema consiste 

generalmente de una cantidad o cantidades definidas de una o más sustancias específicas. 

      Cuando el sistema es de composición completamente uniforme, es decir, que cualquiera de sus 

propiedades es completamente independiente de la zona del sistema que se estudia, se dice que es homogéneo. 

Por ejemplo, un gas o una mezcla de gases, una solución acuosa, etc. Cuando está formado por dos o más fases, 

con superficies límites de separación entre ellas, se dice que es heterogéneo. Por ejemplo, agua líquida en 

equilibrio con sus vapores, agua y aceite, etc.(Figura 1.1).  

 

 
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 función discontinua de la posición. Por ejemplo, la densidad de un sistema agua-aceite cambia bruscamente 

al pasar desde una gota de agua a otra de aceite, sin transición gradual. 

      Cuando algunas propiedades del sistema varían con la posición siguiendo una función derivable de la 

misma, el sistema se dice inhomogéneo. Por ejemplo, una barra de hierro calentada en un extremo y enfriada 

en el otro, tiene una temperatura que depende de la posición donde se la mida, según una relación T = T(x) 

(Figura 1.2). 

 

 

 
Figura 1.2: Un sistema inhomogéneo. 

 

 

 
Figura 1.3: El cristal, la Tierra y la célula representan tres tipos de sistemas termodinámicos. El criostal es un 

sistema aislado, la Tierra es un sistema cerrado que puede intercambiar energía con el exterior, y una célula es 

vun sistema abierto que puede intercambiar energía i masteria con su entorno.  

 

 

MEDIO AMBIENTE*:  El medio ambiente es la porción limitada del universo que rodea al sistema, y entre 

ambos hay una superficie, real o imaginaria, que se denomina recipiente térmico, y a través del cual se puede 

pasar energía. 

       La combinación del sistema más su recipiente térmico, cuando no puede pasar energía ni materia a 

través de éste último, se denomina sistema aislado.  

       Un sistema que puede intercambiar materia y energía con el medio ambiente se denomina sistema 
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abierto. Los sistemas biológicos son sistemas abiertos. Un sistema cerrado es aquél que puede intercambiar 

energía, pero no materia con el medio ambiente. 

 

*NOTA: en rigor, la expresión "medio ambiente" es una redundancia, ya que "medio" y "ambiente" significan 

lo mismo, y debería usarse solamente una de estas palabras, o el término "alrededores". No obstante, es usual 

emplear la expresión del principio, y para no producir confusiones con otros textos, se conserva aquí.  

 

ESTADO DE UN SISTEMA: La descripción de un sistema es completa cuando se especifican su 

composición, presión, temperatura y volumen (en Termodinámica* no se tienen normalmente en cuenta efectos 

gravitatorios, eléctricos o magnéticos). Estas propiedades observables que definen al sistema se denominan 

variables de estado y la descripción particular del sistema, "estado termodinámico", "estado macroscópico" 

o simplemente "estado" del sistema.  

 

*Termodinámica: parte de la ciencia que se ocupa del intercambio de energía en los distintos procesos físicos 

y químicos. 

 

ECUACION DE ESTADO:  En la práctica, en sistemas homogéneos sencillos, la presión P, el volumen V y 

la temperatura T están relacionados y no es necesario especificarlos todos, bastando dar dos de ellos para que 

el tercero quede fijado automáticamente. La ecuación que da el valor de uno de ellos en función de los otros 

dos se llama función o ecuación de estado y estrictamente hablando, no es del dominio de la termodinámica, 

sino que se extrae de la experiencia o de teorías acerca de la estructura de la materia. Sin embargo, estas 

ecuaciones si se pueden aplicar en termodinámica. 

 

EQUILIBRIO TERMODINAMICO  
 

     Lo dicho anteriormente se basa en la hipótesis tácita de que las propiedades observables del sistema no varían 

con el tiempo. Esto implica que existe: 

 

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

-Equilibrio químico : es decir, que la composición no varíe con el tiempo.  

-Equilibrio mecánico: es decir, que no debe haber movimientos macroscópicos dentro del sistema, ni del 

sistema con respecto al recipiente térmico. Si se cumplen estas tres condiciones, el sistema está en "equilibrio 

termodinamico".  

       Algunos sistemas no están estrictamente en equilibrio termodinámico, pero se pueden tratar como si 

lo estuvieran, cuando la velocidad de acercamiento del sistema al equilibrio sea imperceptible. Por ejemplo, 

una mezcla de hidrógeno y oxígeno no está en equilibrio químico, puesto que éste implica la transformación 

casi total en agua. Sin embargo, la velocidad de reacción, en ausencia de catalizador, es tan lenta que se puede 

tratar al sistema como si estuviera en equilibrio termodinámico.  

 

PROPIEDADES EXTENSIVAS 
 

      Las propiedades extensivas del sistema son aquellas propiedades físicas que dependen de la cantidad 

de materia que compone el mismo, como por ejemplo la masa y 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 intensivas son las propiedades físicas que son independientes de la cantidad de 

materia que compone el sistema, y son características de la naturaleza de la sustancia o sustancias que componen 

al sistema. Por ejemplo, son intensivas la presión, la temperatura, la densidad, el índice de refracción, la tensión 

superficial, la viscosidad, etc.  

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

intensivas.  

      Las propiedades extensivas pueden ser transformadas en intensivas 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 termodinámico, intensivas y extensivas, dependen solamente del 

estado actual y no de la historia previa del sistema. En consecuencia, la variación de cualquier propiedad debido 

a una variación del estado termodinámico depende solamente de los estados inicial y final del sistema, y no del 

camino seguido durante la transformación.  
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CONCEPTO DE TEMPERATURA, CALOR Y ESCALA TERMOMETRICA  
 

      Cualitativamente, sabemos si un cuerpo está más 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 cuán caliente está 

un determinado cuerpo. Más adelante se verá una definición de temperatura no tautológica 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 basan en el hecho de que, al poner 

dos cuerpos a distinta temperatura en contacto, luego de un cierto tiempo llegan al equilibrio térmico. 

Evidentemente, algo (que más adelante se verá que es energía), pasó del cuerpo más caliente al más frío, para 

que se igualen las dos temperaturas. Este "algo" es lo que se llama "calor" , y es una forma de energía. 

       Los termómetros aprovechan esta transmisión de calor, y el hecho de que, como se ha encontrado 

experimentalmente, dos cuerpos en equilibrio térmico con un tercero se encuentran en equilibrio térmico entre 

sí (lo que se conoce como "principio cero de la termodinámica") para medir la temperatura a través de la 

variación de una propiedad física, como el volumen o la resistencia eléctrica, con la temperatura.  

       Por ejemplo, el termómetro de mercurio se basa en la variación del volumen del mercurio, que a su 

vez se mide por la longitud de la columna de mercurio en un tubo capilar de vidrio. Así, una vez que el 

termómetro puesto en contacto con el cuerpo está en equilibrio térmico con el mismo, a la posición de la 

columna de mercurio se le asigna un valor de t grados en la escala elegida.  

       Para dar una expresión 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 centígrada o Celsius, el 

cero ( 0 ̄C) corresponde a la temperatura de congelación del agua en contacto con aire a 1 atm de presión y el 

100 ̄ C a la temperatura de ebullición de agua en las mismas condiciones.  

      Sea X0 el valor de una propiedad física a 0,̄ y X100 el valor de la misma propiedad a 100  ̄en la escala 

elegida, entonces cuando esa propiedad tiene el valor Xt, la temperatura t en la escala elegida es:  

 

      X100 - X0 -------------100̄   

      Xt - X0 ---------------t = (Xt - X0)x100   

                                               (X100 - X0)  

 

       Por ejemplo, en el termómetro de mercurio, X es la altura del metal en el tubo de vidrio. La propiedad 

X varía de distinta manera según las condiciones y sustancias termométricas, por lo que distintos termómetros 

puestos en equilibrio térmico simultáneamente con el mismo cuerpo pueden indicar temperaturas algo 

diferentes. Por esta razón se escogieron por convenio internacional algunos puntos fijos que se pueden usar para 

determinar experimentalmente temperaturas en escala centígrada. Estos son:  

 

        Punto                           Temperatura  

 

 Ebullición del oxígeno           -182,97 ̄C   90,19 K  

 Congelación del agua              0,00 ̄ C  273,16 K  

 Ebullición del agua                     100,00 ̄C  373,16 K  

 Ebullición del azufre                   444,60 ̄C  717,76 K  

 Fusión de la plata                      960,50 ̄C 1233,66 K  

 Fusión del oro                         1063,00 ̄C 1336,16 K  

 

       Todos a presión de 1 atm = 101,325 kPa (Pascal = N.m-2).  

 

 

RESOLUCIčN DE PROBLEMAS 

 

Mi experiencia es que muchas veces los alumnos fallan en resolver un problema por falta de 

m®todo. En ese sentido, se sugiere el siguiente procedimiento: 

En primer lugar, lea atentamente la totalidad del enunciado. Trate de responder a las siguientes 

preguntas: 

A) àD·nde aparece el fen·meno? ­ Sistema 

B) àQu® cosas del exterior influyen? ­ Medio ambiente, tipo de sistema: abierto, cerrado, 

asislado, etc. 

C) àQu® ocurre y qu® cosas est§n involucradas? ­ clasificación del fenómeno: gases, 
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l²quidos, s·lidos, una o varias fases, hay o no cambio de composici·n, de presi·n, de 

temperatura,de fase, etc.  

® 

àHay leyes que relacionen los cambios? 

® 

Clasificaci·n y b¼squeda de las leyes. 

D) àCu§les son los                           ¼      

datos disponibles y las  ½½½½½½½­   ¼ 

inc·gnitas?                                                       ¼      

               ® 

Elecci·n de las leyes que relacionan los datos con las inc·gnitas. 

® 

àFaltan datos? 

® 

Ver si se pueden encontrar en tablas, handbooks, etc. 

® 

Formular matem§ticamente las leyes y ecuaciones e identificar los datos disponibles con las variables y 

s²mbolos de las ecuaciones. Uniformar las unidades.  

® 

Resoluci·n matem§tica. 

® 

Transformar resultados matem§ticos en respuestas f²sicas. 

® 

Analizar conceptualmente los resultados usando criterios f²sicos y qu²micos. àSon coherentes? àSon 

absurdos? 

® 

Buscar fallos y rehacer el trabajo. 
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ESTADOS DE LA MATERIA  
 

       Se divide a la materia imperfectamente en tres estados: liquido, sólido y gaseoso. El gas tiene una 

marcada sensibilidad de volumen a los cambios de presión y temperatura, y normalmente  no tienen superficie 

límite, por lo que tienden a ocupar totalmente cualquier espacio disponible.  

       El líquido 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 varía poco con la presión y la temperatura. 

Los sólidos presentan esta última característica también, y además tienen forma propia.  

       Evidentemente, los líquidos tienen propiedades intermedias entre sólidos y gas. Hay sustancias que no 

encajan bien en ninguno de estos estados, por ejemplo los vidrios y los cristales líquidos.  

 Un estado adicional de la materia es el plasma, gas ionizado compuesto por iones y electrones.  

 

ECUACIONES DE ESTADO 
 

      Experimentalmente se encuentra que sólo un número mínimo de las propiedades de una sustancia pura 

pueden tomar valores arbitrarios. Los valores de las restantes  propiedades vienen determinados por la 

naturaleza de la sustancia. Así, la relación entre la temperatura T, la presión P, el volumen V y la cantidad de 

moles de una sustancia, n, están relacionados por una "ecuación de estado":  

 

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

 

relación 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 área y la tensión 

superficial en un sistema en que son importantes las interfases, o la composición si el sistema tiene más de un 

componente, y éstas deben incluírse en la ecuación de estado.  

      Es preferible expresar la función de estado en una forma que dependa de la naturaleza de la sustancia 

pero no de su cantidad, transformando las propiedades extensivas en intensivas, expresándolas por unidad de 

masa o por mol, p.ej. v = V/n, y entonces:  

 

                    f(P,T,v) = 0                    (2-2)  

 

      La ecuación de estado varía de una sustancia a otra. En general, su expresión es complicada y a 

menudo se expresa como una serie de potencias convergente.  

 

COEFICI ENTE DE EXPANSION TÉRMICA Y DE COMPRESIBILIDAD:  
 

       La ecuación de estado puede ponerse en la forma:  

 

            V = V(P,T)                          (2-3)  

 

diferenciando:  

 

     dV = (µV/µP)TdP + (µV/µT)PdT              (2-4)  

 

       Las derivadas parciales tienen significado físico definido y son cantidades medibles2. Para líquidos, 

estas derivadas parciales están directamente relacionadas a dos propiedades que se encuentran comúnmente en 

tablas:  

 

                                            
2 Recordar que (µV/µP)T significa derivada parcial del volumen con respecto a la presión, manteniendo la 

temperatura constante. 
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      b =  1 (µV/µT)P                          (2-5)  

             V  

 

se denomina coeficiente de expansión térmica a presión constante, y:  

 

     k = -  1 (µV/µP)T                           (2-6)  

              V  

 

es el coeficiente de compresibilidad isotérmica, de modo que introduciéndolos a la (2-4):  

 

    dV = bdT - kdP                               (2-7)  

     V  

 

      Para líquidos lejos de su punto crítico3, tanto b como k son pequeños. Entonces b y k son funciones 

débiles de T, por lo que para cambios pequeños de T y P, se pueden considerar a ambas propiedades como 

constantes. Integrando (2-7) se tiene que:  

 

    ln (V2/V1) = b(T2 - T1) - k(P2 - P1)          (2-8)  

 

GENERALIDADES  
 

      Las relaciones PVT, en combinación con el conocimiento de la capacidad calorífica del gas ideal4 

como función de la temperatura constituyen una relación fundamental.  

     Notar que las ecuaciones fundamentales termodinámicas son relaciones entre ciertos grupos de tres 

propiedades termodinámicas:  

 

                  f(E,S,V) = 0  

 

                  f(G,P,T) = 0 etc.  

 

       Por sí misma, una ecuación de estado PVT adecuada puede utilizarse para evaluar muchas propiedades 

importantes de sustancias puras y de mezclas, etc.  

       En la actualidad no existe una ecuación adecuada para todas las sustancias, pero existen algunas de 

aplicación limitada pero útil. Las ecuaciones de estado siguen siendo un campo activo de investigación, 

principalmente en tres áreas:  

 

(i) Ecuaciones de estado altamente precisas con muchas constantes para fluidos importantes como aire, 

agua, amoníaco, anhidrido carbónico, hidrocarburos ligeros y fluidos criogénicos, de importante 

aplicación tecnológica.  

(ii)  Ecuaciones complejas o algoritmos para computadora para mezclas utilizadas en la industria del gas 

natural y del petróleo.  

(iii)  Ecuaciones más simples, tales como ecuaciones cúbicas, para hacer cálculos repetitivos de equilibrios 

de fase y funciones de desviación para diseño de procesos sin demasiado (y costoso) tiempo de 

computación.  

 

     Se está haciendo énfasis con electrolitos, polímeros, hidrocarburos líquidos y sustancias polares.  

 

DESARROLLO HISTORICO  
 

1662: Robert Boyle encuentra que para aire: PV = constante a T y masa constante.  

 

1787: Ley de Charles: DV  ́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: Verificación de la ley de Charles por Gay- Lussac:  

                                            
3 Ver más adelante. 
4 V. capacidad calorífica en Termoquímica más adelante. 
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      V = V0( 1 + aT),       a = 1/273.16 ̄C-1.  

 

1822: Descubrimiento del estado crítico 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 fenómeno crítico de sustancias puras y mezclas.  

 

1873: Johanes Van der Waals efectúa su disertación en la continuidad de los estados gaseoso y líquido. 

Desarrolla su ecuación de estado y el principio de estados correspondientes. Desviaciones de la idealidad fueron 

adscriptas a los volúmenes finitos ocupados por las propias moléculas y a las fuerzas de atracción y repulsión 

entre moléculas.  

 

1880: Ley de Amagat. El volumen de la una mezcla de gases es igual a la suma de los volúmenes de los gases 

que forman la mezcla, cada una a la presión y temperatura de la mezcla.  

 

1901: Onnes desarrolla la ecuación virial como una relación empírica.  

 

1901: G.N. Lewis introduce el concepto de fugacidad.  

 

1927: Ursell desarrolla la ecuación virial usando mecánica estadística.  

 

1940: Benedict, Webb y Rubin introducen su ecuación de estado. En sus varias modificaciones es utilizada para 

hidrocarburos ligeros, gases inorgánicos y sus mezclas.  

 

1949: Redlich y Kwong desarrollan una ecuación de estado de dos parámetros mejorada.  

 

1955: Pitzer desarrolla el factor acéntrico como un parámetro de estados correspondientes.  

 

       Se han hecho decenas de modificaciones de la ecuación de van der Waals. Las más exitosas son las 

de Redlich y Kwong (1949), la de Soave (1972) y la de Peng y Robinson (1976). Estas son ecuaciones cúbicas 

cuyos parametros son básicamente expresables en términos de propiedades críticas, pero incluyen 

modificaciones para temperatura y otra propiedad como el factor acéntrico o la compresibilidad crítica.  

      La mayoría de las modificaciones de estas ecuaciones han sido empíricas y arbitrarias con parámetros 

ajustables.  Recientemente, sin embargo, se han aplicado teorías de mecánica estadística para ecuaciones de 

estado cúbicas, con cierto éxito.  

      El conocimiento del comportamiento de líquidos es menos cuantitativo que para gases. Se está 

realizando más trabajo teórico y experimental.  

 

GASES IDEALES 
 

LEY DE BOYLE -MARIOTTE  

 

       Esta ley dice que "si la temperatura se mantiene constante, el volumen V de un gas varía en forma 

inversamente proporcional a la presión P", es decir:  

 

      (P1V1)T = (P2V2)T = cte.                          (2-9)  

 

donde el subíndice T indica que esta magnitud permanece constante, por lo que se denomina "isotérmico"  al 

proceso de transformación. La representación de la ecuación anterior en un plano P-V conduce a hipérbolas 

equiláteras (Figura 2-1).  

 Los gases reales no cumplen estrictamente esta ley ni las que se discutirán a continuación. Los gases 

que las cumplen (en general, casi todos los gases reales las cumplen aproximadamente a P = 1 atm = 

1,01325x105 Pa y 0 ̄C) ( El Pascal : 1 Pa = 1 N/m2 es la unidad SI de presión) se llaman "gases ideales".  

 Los gases imaginarios llamados "gases ideales" estarían constituídos por moléculas cuyo volumen es 

despreciable frente al ocupado por el gas en su totalidad, (lo cual se cumple en gases reales a bajas presiones) 

y entre las cuales no hubiese fuerzas intermoleculares de atracción o repulsión (condición que se cumple a 

temperaturas bastante superiores a la de licuefacción y a bajas presiones). Como es de esperar, y se observa en 

la práctica, los gases son tanto menos ideales cuanto mayor es la presión y menor la temperatura.  
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Figura 2-1: Representación de la ley de Boyle-Mariotte. 

 

 

DESVIACIONES A LA LEY DE BOYLE  
 

       Las mediciones en las que se basó la ley de Boyle eran de un alcance y precisión limitadas, por lo que 

actualmente se considera que en los gases reales esta ley es sólo una aproximación grosera.  

       La naturaleza y magnitud del error se estudia viendo la variación del producto PV en función de P. Si 

se cumpliera estrictamente la ley de Boyle, la representación gráfica de lo anterior debería ser una recta 

horizontal. En la figura 2-2 puede verse que esto no es así. Las isotermas para nitrógeno, hidrógeno y anhídrido 

carbónico se han trazado tomado como unidad el valor de PV a 101,325 kPa (1 atm) de presión. Se eligió la 

temperatura de 40 ̄C (313,16 K) para el anhídrido carbónico, porque por debajo de los 31 C̄ (304,16 K) se 

licúa. Puede notarse que la desviación es tal, que por ejemplo para el nitrógeno 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 kPa (1 y 10 atm), se puede usar la ley de Boyle con 

un error del 5 % o menos para la mayoría de los gases, siendo el error tanto mayor cuanto más fácilmente 

licuable sea el gas. Un examen de la figura 2-2 indica que el hidrógeno presenta una curva siempre creciente, 

lo que indicaría que, junto con el helio y el neón, que tienen el mismo tipo de curva, son menos compresibles 

que un gas ideal (a una misma presión, su volumen es mayor que el de uno ideal), mientras que los otros gases 

presentan un mínimo. Inicialmente se creyó que ésto era característico de esos gases, pero se comprobó que la 

forma de la curva depende de la temperatura y de la facilidad de licuación de los gases. Así, si se baja la 

temperatura de los gases difícilmente licuables, como el hidrógeno, la isoterma PV = f(P) tendrá un mínimo, y 

si se sube la temperatura de un gas fácilmente licuable, como el anhidrido carbónico, su isoterma perderá el 

mínimo. Esto puede observarse en la figura 2-3, en que se graficaron diferentes isotermas para nitrógeno, donde 

se ve claramente el cambio de forma de la curva al elevarse la temperatura. Se han obtenido familias de 

isotermas similares para otros gases.  
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Figura 2-2 Variación del producto PV con la presión   Figura 2-3: Variación del pro ducto PV conla 

presión para 

 para diversos gases.  nitrógeno en función de la temperatura. 

                  

 

       Puede verse que a medida que aumenta la temperatura disminuye la profundidad del mínimo y su 

posición se corre hacia presiones menores. A una cierta temperatura, cuando el mínimo 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 por eso "punto de Boyle". El hidrógeno y el 

helio tienen puntos de Boyle muy bajos (-165 ̄ C= 108,16K y -240 ̄ C = 33,16 K, respectivamente) pero para 

el nitrógeno y otros gases es más elevado. En general, cuanto más fácilmente licuable sea un gas, más alto será 

su punto de Boyle. Corrientemente se ve que las desviaciones a la ley de Boyle son pequeñas a presiones bajas, 

especialmente si las temperaturas son relativamente elevadas.  

 

LEY DE CHARLES O DE GAY -LUSSAC 
 

      En su forma más simple esta ley dice: "a presión constante, el volumen de un gas se dilata la misma 

fracción de su volumen a 0 ̄C  por cada grado de aumento de temperatura". Así, si V0 es el volumen de una 

determinada masa de gas a 0 C̄ y Vt es el volumen a la temperatura t, entonces:  

 

      Vt - V0  = a.t ­  Vt = V0(1 + a.t)          (2-10)  

         V0  

 

donde a es el coeficiente de dilatación cúbica, que deberá ser el mismo para todos los gases. En realidad, esta 

ecuación no se cumple exactamente, pero para temperaturas relativamente elevadas y presiones bajas, es decir, 

cuando los gases tienden a un comportamiento relativamente ideal, los valores de a tienden a un valor constante 

y común a todos los gases, que en la escala centígrada tiene el valor límite:  

 

      a = 0,0036609 ̄C-1 =        1                        (2-11)  

                                         273,16 ̄C  

 

       Si se representa V en función de t a P constante, se obtiene una línea recta (Figura 2-4). Cuando se 

aumenta la presión, la curva está más achatada, pero siempre corta al eje de las temperaturas en el mismo punto, 

-273,16 ̄C, valor para el cual V = 0. En realidad, sería nulo el volumen existente entre las moléculas, pero esto 

no sucede porque antes de llegar a esa temperatura los gases se licúan y luego se solidifican, por lo que dejan 

de obedecer a las leyes de los gases.  

 La temperatura de -273,16 ̄C se toma como cero absoluto de temperatura, definiéndose la escala 

absoluta de temperaturas, o escala Kelvin, que se indica con T. 
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Figura 2-4: Representación de la Ley de Gay-Lussac. 

 

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

fórmula:  

 

      T (K) = t (̄ C) + 273,16                      (2-12)  

 

      Otra manera de expresar la ley de Gay-Lussac es:  

 

      (V1/T1)P = (V2/T2)P = cte                     (2-13)  

 

es decir: "El volumen de una determinada cantidad de gas varía en proporción directa a la temperatura, si 

la presión permanece constante".  

 

DESVIACIONES A LA LEY DE GAY -LUSSAC 
 

       Según la ley de Gay-Lussac, los coeficientes de dilatación cúbica de todos los gases deben ser iguales 

e independientes de la presión. Se sabe que esto no es cierto y que a presiones elevadas aparecen desviaciones 

apreciables, como las que se muestran en la figura 2-5. Como en la ley de Boyle, los gases que más se desvían 

del comportamiento ideal son los más licuables. Sin embargo, a presiones bajas, se aproximan todos a las 

mismas cifras. Por extrapolación a P=0 se estimó el coeficiente de dilatación de los gases en el valor dado en 

(2-11).  

 

 
Figura 2-5: Variación del coeficiente de dilatación de diversos gases con la presión (temperatura de 0 a 100 

C̄).  

 

 

LEY COMPLETA DE LOS GASES  
 

       Combinando las leyes de Gay-Lussac y de Boyle, se puede llegar a una ecuación que proporcione una 

relación entre el volumen, la temperatura y la presión de un estado inicial de una determinada masa de gas y 

los correspondientes valores de estas variables en otro estado cualquiera.  

       Si Po, Vo y To son las variables del sistema en el estado inicial, y P. V y T las mismas en el estado final, 

puede hacerse una transformación que permita relacionar las dos leyes mencionadas. Primero se procede a 

comprimir el gas hasta que la presión tenga el valor P, manteniendo la temperatura constante e igual a To, con 

lo que se llega a un volumen V', (Figura 2.6) con lo que:  

 

      PoVo = PV'  
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ahora, dejando la presión constante e igual a P, se varía la temperatura hasta que el volumen sea V:  

 

     V'/To = V/T  

 

eliminando V' de ambas ecuaciones se obtiene la "ley completa de los gases":  

 

     PoVo  =  PV                                     (2-14)  

      To          T  

 

cuya validez está limitada por las mismas causas que limitan a las leyes de partida.  

 

 
 

Figura 2.6: Determinación de la ley completa de los gases. 

 

HIPOTESIS DE AVOGADRO  
 

      Esta hipótesis afirma que el mismo volumen de distintos gases, a igual presión y temperatura, 

contienen siempre el mismo número 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 número NA de moléculas, que se llama "número de Avogadro", 

y a veces también "número de Loschmidt" (y se lo indica L), por ser este físico austríaco el primero que 

determinó su valor, en 1865. El número de Avogadro es:  

 

      NA = 6,022045x1023 mol-1                      (2-15)  

 

       Además, el volumen de un mol de cualquier gas, a presión y temperatura normales (101,325 kPa y 

273,16 K, 1 atm y 0°C ) es v0 = 22,414 L (0.022414 m3).  

       De ahora en más, se usará V para indicar el volumen total de un gas, y v para 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 del mismo. Se ha determinado 

el volumen molar en condiciones normales de diversos gases, obteniéndose los siguientes datos:  

       Gas               v0 (m3x103)  

        H2               2,2425  

        N2               2,2402  

        O2               2,2394  

        CO2            2,2264  

        NH3              2,2084  

        CH3Cl            2,1879  

 

       Se ve que el volumen molar varía con cada gas, dándose las mayores desviaciones en los gases más 

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.v0PoT                               (2-16)  

                   To  

 

donde n es el número de moles, evidentemente, siendo vo una constante independiente de la naturaleza del gas 

y Po y To dos constantes fijadas arbitrariamente ( 101,325 kPa y 273,16 K), puede sustituírselas por una única 

constante que será independiente de la naturaleza del gas y que se denomina "constante universal de los gases" 

y se indica con R:  

 

      PV = nRT ;        R = voPo                 (2-17)  

                                         To  

 

       La constante universal de los gases vale:  

 

R = 0,08205 L.atm/mol.K = 82,05 cm3.atm/mol.K = 8,3137 L.kPa/mol.K = 8,314x107 erg/mol.K = 8,314 

J/mol.K = 1,9872 cal/mol.K.  

 

NOTA: una caloría es la cantidad de calor necesaria para elevar la temperatura de 1 g de agua un grado 

centigrado, de 15 a 16 ̄C.  

 

LEY DE DALTON O DE LAS PRESIONES PARCIALES  
 

      Esta ley dice que si se tiene en un recipiente una mezcla de varios gases, la presión total será igual 

a la suma de las presiones parciales de los distintos gases. La presión parcial de un gas i, Pi, es igual a la 

presión que ejercería ese gas si estuviera solo en el recipiente que contiene a la mezcla, a la misma temperatura:  

 

      Ptotal = SPi                           (2-18)  

                 i  

 

       Se llama fracción molar de una sustancia i, xi, al número de moles de dicha sustancia presentes en una 

mezcla, dividido por el número de moles totales presentes en la mezcla, tomando en cuenta a todos los 

componentes:  

 

      xi =   ni                              (2-19)  

              Sni  

 

       Es evidente que Sxi = 1. Se puede comprobar, multiplicando y dividiendo por RT/v, que la fracción 

en presión en mezclas de gases es igual a la fracción molar:  

 

      xi =  Pi  =  Pi                         (2-20)  

             SPj    Ptot.  

 

       Se puede tratar a una mezcla de gases ideales como si estuviera compuesta por un solo tipo de 

moléculas, en todo cálculo en el que se utilicen las leyes de gases ideales.  

       Es posible comprobar que la presión parcial no es una ficción, sino que representa un fenómeno 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 láminas de paladio o 

platino a temperatura elevada son permeables al gas hidrógeno, pero no lo son con otros gases. Puede medirse 

la presión parcial del hidrógeno en una mezcla gaseosa caliente, si se introduce dentro de la misma un recipiente 

cerrado y vacío, construido en platino o paladio. Si luego de un tiempo se mide la presión que se establece 

dentro del recipiente, ésta resulta (si el H2 se puede considerar ideal) igual a la presión parcial del hidrógeno, 

pues éste difundió al interior hasta que su presión es igual a la presión parcial en la mezcla (Figura 2.7).  
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Figura 2.7: Verificación de la ley de Dalton. 

 

       La presión parcial del oxígeno en la atmósfera es aproximadamente 0,2 atm, y el contenido de oxígeno 

es del 20 % en volumen. El cuerpo humano funciona mejor si ésta es la presión parcial de oxígeno en todas las 

circunstancias. Por eso, la composición del aire debe ser modificada en los tubos cuando un buzo se sumerge. 

Por ejemplo, a una profundidad en que la presión total es de 4 atm, el contenido de oxígeno del aire debe ser 

reducido al 5 % en volumen a fin de mantener la misma presión parcial. A mayor profundidad, el contenido de 

oxígeno debe reducirse aún más. No puede ser reemplazado por nitrógeno, porque cuando su presión parcial 

pasa de 1 atm, se disuelve en cantidad suficiente en la sangre para producir una narcosis nitrogénica, cuyos 

síntomas son similares a los de una borrachera. Por eso se suele usar helio para diluir el oxígeno en los tubos 

para buceo de profundidad.  

 

LEY DE LOS VOLUMENES ADITIVOS O DE AMAGAT  
 

      Expresa que el volumen total de una mezcla de gases es igual a la suma de los volúmenes parciales 

de cada uno de los constituyentes de la mezcla, cada uno medido a la presión y temperatura de la mezcla, es 

decir:  

 

      Vtotal = S V i                            (2-21)  

 

donde Vi es el volumen parcial del gas i, medido a la presión total de la mezcla y a la misma temperatura. Puede 

demostrarse fácilmente que:  

 

      V i = xi.Vtot.                            (2-22)  

      

       Esta ley es válida, con buena concordancia, para mezclas de gases reales.  

 

LEY DE GRAHAM O DE LA EFUSION  
 

      Se denomina efusión al pasaje de un gas desde una región de mayor presión hacia otra de menor 

presión, cuando lo hace a través de orificios tan pequeños que el pasaje se hace molécula a molécula (por 

ejemplo, a través de una placa de poros muy finos).  

       La velocidad de efusión es el número de moles o de moléculas que pasan por unidad de tiempo, y es 

difícil de medir directamente. Graham comprobó que, en una mezcla de dos gases, a y b, la velocidad de efusión 

de uno de ellos (va) con respecto a la del otro (vb) viene dada por:  

 

va  = å db  õ1/2  =  å Mb õ1/2               (2-23)  

vb     ç da  ÷          ç Ma ÷  

 

donde di y Mi son la densidad y masa molar del gas i.  

       La efusión es la razón por la cual un globo lleno de hidrógeno se desinfla mucho más rápido que uno 

lleno de aire. La fuga de gas del interior del globo, en que la presión es mayor que en el exterior, se hace por 

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 aplicársele una fuerza que venza al 

frotamiento interno del mismo gas, es decir, a su viscosidad.  

      Si los planos de la Figura 2-8 son dos capas de un gas que se mueven a distinta velocidad, la fuerza necesaria 

para hacer que la capa superior se mueva a la velocidad vo + Dv, cuando la inferior lo hace a velocidad vo, es:  

 

      f = hA.Dv                               (2-24)  
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                 l  

 

donde A es el área de la capa, l la distancia de separación entre capas y h el coeficiente de viscosidad, definido 

como la fuerza necesaria para arrastrar una capa de área unitaria (1 m2) a una velocidad 1 m/s más rápido que 

otra capa situada a 1 m de la primera. La unidad antigua (cgs) es el poise (1 p = 1 dina.s/cm2), usándose el 

centipoise (1 cp = 0,01 p) como submúltiplo. La unidad internacional es el Pa.s (Pascal.segundo), que vale 1 Pa.s 

= 1 kgm-1s-1 = 1 Nm-2s, siendo la equivalencia  1 p = 0,1 Pa.s.  

 
 

Figura 2-8: explicación de la definición 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(Pi - Pf) r4         (2-25)  

                                             8hL  

 

donde Pi y Pf son la presión inicial y final del gas.  

 

CONDENSACION DE LOS GASES Y ESTADO CRITICO 
 

      El primer estudio cuantitativo de la condensación de gases fue realizado por Andrews con anhidrido 

carbónico en 1869. Midió el volumen de una dada cantidad de gas en función de la presión a diferentes 

temperaturas, obteniendo una serie de isotermas como las de la Figura 2-9. A temperaturas elevadas, las curvas 

son aproximadamente hiperbólicas y obedecen a la ley de Boyle. A medida que disminuye la temperatura, las 

desviaciones se vuelven evidentes y a la temperatura Tc aparece un punto de inflexión a tangente horizontal, a un 

volumen vc y presión Pc. En ese punto, el gas pasa a ser líquido sin una transición visible. 

  A temperaturas inferiores a Tc, se llega a un punto en que la isoterma se hace horizontal y coexisten 

gas y líquido, manteniéndose la presión constante. Cuando todo el gas se transformó en líquido, se produce un 

gran aumento de presión con pequeñas disminuciones de volumen. El punto definido con Pc, Tc y vc se llama 

"punto crítico" , y los parámetros termodinámicos indicados son la presión, temperatura y volumen (molar) 

críticos. A temperaturas mayores que la crítica es imposible licuar un gas. Los valores de Pc, Tc y vc son 

caracteristicos de cada sustancia.  

       La zona en que coexisten las dos fases se llama zona del vapor saturado, y la presión en la parte 

horizontal de la isoterma es la presión de vapor de la sustancia a esa temperatura.  

       El fenómeno de condensación y la existencia de una temperatura crítica son consecuencias directas 

del comportamiento no ideal de los gases.  
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Figura 2-9: Diagrama P-v del anhidrido carbónico. 

 

La Tabla 2-I  muestra valores de las constantes críticas para diferentes sustancias.  

 

 

 

 

 

 

Tabla 2-I 

                     Constantes críticas de algunas sustancias 

 

 Sustancia          Pc (MPa)   c.106 (m3.mol-

1)   Tc (K) 

 

 N2                 3,394            90,0           126,1 

 O2                 5,036            74,4           153,4 

 CO                 3,546            90,0           134,0 

 CO2                7,397            95,7           304,3 

 CCl4               4,560           275,8           556,2 

 NH3               11,298         72,4           405,2 

 H2O               22,058          45,0           647,2 

 CH4                4,620           98,8           190,2 

 Ar                 4,864          77,1           150,7 

 H2                 1,297          65,0            33,3 

 He                 0,229           57,6             5,3 

 n-C5H12            3,344           310,2           470,3 

 CH3OH              7,954           117,7           513,1 

 C6H6               4,853           256,4           561,6 

         

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

CINETICO MOLECULAR  

 

       Hagamos ahora una serie de hipótesis, que constituyen la base de la teoría cinético molecular:  

 

(i) Todo volumen macroscópico de gas está constituido por un gran número de moléculas.  

(ii)  Las moléculas están separadas entre si por distancias comparativamente grandes.  

(iii)  Las moléculas no ejercen fuerzas entre sí, excepto cuando chocan, por lo que cuando se mueven 

libremente lo hacen en línea recta.  

(iv) Los choques de las moléculas entre sí y con las paredes del recipiente son perfectamente elásticos. Las 

paredes del recipiente se pueden considerar perfectamente lisas y consecuentemente no hay cambio 

de velocidad tangencial en un choque contra las paredes.  

(v) En ausencia de fuerzas externas, las moléculas están distribuidas uniformemente por todo el 

recipiente.  

(vi) Todas las direcciones de las velocidades moleculares son igualmente probables.      

      

 Supongamos un recipiente cúbico de arista l.(Figura 2-10) Una molécula se mueve a velocidad vx 

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

 

    D(mv) = mvx - (-mvx) = 2mvx            

 (2-26)  

 

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

 

   numero de choques = vx/2l              

 (2-27)  

          segundo 

 

ya que para que ocurran dos choques sucesivos debe recorrer la distancia 2l. La fuerza que aplica la molécula 
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sobre la pared es:  

 

        f = ma = mDv/Dt = D(mv)/Dt = 2mvx vx/2l = mvx
2/l  (2-28)  

 

por otro lado, si hay N moléculas en el 

recipiente, y  

 

   v2 = vx
2 + vy

2 + vz
2 = 3vx

2, 

          

 
 

Figura 2-10: El modelo cinético-molecularb de un gas ideal. 

 

 

 ya que las velocidades en las tres direcciones, en promedio, son iguales, por lo que vx
2 = v2/3, entonces, la 

fuerza que ejercen las N moléculas en la cara B es:  

 

       F = (1/3)Nmv2/l                            (2-29)  

 

dividiendo por l2 para tener la presión:  

 

      P = F  =  1 Nmv2/l3                         (2-30)  

            A      3  

o 

     PV = Nmv2/3  y dividiendo por N  y multiplicando por NA:  

 

    Pv = NAmv2/3 = RT (por comparación con Pv = RT)  (2-31)  

 

o sea:  

             

          NAå 2 mv2 õ = RT                     (2-32)  

               ç 3  2    ÷  

 

pero mv2/2 es la energía cinética molecular, por lo que        

 

 

       3RT  = 3 kT = energía cinética por molécula  (2-33)  

       2NA     2  

 

Donde k = R/NA = 1,35805x10-16 erg/K = 1,35805x10-23 J/K, se conoce como "constante de Boltzmann"5  y 

es una constante universal.  

       En consecuencia con la ecuación (2-33), la temperatura T es una medida de la energía cinética 

molecular promedio. Este es un importante hallazgo, que transforma el concepto sensorial difícilmente 

definible de temperatura a un concepto inequívoco con sentido físico objetivo. Por esta razón, el movimiento 

molecular al azar recibe el nombre de movimiento térmico. Es importante recordar que la teoría cinético-

                                            
5 También notado como kB. 
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molecular es una teoría estadística que se refiere a grandes números de moléculas, de modo que no tiene sentido 

hablar de la temperatura de una sola molécula.  

       Por otro lado, como la velocidad está igualmente repartida en las tres direcciones (x, y, z), entonces  

 

      ecx = ecy = ecz = 1 kT  

                                 2                            (2-34)  

 

es decir, la energía cinética por cada grado de libertad es kT/2.  Entonces puede extenderse el concepto de T, 

considerándolo una medida de toda la energía almacenada en las moléculas de un sistema.  

 

ECUACIONES DE ESTADO DE GASES REALES 
 

       Ya en el siglo XIX se sabía que los gases reales no siguen estrictamente las leyes de los gases ideales. 

Analizando las razones de la desviación de comportamiento de los gases reales con respecto a los ideales, 

Johannes D. van der Waals6 concluyó en 1873 que había dos causas:  

(a) la presión real a la cual están sujetas las moléculas de los gases no es la externa, sino la suma de la externa 

más las atracciones intermoleculares, que tienden a unir a las moléculas. En la época de van der Waals, no había 

ni la más remota idea de la naturaleza de estas atracciones7.  Entonces, la presión efectiva sobre un gas es:  

 

   Pef = Pext + atracciones intermoleculares          (2-35)  

 

(b) El volumen disponible para variar con la presión y la temperatura es el volumen de vacío que hay entre las 

moléculas, pero una vez que las moléculas están todas juntas, no puede seguir contrayéndose el sistema, de 

modo que el volumen efectivo es:  

 

     Vef = Vtotal - Volumen de las moléculas (covolumen b)   (2-36)  

 

Van der Waals postuló que la presión y volumen efectivos cumplen con la ley de gases ideales:  

 

     PefVef = RT                                         (2-37)  

 

Atracciones intermoleculares  

 

  Cuando dos moléculas están a cierta distancia, ejercen entre ellas fuerzas de atracción de tipo 

eléctrico, que dependen de la distribución de carga, polarizabilidad, etc., y tienen expresiones muy complicadas 

para tratarlas cuantitativamente en este curso.  Además, en la época de van der Waals, no se tenía ni idea de qué 

las causaba. Actualmente, son pasibles de tratamiento detallado.  La forma es la de la figura 2-11. 

Cuando las moléculas se acercan lo suficiente, se superponen las  capas electrónicas  y aparecen 

grandes fuerzas repulsivas  originadas en el principio de exclusión de Pauli. En general, el modelo puede tratarse 

como si las moléculas fueran esferas duras elásticas que se atraen a distancias medias y se rechazan a muy cortas 

distancias.  

 
 

Figura 2-11: Atracción mutua de las moléculas de un gas. 

 

                                            
6 Se suele pronunciar mal el nombre, como si fuera inglés. Él era neerlandés, por lo que la pronunciación 

es parecida a la alemana y con notación castellana suena: Iojanes fan der Vaals.  
7 Actualmente se conoce su naturaleza y se puede calcular, Tiene tres componentes y el conjunto se conoce 

como ñfuerzas de van der Waalsò.  
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 Van der Waals dedujo que, como cada molécula ejerce su fuerza de atracción con las vecinas y es 

atraída por ellas, la fuerza de atracción, que se suma a la presión ejercida externamente, debe ser proporcional 

a n*2 = (N/V)2 = número de moléculas por unidad de volumen:  

 

  DP = an*2 = a(N/V)2 = aNA
2n2/V2 = aNA

2/v2 = a/v2     (2-38)  

 

o sea:  

 

      Pef = P + DP = P + a                            (2-39)  

                                     v2 

 

Volumen excluido  
 

      Si las moléculas son esferas duras de diámetro d, la distancia mínima entre centros de dos moléculas 

es d. El centro de cada molécula está excluido del de la otra por una esfera de radio d, llamada "esfera de 

exclusión"(v. fig. 2-12), de volumen 4pd3/3.  

 

 
Figura 2-12: volúmen 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 número de Avogadro de moléculas, el covolumen o volumen excluido, que no puede 

contraerse, es:  

 

   b = (NA/2)4pd3/3 = 2NApd3/3 = 4NA[4p(d/2)3/3]       (2-40)  

 

donde el término entre corchetes es el volumen real de una molécula. Consecuentemente:  

 

       (P + a/v2)(v - b) = RT                         (2-41)  

 

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

      Las constantes a y b son típicas de cada gas y se obtienen experimentalmente comparando las 

isotermas reales con las calculadas (V. Tabla 2-II ). Puede verse que de b se puede estimar el diámetro 

molecular de una molécula gaseosa, con la ec. (2-40). Por ejemplo, para He, b = 23.4x10-3 m3kmol-1, por lo que 

d º 2.6x10-10 m = 0,26 nm.  

        Puede verse que cuando v o T crecen, los términos correctivos se hacen despreciables y la ecuación 

de van der Waals tiende a la de los gases ideales. La relación PvT para esta ecuación es la de la fig. 2-13.  

 

Tabla 2-II  

Constantes de Van der Waals 

 

 Gas         a         b           Gas          a         b 

        (L2.atm/mol)  (L/mol)  (L2.atm/mol) 

 (L/mol) 

 

 H2          0,2444     0,02661      CH4        2,253    

 0,04278 

 He          0,03412    0,02370      C2H6       5,489    

 0,06380 

 N2          1,390      0,03913      C3H8       9,664    



 

 27 

 0,08445 

 O2          1,360      0,03183      n-C4H10   14,47      

0,1226 

 Cl2         6,493      0,05622    iso-C4H10   12,87     

 0,1142 

 NO          1,340      0,02789      n-C5H12   19,01     

 0,1460 

 NO2         5,284      0,04424      CO         1,485    

 0,03985 

 H2O         5,464      0,03049      CO2        3,592    

 0,0426 

   

 

 

 

 

 

 

 
Figura 2-13: Representación de la ecuación de van der Waals. 

 

 Se nota que si bien la ecuación de van der Waals  es de primer orden con respecto a P y T, es de tercero 

con respecto  a v, de modo que para cada valor de T y P, habrá tres valores de v que satisfacen la ecuación.  

 Encima del punto crítico, una es real y las otras dos son imaginarias, en el punto crítico, las tres son 

reales y coincidentes, y debajo del punto crítico, las tres son reales y distintas. Puede demostrarse que la recta 

que representa los estados de equilibrio en la zona bifásica es la que deja iguales áreas arriba y debajo (A + B 

= 0). La zona A representa un estado metaestable, el líquido sobrecalentado, y la B otro, el vapor sobresaturado. 

Un estado metaestable es uno que termodinámicamente no es estable, no debería existir, pero que en ciertas 

condiciones aparece, porque para transformarse en el estado estable debe proporcionársele una cierta cantidad 

de energía que no está disponible en ese momento.  

 

ECUACION VIRIAL  

 

       Es una forma útil de ecuación de estado para gases reales:  

 

           Pv = A + B/v + C/v2 + ...               (2-42)  

 

en que A, B, C,... son funciones de T y se denominan "coeficientes del virial". Generalmente, la deducción 

teórica de la ecuación de estado, basada en alguna ley de fuerza entre las moléculas de un gas, conduce a una 

ecuación de la forma virial. Para un gas ideal, es evidente que A = RT, B=C=...=0.  

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

 

 [(P + a/v2)(v - b) = RT]v = (Pv + a/v)(v - b) = vRT       (2-43)  
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Pv = RTv    - a/v = RT(1 - b/v)-1 - a/v                   (2-44)  

        (v -b)  

 

pero  

 

  (1 - b /v)-1  = 1 + b/v + (b/v)2 + ...                   (2-45)  

 

por el teorema del binomio, por lo que:  

 

 Pv = RT + (RTb-a)/v + RTb2/v2 + ...                      (2-46)  

 

y consecuentemente, para un gas de van der Waals:  

 

     A = RT   B = RTb - a     C= RTb2    etc            (2-47)  

 

MEZCLAS DE GASES  
 

      El valor de una ecuación de estado de gases se incrementa si se puede aplicar a mezclas de gases. Esto 

puede lograrse al expresar los parámetros de la mezcla en función de la composición y los parámetros de los 

componentes puros. Para la ecuación de van der Waals, las "reglas de combinación" o "mezclado" propuestas 

por Lorentz (1881) y Berthelot (1898) son:  

      _            _ 

    Õa = SxiÕai          b = Sxibi                     (2-48)  

 

      Otra forma de atacar el problema es evaluar los parámetros de la mezcla a partir de las propiedades 

críticas con las mismas ecuaciones que son aplicables a sustancias puras. Utilizar propiedades pseudocríticas, 

de las cuales las más simples son los promedios ponderados en fracción molar:  

 

  Ppc = SxiPci    Tpc = SxiTci     vpc = Sxivci          (2-49)  

 

ya que prácticamente no existen datos experimentales de propiedades críticas de mezclas.  

 

LEY DE LOS ESTADOS CORRESPONDIENTES, CONSTANTES CRITICAS Y ECUACION DE 

VAN DER WAALS.  
 

      Puede verse que en el punto crítico, la ecuación de van der Waals predice un punto de inflexión a 

tangente horizontal, es decir, que en dicho punto:  

 

      (µP/µv)T = 0   y (µ2P/µv2)T = 0                      (2-50)  

 

      Aplicando a la ecuación de van der Waals, previo despejar P:  

 

     Pc =   RTc   - a/vc
2                                 (2-51)  

            (vc -b)  

 

   (µP/µv)T = -   RTc     +   2a    = 0  

                       (vc -b)2        vc
3                             (2-52)  

 

   (µ2P/µv2)T =  2RTc    -  6a  = 0                       (2-53)  

                      (vc - b)3     vc
4  

 

      Resolviendo las dos ecuaciones últimas con respecto a vc y Tc, y luego introduciendo los resultados en 

la ecuación original, se obtiene:  

 

     (2-52)  =  (vc - b)  =  vc  

     (2-53)          2            3  

 

­  b = vc/3                                               (2-54)  

 

y sustituyendo en (2-51):  
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      a = 9RTcvc/8                                       (2-55)  

 

y además:  

 

      R =   8a                                           (2-56)  

             27Tcb  

 

       Otra forma de exponer estos resultados es:  

 

       vc = 3b 

 

       Tc =   8a                                          (2-57)  

               27Rb  

 

       Pc = a/27b2  

 

       Estas ecuaciones se usan para determinar los valores de a y b de un gas dado en función de los valores 

de sus constantes críticas, determinadas experimentalmente. Como hay tres ecuaciones para dos incógnitas (a 

y b), el sistema es sobredeterminado. Cuando se ponen los valores experimentales de Pc, vc y Tc en las tres 

ecuaciones, no se obtienen valores únicos de a y b. Como vc es más difícil de medir con precisión, se suelen 

usar la temperatura y presión críticas para determinar los valores de a y b. En todo caso, en rigor, a y b no son 

estrictamente constantes, y varian ligeramente de valor según la región del plano Pv en que se esté.  

      Nótese que:  

 

        Pcvc/RTc = 3/8 = 0,375                         (2-58)  

 

mientras que para un gas ideal es 1. Pueden verse valores experimentales en la Tabla 2-III.  

 

 Tabla 2-III  

 

 Valores experimentales de la relación entre los parámetros críticos  

 

              Sustancia                Pcvc/RTc  

       Gas ideal             1  

       Gas de v.d.W.        0.375  

       He                                 0.327  

       H2                                 0.306  

       O2                                 0.292  

       CO2                             0.277  

       H2O                             0.233  

       Hg                                 0.909  

 

       Si se formula la ecuación de van der Waals en función de la presión, volumen y temperatura reducidos:  

 

 PR = P/Pc ; vR = v/vc ; TR = T/Tc                    (2-59)  

 

queda una ecuación que no depende en forma explícita de las características del gas:  

 

     (PR + 3/vR
2)(3vR - 1 ) = 8TR                     (2-60)  

 

       Esta ecuación se llama "Ecuación de van der Waals reducida", y dio origen a la ley de estados 

correspondientes. Dos sustancias se consideran en estados correspondientes si son iguales sus PR, TR y vR.  

 

PRINCIPIO DE ESTADOS CORRESPONDIENTES 
 

       La desviación del volumen de un gas, v, con respecto al predicho con la ley de los gases ideales, v*, 

puede expresarse como:  

 

            v/v* = v/(RT/P) = Pv/RT = Z             (2-61)  
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donde Z se llama "factor de compresibilidad". Si se grafica Z para distintos gases en función de la presión, se 

tiene la Figura 2-14.  

 
 

 

 
 

Figura 2-14: arriba; Factr de compresibilidad para diferentes gases en función de la presión a temperatura 

ambiente. Abajo: Factor de compresibilidad para diferentes gases en función de la presión reducida a 

diferentes temperaturas reducidas (Goug -Jen Su, Ind.Eng. Chem. 38, 803 (1946) 

 

 

      Nótese que a medida que P ­ 0, 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 región de 
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condensación.  

 
 

 

Figura 2-15: Carta generalizada de compresibilidad agua mostrando las diferentes regiones.. 

 

      La correspondencia entre la desviación de la idealidad y la proximidad a la región de condensación 

sugiere la posibilidad de correlacionar el comportamiento de todos los gases al considerar no la P y T reales 

sino las reducidas. Graficando Z = Z(PR,TR) se obtiene la "carta generalizada del factor de compresibilidad" 

(fig. 2-15)  
       Dentro del error experimental, todos los datos coinciden en esta gráfica generalizada. Lo anterior 

condujo al principio de los estados correspondientes: "Todos los gases, cuando se comparan a la misma 

presión y temperatura reducidas, tienen el mismo factor de compresibilidad y todos se desvían el mismo 

grado de la idealidad".  

       Este concepto es de gran importancia práctica porque permite la correlación aproximada de factores 

de compresibilidad y otros datos termodinámicos en gráficas que son válidas para todos los gases, requiriéndose 

sólo los valores de Pc y Tc.  

      La gráfica generalizada de factores de compresibilidad no debe usarse como sustituto de valores 

experimentales de PvT, salvo que estos últimos no estén disponibles, y en todo caso, deben considerarse como 

una buena aproximación, solamente.  
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      De la definición del factor de compresibilidad se ve que:  

 

      Pv = ZRT   v = V/n                          (2-62)  

 

      Conociendo la presión y temperatura es inmediato hallar Z y de allí calcular el volumen con la 

ecuación anterior. Es más complejo hallar la presión conociendo el volumen y la temperatura. Puesto que:  

 

      P = ZRT/v ­  PR = P/Pc = zRT = constante.Z   (2-63)  

                                                   vPc   

 

que es la ecuación de una recta que pasa por el origen y tiene pendiente RT/vPc. Se traza esta recta, y donde 

corta a la isoterma con la corresponiente TR, se tiene la PR del gas.  

 Las Figuras 2-16 y 2-17 muestran la gráfica de compresibilidad del agua, indicando la región de 

saturación y algunas isotermas. Aunque el comportamiento del agua difiere en algunos detalles del de otras 

sustancias, las características generales de estas figuras son representativas de muchos materiales. Las 

características típicas de los diagramas de compresibilidad incluyen a) un área relativamente pequeña ocupada 

por la región de dos fases, b) un cambio pronunciado de curvatura en la isoterma crítica (374,136 C̄ en la 

figura 2-16), c) un achatamiento gradual de las isotermas supercríticas 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 presión cero. Una característica de todos los diagramas de compresibilidad es la tendencia hacia la linearidad 

de las isotermas a bajas presiones mostrada con mayor claridad en la Figura 2-17.  Este comportamiento sugiere 

que, a presiones bajas, serían suficientes como ecuaciones de estado empíricas, polinomios simples de Z en 

función de P que contengan sólo unos pocos términos.  

 

 
 

Figura 2-16 Gráfica de compresibilidad del agua 

 

DETERMINACION DE MASAS MOLARES  
 

      Para fines analíticos, a veces es necesario obtener la masa molar, M, de sustancias gaseosas o volátiles, 

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 por qué factor debe multiplicarse la formula mínima 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 ecuación usada normalmente es:  

 

     PV = nRT = w RT   ­  M = wRT  = dRT          (2-64)  

                          M                         PV          P  

 

donde w es el peso de gas y d su densidad. Para la determinación exacta de la masa molar, es conveniente 

utilizar el método de las densidades límites de Berthelot, que hace uso del hecho de que las leyes de gases 

ideales son estrictamente correctas a muy bajas presiones. Se grafica M = wRT/VP o d/P = M/RT vs. P y se 

extrapola a presión nula la relación hallada, que es prácticamente lineal. La ordenada en el origen es el valor 

verdadero de M o de M/RT. En la Figura 2-17 puede verse este procedimiento para HBr gaseoso, obteniéndose 
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M = 81 g/mol.  

 

 
Figura 2-17: Determinación 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 asociación o disociación de moléculas del gas original), 

se obtiene una masa molar promedio ponderado, en el que el factor de peso es la fracción molar de cada uno de 

los gases componentes:  

 

     <M> = Sxi.Mi                               (2-65)  

 

lo que puede ser fácilmente demostrado aplicando las leyes vistas hasta ahora para gases ideales. Por ejemplo, 

el tetróxido de dinitrógeno, N2O4, tiene una masa molar de 92, pero a 60 C̄ y 1 atm. presenta una masa molar 

de 60, medida con densidad de vapor. La explicación es que el gas está parcialmente disociado a temperaturas 

mayores que 21 ̄C, en NO2. Definimos el grado de disociación a como:  

 

      a = número de moléculas disociadas             (2-66)  

          número original de moléculas  

 

       Para hallar a se analiza la ecuación de disociación. Así, en el caso del N2O4 se tiene:  

 

                              N2O4  =  2NO2  

 

número de moles antes de  

iniciarse la disociación      n              0  

 

número de moles al llegar  

al equilibrio               n(1-a)      2na  

 

por lo que el número de moles totales es:  

 

      nt = n(1-a) + 2na = n(1+a)  

 

y la presión medida es P = n(1+a)RT/V  mientras que si no hubiera habido disociación, sería Po = nRT/V. 

Consecuentemente:  

 

     P/Po = 1 + a  

 

 Nótese que este fenómeno es detectable sólo si al producirse la reacción cambie el número de moles 

totales. Por ejemplo, la reacción en estado gaseoso:  

 

     H2 + I2 = 2HI  

 

es indetectable midiendo presiones o densidades, porque el número de moles totales permanece inalterado.  
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INTRODUCCION  
 

       La termodinámica nació en el siglo XIX con el estudio de máquinas térmicas para la conversión de 

energia térmica en mecánica. En 1900 estaba firmemente establecida y resultó de tal generalidad que, aunque 

en sus comienzos se había restringido a la ingeniería térmica, ahora se aplica a todos los procesos en los que 

hay intercambio de calor y trabajo, y aún en procesos en los cuales este intercambio no es evidente, como 

procesos químicos y biológicos, la informática y la cosmología. Forma la base de cualquier ciencia de la 

naturaleza.  

¶ Es una teoría lógica, autocontenida y completa.  

¶ Es independiente de mecanismos, tales como los empleados en teorías de estructura y cinética.  

¶ No requiere de matemáticas muy complejas.  

¶ Es una ciencia de inmenso valor práctico. 

 La clase de resultados que se pueden obtener de la termodinámica se puede resumir en:  

i) En base a la primera ley o principio, se pueden establecer relaciones entre calor y trabajo en 

procesos físicos o químicos, y estas relaciones no están restringidas a sistemas en equilibrio.  

ii)  En base a la unión del primer y segundo principios, pueden realizarse predicciones acerca del 

efecto de cambios de las condiciones externas, como presión P, temperatura T y composición, de 

una gran veriedad de sistemas fisicoquímicos. Estas explicaciones están limitadas a sistemas en 

equilibrio.  

        La termodinámica 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 cumplirán ciertas 

condiciones.  

 

ENFOQUES DE LA TERMODINAMICA  
 

       La termodinámica intenta describir y correlacionar las propiedades directamente observables de las 

sustancias: el volumen de un gas, la dilatación de un alambre, el equilibrio en una reacción química. Todas estas 

propiedades son magnitudes macroscópicas. Esto hace que en principio, las deducciones termodinámicas sean 

independientes de la estructura microscópica (que aquí se entiende como la estructura a nivel atómico y 

molecular). Este es el enfoque macroscópico de la termodinámica, y toda ella puede construírse sobre la base 

de este concepto.  

      Sin embargo, también puede deducirse la termodinámica sobre la base de la estructura microscópica 

de la materia, y este es un enfoque mucho más útil para el químico y el biólogo. Puesto que las leyes de la 

termodinámica son muy exactas en sistemas compuestos de muchas partículas, se concluye que, cuando el 

enfoque es microscópico, debemos usar un criterio estadístico. No se consideran detalladamente todas y cada 

una de las moléculas por separado, sino que se aplican consideraciones estadísticas para determinar la 

distribución de grandes conjuntos de moléculas que constituyen una porción macroscópica de la materia. Esto 

permite calcular propiedades termodinámicas "ab initio" de sustancias, lo que es imposible por medio de la 

termodinámica macroscópica, a partir de razonamientos clásicos y cuánticos. Además, produce un 

enriquecimiento debido a la comprensión más profunda del significado de las diversas funciones calculadas.  

     Los cimientos de la termodinámica se basan en tres hechos de experiencia común:  

1) Los cuerpos están en equilibrio entre ellos sólo cuando tienen el mismo nivel de "temperatura", lo que 

da el concepto de temperatura, indicada genéricamente como q.  

2) La imposibilidad de un movimiento perpetuo que produzca trabajo, lo que da el concepto de energía.  

3) La imposibilidad de invertir en su totalidad cualquier proceso natural, dando el concepto de entropía.  

      

SISTEMA TERMODINAMICO  
 

       Un sistema termodinámico es la porción del universo elegida para su estudio. Está rodeado de un 

entorno, alrededores o medio ambiente. El conjunto del sistema más su medio ambiente forma el universo. El 

sistema está separado de su medio ambiente por una frontera o límite, real o imaginario.  

       Un sistema se dice aislado si a través de la frontera no puede intercambiar materia ni energía con su 

medio ambiente.  

       Si puede intercambiar energía, pero no materia, es un sistema cerrado, y si la materia puede cruzar el 

límite, es un sistema abierto. El sistema que no puede intercambiar calor con su medio ambiente se dice 

adiabático, y una frontera que no deja pasar calor se llama adiabática, y en caso contrario, diatérmica. La 

frontera puede ser fija o móvil.  
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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, presión P, volumen V, 

composición, etc.  

      Las propiedades pueden ser extensivas, y entonces dependen de la masa del sistema. Ejemplos son la 

masa, el volumen, la energía total, etc.  

      Las propiedades intensivas no dependen de la masa del sistema: densidad, volumen específico, P, T, 

índice de refracción, etc. Cuando una propiedad extensiva se refiere a la unidad de masa del sistema, se 

transforma en intensiva: ej, el volumen específico, la energía por mol, etc. En general, se suelen representar con 

mayúsculas las propiedades extensivas y con minúsculas las intensivas, ej. V = volumen del sistema (extensiva) 

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

       Consideremos un sistema cerrado que consiste en una fase única de un solo compuesto en estado de 

equilibrio. Para tales sistemas, usualmente se encuentra que la especificación de cualquiera dos propidades 

intensivas determina los valores de las demás, es decir:  

 

                 I j = f(I1,I2)  (y= 3,4,5,...)      (3-1)  

 

p.ej., si tenemos agua con viscosidad h = 0.506 cp = 5.06x10-4 Pa.s y el índice de refracción es 1.328, entonces 

T = 50 ̄ C, densidad = 0.988 g/cc= 9.88 x102 kg/m3.  

       Lo anterior es también válido para sistemas formados por mezclas, excepto que para especificar una 

mezcla homogénea es necesario especificar su composición química. Si hay q sustancias puras presentes en un 

sistema, la composición puede expresarse en términos de q-1 fracciones molares xi, ya que:  

  

           Sxi = 1                                   (3-2)  

 

Entonces: 

 

       Ij = f(I1,I2,x1,x2,...xq-1)                   (3-3)  

 

      Estas consideraciones se aplican a cada fase del sistema.  

      En el caso de las propiedades extensivas, es evidente que la selección 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 tres de sus 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. ej., para una sustancia 

pura,  

 

      Ej = n.f(I1,I2)                                 (3-4)  

 

donde n puede ser la masa o el número total de moles del sistema.  Para una mezcla, es necesario también 

expresar su composición.  

      Notar sin embargo que la termodinámica no proporciona un criterio con respecto al mínimo número 

de variables requerido para fijar el estado de un sistema.  

 

PRINCIPIO CERO DE LA TERMODINAMICA  
 

       La termodinámica se basa en cuatro principios, que con un alarde de imaginación creativa fueron 

definidos "principios 1, 2 y 3 de la termodinámica". Posteriormente se vio que se había omitido un principio 

fundamental, que estaba implícito en los anteriores, y que se llamó "principio cero", pues debía ser enunciado 

antes que el 1. El principio cero dice: "cuando dos cuerpos cualesquiera están en equilibrio térmico con un 

tercero, también lo están entre sí"  

       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 entre sí. Por ejemplo, cuando una 

barra de Zn y una de Cu se sumergen en una solución acuosa de sulfato de Zn, ambas barras alcanzan el 

equilibrio con la solución, pero no lo están entre sí, como se prueba fácilmente al conectarlas con un conductor: 

se produce una corriente eléctrica entre ambas barras (Figura 3-1).  
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Figura 3-1: Una pila de Zn/ZnSO4 Acuo/Cu 

 

      Como los otros principios de la termodinámica, el cero no puede deducirse ni demostrarse a partir de 

otras leyes físicas, porque si no, no sería un principio, sino la consecuencia de otros principios.  

      Entre otras cosas, el principio cero hace posible la termometría.  

 

EQUILIBRIO TERMODINAMICO  
 

      Cuando en un sistema la temperatura es la misma en todas partes, se dice que esta en equilibrio 

térmico. Cuando no hay movimientos macroscópicos o en masa, contracciones, expansiones, etc., se dice que 

está en equilibrio mecánico. Si el sistema no sufre además transformaciones químicas, se dice que está en 

equilibrio químico. Cuando todas estas condiciones se cumplen simultáneamente, está en equilibrio 

termodinámico.  

      A menos que se especifique de otro modo, el "estado" de un sistema implica un estado de equilibrio 

termodinámico.  

      Como estamos tratando con sistemas con gran número de moléculas en estado de equilibrio, desde el 

punto de vista estadístico, significa que debe obtenerse la distribución de energías y ubicaciones más probable, 

ya que no es lógico que un estado de equilibrio sea un estado improbable.  

 

PROCESOS O TRANSFORMACIONES 
 

       Cuando cambian las propiedades de un sistema, ocurre un proceso o transformación de estado. Si el 

proceso se realiza de tal forma que en cada instante el sistema difiere sólo infinitesimalmente del equilibrio, el 

proceso se denimina "cuasistático", y se aproxima a una sucesión de estados de equilibrio. En el límite, este 

proceso cuasiestático se aproxima a un proceso termodinámicamente reversible, y su sentido puede invertirse 

mediante un cambio infinitesimal en alguna propiedad del sistema. Si el proceso no puede invertirse con un 

cambio infinitesimal de las condiciones, se dice que es irreversible.  

      Si el cambio ocurre sin que varíe la temperatura del sistema, se llama isotérmico, si V = cte., isocoro 

o isostérico, si P = cte, es isobárico, y si no hay intercambio de calor con el exterior, adiabático.  

 

CALOR  
 

      El calor (q) es la energía que cede o toma un sistema como consecuencia de diferencias de temperatura. 

Se midió inicialmente en calorías, siendo 1 cal. el calor necesario para elevar la temperatura de 1 g de agua, de 

14,5 a 15,5 ̄C (La cantidad varía con la temperatura). El equivalente mecánico del calor es:  

 

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

 

 

     Sin embargo, para independizar la definición de las propiedades de una sustancia en particular, se 

definió la caloría internacional:  

 

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

 

      El coeficiente 860 se eligió para que la caloría internacional concordara lo más 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 definición es totalmente arbitraria y convencional.  

      El calor es un modo de transferencia de energía.  Consecuentemente, el calor ganado por un sistema 

debe ser perdido por el medio ambiente, y viceversa.  

      

TRABAJO  
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       El trabajo (w8) se define como cualquier otro intercambio de energía entre un sistema y sus 

alrededores, diferente del calor. Puede deberse a cambios de volumen contra una presión externa, a cambios de 

área de una superficie debidos a una tensión superficial, trabajo eléctrico, 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 definición es de la IUPAC (1970). 

Antiguamente se utilizaba la inversa, y aún se usa en muchos textos. Este es un resabio del origen ingenieril de 

la termodinámica. NOTA: cuando use un texto de termodinámica, verifique si usa la convención actual o la 

antigua, para evitar gruesos errores.  
      Siempre que los cambios se lleven a cabo en cuasiequilibrio y sin fricción, el trabajo se expresa 

habitualmente como  

 

                 d'w = - f.dx                      (3-7)  

 

o como  

 

                 d'w = - Sfidxi                     (3-8)  

 

donde f y x son fuerzas y desplazamientos generalizados. La diferencial d' indica que el valor de w dependerá 

tanto del estado inicial y final, como del camino elegido para realizar la transformación9.  

       Algunos ejemplos son:  

       i) cambio de volumen dV contra una presión externa P:  

 

                      d'w = -PdV                  (3-9)  

 

      ii) por un cambio de su área interfasial10, dA, es  

 

                     d'w = sdA                    (3-10)  

 

donde s es la tensión 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 energía interna (E ó U) es la energía contenida dentro del sistema a nivel molecular. En química se 

consideran normalmente sólo aquellos tipos de energía que pueden modificarse mediante procesos químicos, 

por lo que, por ejemplo, las energías puestas en juego para mantener unidas las partículas que forman el núcleo 

atómico no se tienen en cuenta. La energía interna se forma de las contribuciones de la energía de traslación de 

las moléculas, de vibración de los enlaces, de rotación molecular, de la distribución de los electrones en los 

niveles energéticos atómicos y moleculares y de las interacciones entre moléculas.  

       La energía interna tiene además una propiedad especial: el cambio de energía interna al pasar de un 

estado a a otro b, no depende del camino por el cual se realiza la transformación, es decir:  

 

      DE(a ­ b) = Eb - Ea                         (3-12)  

 

V. Figura 3.2. 

                                            
8 Del inglés work.  
9 Esta notaci·n (dô) no es común y la adoptamos aquí para evitar confusiones. En otros textos se da por 

sobreentendido y se omite la tilde.  
10 Aquí usamos interfase, interfasial, como límite entre fases. Algunos autores usan interface, interfacial, 

como límite entre caras (face en inglés). Es un tema controversial.  
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Figura 3.2: El cambio de energía 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 llaman "Funciones de Estado", y se representan con letras mayúsculas.  

      El hecho de que E sea una función de estado implica que es función de P y T, que también lo son, es 

decir:  

 

     E = f(P, T)                                   (3-13)  

 

por lo que:  

 

     dE = (µE/µT)PdT + (µE/µP)TdP                 (3-14)  

 

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

 

          å _µ (µE/µT)Põ = å  µ (µE/µP)Tõ               (3-15)  

          ç µP               ÷T   ç µT              ÷P  

 

      Tanto la energía 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 determinó, mediante un experimento que lleva su nombre, que para gases ideales, la energia 

interna no depende del volumen ni de la presión, siempre que la temperatura permanezca constante:  

 

     (µE/µV)T = 0  y (µE/µP)T = 0                   (3-16)  

 

      Es decir, para gases ideales, E es una función exclusivamente de la temperatura.  

 

PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA  
 

        Es fundamentalmente el principio de conservación de la energía, y dice que "en todo proceso químico 

o físico, la suma del calor y el trabajo producidos o absorbidos (con sus signos) por el sistema es igual a la 

variación de energía interna del mismo"  
        De acuerdo con las convenciones de signos dadas anteriormente:  

 

      DE = q + w                                    (3-17)  

 

(si se adopta la convención de signos antigua, queda DE = q - w).  

       Obsérvese que, en una transformación cíclica, en la cual se vuelve al estado inicial, como en la Figura 

3-3:  

 

      òa  

      f dE = 0    (4-18)  

     ôa  

 

es decir, después de recorrer todo el proceso, el sistema termina con la misma energía interna que tenia al 

principio. En este caso, el trabajo realizado es igual al calor absorbido:  

 

      w = -q                                   (3-19)  
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Figura 3-3: Representación de una transformación cíclica en el plano Pv. 

 

 Esta ecuación es una forma de expresar la imposibilidad de un movimiento perpetuo de primera 

especie (es decir, la producción de un tipo determinado de energía sin consumir a la vez otro tipo de energía en 

cantidad equivalente). Siempre que un sistema no experimente ningún cambio en su contenido energético, es 

imposible producir trabajo sin extraer energía en forma de calor desde una fuente exterior al sistema.  

      Produciendo una variación infinitesimal de energía interna:  

 

     dE = d'q + d'w                              (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 dependen del camino recorrido por el fenómeno estudiado. Sin embargo, 

su diferencia DE es una función de estado, por lo que es evidente que q y w están relacionados. El calor y el 

trabajo no son propiedades termodinámicas del sistema, sino que representan meramente formas de intercambio 

de energía entre el sistema y su medio ambiente, variando sus valores respectivos según la forma en que se 

realiza dicho intercambio.  

 

TRABAJO EN UN CAMBIO DE VOLUMEN  
 

       Supongamos un cilindro de sección A, que encierra un gas a presión P igual a la externa. Mediante 

una disminución infinitesimal de la P externa o un aumento infinitesimal de la presión interna, el pistón se corre 

una distancia dl (Figura 3.4). Por la definición de w:  

 

       d'w = f.dl = -P.A.dl = -PdV              (3-21) 

 

 
 

 
Figura 3.4: Trabajo de expansión. 

 

donde el signo (-) se debe a la definición de signos del w dados. Este trabajo es denominado de expansión. 

Nótese que P es la presión externa, contra la cual se hace el trabajo, pero que en virtud de que se desea que el 

proceso sea termodinámicamente reversible, difiere sólo infinitesimalmente de la P interna. Veamos ahora qué 

expresión tiene el w en distintos procesos: 
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      Figura 3-5: Representación de diversos procesos en el plano P-V. Transformación A-B: isobárica (P = cte,), 

B-D: V = cte. (isocora), A- C: T = cte (isotérmica), A-D: adiabática (q = 0) 

 

      Evidentemente, en un proceso isocoro:  

 

       wV = -PdV = 0                               (3-22)  

 

lo que implica que:  

 

     DE = qV                                        (3-23)  

 

es decir, que el cambio de energia interna de un sistema es igual al calor intercambiado con el medio 

ambiente a volumen constante.  

      Se define la capacidad calorífica de un mol de sustancia, a volumen constante, o calor molar a volumen 

constante, cV, como el calor absorbido para aumentar la temperatura de un mol de dicha sustancia 1 K, 

manteniendo el volumen del sistema constante:  

 

     cV = (d'q/dT)V = (dE/dT)V                  (3-24)  

 

y como E depende solamente de T (en gases ideales), puede eliminarse el subíndice por superfluo en el tercer 

miembro de la igualdad:  

 

     cV = dE/dT  ­ dE = cV.dT                   (4-25)  

 

     Si el proceso es una expansión entre VA y VB, a P = cte.:   

 

                 òB               òB 

      wP = - óPdV = -P ódV = -P(VB - VA) = -PDV       (3-26)  

                 ôA                       ôA 

 

      A T = cte. (de A a C, Figura 3.5), para un gas ideal, PV = nRT ­ P = nRT/V, de donde:  

 

                òC                   òC 

     wT = - óPdV = -nRT ódV/V  =  -nRT ln (VC/VA)    (3-27)  

                ôA                               ôA 

 

como a temperatura constante es válida la ley de Boyle:  

 

     P1/P2 = V2/V1                                    (3-28)  

 

entonces también se cumple que:  

 

     wT = nRT Ln (PC/PA)                               (3-29)  

 

      Si el proceso es adiabático, es de A a D (Figura 3.5). En todos los casos, el trabajo es igual al área, en 

el plano PV, encerrada entre la curva que representa al camino recorrido y el eje V (área rayada).  

      La consecuencia de esto es que el valor de w puesto en juego en una transformación depende del 

camino recorrido. Esto es más evidente en el siguiente diagrama:  



 

 42 

 
 

Figura 3-5: Dependencia del trabajo con el tipo de transformación. 

 

       Los tres caminos, a, b y c unen los mismos estados inicial (A) y final (B). Sin embargo, cada camino 

se produce con distinto trabajo. Por esa razón, el diferencial de w se escribe d' (diferencial inexacta). Puesto que 

DE = q + w, y DE es una función de estado, que depende solamente del estado inicial y el final, pero no del 

camino recorrido entre estos dos estados, se concluye que q también es dependiente del camino, es decir, no es 

una función de estado. Además, las funciones de estado se notan con mayúsculas (E) y las que no lo son, con 

minúsculas (q y w).  

       Debe enfatizarse que el trabajo discutido en este parágrafo es el trabajo de expansión. Puede haber 

otros tipos de trabajo, como el eléctrico o el de aumento de superficie, que no son nulos a volumen constante.  

 

ENTALPIA Y PROCESOS ISOBARICOS 
 

     Los procesos isobáricos son los más comunes en química y en biología, donde se trabaja normalmente 

a presión atmosférica, en recipientes abiertos. Cuando la presión es constante, el calor puesto en juego en el 

proceso es:  

 

       qP = DE - w = DE + PDV = (Ef - Ei) + P(Vf - V i) = (Ef + PVf) - (Ei + PVi)           (3-30)  

 

donde los subíndices 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 función de estado, y se denomina " Entalpía" , simbolizándose 

con H11:  

 

     H = E + PV                                  (3-31)  

 

de donde:  

 

     DH = Hf - Hi = qP                           (3-32)  

 

es decir, la entalpia se interpreta como el calor intercambiado entre el sistema y el medio ambiente a presión 

constante. En sistemas cuyo volumen no varía apreciablemente durante el proceso, como aquéllos en fase 

líquida o sólida, DE º DH.  

       Se define calor molar a presión constante al calor necesario para elevar la temperatura de un mol de 

sustancia 1 K manteniendo la presión constante:  

 

     cP = dH/dT       ­  dH = cP.dT             (3-33)  

 

RELACION ENTRE c P Y cV 
 

       Puede demostrarse que para gases ideales es válida la relación:  

 

     cP = cV + R                                  (3-34)  

                                            
11 En algunos textos se nota i.  
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      Para gases reales, la relación no es exactamente igual a la constante de los gases R, pero la diferencia 

no es muy grande, salvo a presiones elevadas y temperaturas bajas, donde los gases se desvían mucho de la 

idealidad. Para gases monoatómicos ideales, además, se tiene la relación: 

 

E = Etraslación = 3RT/2 de donde:  

 

cv = 3R/2      (3-35) 

 

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

 

 

EXPERIENCIA DE JOULE  

 

 En 1843 James Joule realizó el siguiente experimento: En el aparato de la Figura 3-6, uno de los 

balones tiene un gas y el otro está evacuado. El sistema está en un baño aislado. Una vez que la temperatura se 

estabiliza, se abre la válvula intermedia, de modo que el gas se expande y ocupa ambos balones. Cambia 

entonces V y P, pero no se realiza trabajo, porque la expansión se hace contra el vacío. Con el gas usado por 

Joule, no se detectó cambio de temperatura, de modo que no hubo intercambio de 

calor y entonces: 

 

DE = q + w = 0 de modo que concluyó que (µE/µV)T = 0      (3-37) 

 

Este resultado es válido para gases ideales, concluyendo que la energía interna 

de gases ideales depende solamente de la temperatura.  

 Desde el punto de vista del modelo cinético-molecular, el resultado es 

lógico porque al no existir fuerzas de atracción o repulsión entre las moléculas, 

entonces la energía no depende de la distancia entre ellas.  

 

Figura 3-6: aparato para la experiencia de Joule.  

 

PROCESOS ADIABÁTICOS 

. Compresión y expansión adiabáticas reversibles. Se define un proceso adiabático como aquel 

durante el cual el sistema ni toma ni cede calor en ninguna etapa. Para toda etapa infinitesimal del 

proceso, q es cero, y, por tanto, DE = w. Como dE = ncvdT, entonces, si el único trabajo es de expansión: 

 

dw = -PdV = ncvdT   y, para gases ideales, P = nRT/V de donde: 

 

 

  ncvdT   = - nRT/V    ­   (cv/R)(dT/T) = - dV/V  (3-38) 

 

 En esta ecuación, P es en rigor la presión exterior. Sin embargo, si el proceso adiabático se verifica 

reversiblemente, la presión real del sistema será idéntica a la presión exterior, así que en estas condiciones 

P es la presión del sistema.  

 De este resultado se deduce que en un proceso adiabático reversible, los signos de dV y dT son 

opuestos; así, si se incrementa el volumen del gas, la temperatura deberá descender, mientras que si se 

disminuye el volumen, en una compresión, la temperatura se elevará. Esto era de esperar por 

consideraciones de tipo general: un gas ejecuta trabajo cuando se expande, y como en el sistema ni entra 

ni sale calor, el contenido energético del gas deberá disminuir. Como a temperatura constante la energía 

es independiente del volumen, esta disminución de energía va acompañada de una caída de temperatura. 

 En un proceso en que se va de V1,T1 a V2,T2 :   

 
           T2                          V2 

(cv/R)ñdT/T  = - ñdV/V   (3-39) 
           T1                             V1 

 

De donde :  

 

(cv/R)ln (T2/T1) = - ln (V2/V1) = ln (V1/V2) = ln (T2/T1) (cv/R)  ­ (T2/T1) (cv/R)  = V1/V2  de donde : 
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V1T1
(cv/R)   = 

V2T2
(cv/R)    

(3-40) 

Usando la relación cp = cv + R  ­ R = cp - cv  ­ cv/R = cv/( cp - cv ) , por otro lado, con n = 1, T = 

PV/R, con lo que sustituyendo en la ecuación anterior:  

 

V1(P1V1/R)cv/R  = V2(P2V2/R)cv/R   de donde: 

 

(V1
cv/R+1P1

cv/R)R/cv =(V2
cv/R+1P2

cv/R)R/cv ;    

con (cv/R + 1)R/cv = 1 + R/cv = (cv + R)/cv = (cv + cp - cv)/cv = cp/cv 

 

De donde:  

 

 V1
cp/cvP1 = V2

cp/cvP2 ;  definiendo el coeficiente adiabático g = cp/cv   se tiene: 

 

P1V1
g = 

P2V2
g   

(3-41) 

Para un gas ideal el valor de g deberá ser constante, pero para gases reales, distintos de los 

monoatómicos, varía apreciablemente con la presión y la temperatura, como se puede ver de los resultados 

para el aire, dados en la Tabla 3-I. En general, la razón de las capacidades caloríficas disminuye al aumentar 

la temperatura. Al elevarse la presión crece y, pasa por un máximo y después disminuye; para el aire a -

79° C el máximo se observa a 150 atm, pero a 0° y 100° e se presenta a presiones más elevadas que las 

dadas en la tabla. 

 

Tabla 3-I 

 
 

 

EXPERIMENTO DE JOULE -THOMPSON 

 

 En gases reales, la energía interna no solo 

depende de la temperatura sino de la presión y el 

volumen, y al variar la presión varía la 

temperatura. El experimento se realiza con un 

aparato aislado térmicamente, de modo que q = 0. 

Se mide la presión y temperatura de cada lado del 

estrangulamiento por donde se pasa el gas.  

 

Figura 3-7: esquema del aparato de Joule-

Thompson.  

 

 Como el sistema está aislado, q = 0. Se pasa el gas de una presión alta P1 a una menor P2. El trabajo 

neto al pasar un mol de gas es, del lado izquierdo:  

 
                               0 
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 w1 = -ñPdV = -P1ñ dV = P1V1    (3-42) 
                              V1 

 

y del lado derecho: 

 
                                V2 

 w2 = -ñPdV = -P2ñ dV = - P2V2    (3-43) 
                                0 

 De modo que el trabajo total es w = P1V1  - P2V2    (3-44) 

 

Puesto que DE = E2 - E1 = q + w = w = P1V1  - P2V2   se deduce que E2 + P2V2 = E1 + P1V1 o, en otras palabras:  

 

H1 = H2   (3-45) 

 

Es decir, el proceso de expansión se produce a entalpía constante. El coeficiente de Joule-Thomson 

que da cuenta del cambio de temperatura en el proceso se define como:  

 

mJT = (µT/µP)H   (3-46) 

 

En la Tabla 3-II puede verse la dependencia del coeficiente de Joule-Thomson para el nitrógeno con diferentes 

temperaturas y presiones.  

Tabla 3-II  

 
 

Puede verse que mJT depende de la temperatura y puede ser positivo o negativo, con un punto de 

inversión en que cambia de signo. . Se observará, especialmente a las presiones más elevadas, que el valor 

del coeficiente Joule-Thomson pasa por un máximo al variar la temperatura. Es de esperar, por tanto, la 

existencia de un punto de inversión de temperatura elevada, p. ej., poco más de 200° C a 200 atm; tales 

puntos de inversión se han observado realmente.   

En el hidrógeno y helio el coeficiente Joule-Thomson es negativo. Esto significa que la tempe-

ratura de inversión (superior) para el hidrógeno y el helio es inferior a la temperatura ambiente ordinaria 

a cualquier presión. De esta manera se puede explicar el diferente comportamiento mostrado por estos 

gases, en relación con el de los otros gases a temperaturas normales. A temperaturas suficientemente bajas, 

el hidrógeno y el helio se comportan igual que los otros gases, presentando un valor positivo para el 

coeficiente Joule-Thomson a presiones moderadas y bajas; éste disminuye al aumentar la presión, y, 

finalmente, cambia de signo. 

La caída de temperatura que tiene lugar cuando un gas sufre una expansión estrangulada, a 

temperaturas y presiones adecuadas, se utiliza en la licuación industrial de gases. Como vimos 

anteriormente, el coeficiente Joule-Thomson tiene los valores positivos más elevados y, por tanto, el 

enfriamiento que acompaña a la expansión será más acusado a temperaturas bajas y, preferentemente, a 

presiones bajas. Por tanto, con objeto de obtener la máxima eficacia, se reduce primero la temperatura del 

gas a licuar, bien por la ejecución de trabajo en una máquina, donde se somete el gas a una expansión 

aproximadamente adiabática, o bien utilizando el efecto refrigerante de otra porción del gas que se hace 

pasar a través de un estrangulamiento.  

 

 

  



 

 46 

 

4 

TERMOQUIMICA   
 

      La termoquímica estudia la medición y cálculo de los calores absorbidos o desprendidos durante 

las reacciones químicas.  

 

MEDIDA DE LOS CALORES DE REACCION  
 

       El calor desprendido o absorbido en una reacción se mide en un calorímetro, aparato que consta de un 

recipiente aislado, como por ejemplo un vaso Dewar como el de la Figura 4-1, de modo que el intercambio de 

calor entre el interior del recipiente y el exterior sean mínimos. En su interior se coloca cierta cantidad de agua 

o diversas soluciones. Cuando se produce una cierta cantidad de calor q en un proceso químico o físico ocurrido 

dentro del calorímetro, ese calor se usa en elevar la temperatura del contenido del calorímetro y de sus 

componentes interiores (el termómetro y el agitador) un cierto DT. Es decir:   

 

 
Figura 4-1: Calorímetro 

 

q = - (moc0 + m1c1 + m2c2 + m3c3 + ...)DT         (4-1)  

 

       El signo negativo es debido a que cuando el incremento de temperatura es positivo, el signo de q es 

negativo, por tratarse de calor desprendido por el sistema reaccionante. Los mi y ci son masas y calores 

específicos (por unidad de peso) de los diversos materiales contenidos en el calorímetro (agua, reactivos, 

termómetro, etc.). En un calorímetro como el descrito, el calor medido será una entalpía, por ser a presión 

constante.  

        Se suele reemplazar a la suma de las masas por los calores específicos de los componentes 

permanentes del calorímetro por un único número w, característico del aparato, denominado "equivalente en 

agua del calorímetro" y notado w. La ecuación anterior se pone entonces:  

 

      q = -(m0c0 + w).DT                        (4-2)  

 

donde m0c0 representa la capacidad calorífica del contenido del calorímetro. El valor de w se determina 

produciendo una cantidad de calor conocida dentro del calorímetro y midiendo DT. Puede hacerse, por ejemplo, 

pasando una cantidad de corriente conocida por una resistencia eléctrica también conocida durante un cierto 

tiempo, o produciendo una reacción química apropiada.  

       Las reacciones en fase sólida, gaseosa o heterogéneas, por ejemplo, la combustión, se realizan en 

bombas calorimétricas, como la mostrada en la Figura 4-2. En la cápsula se coloca una cantidad perfectamente 

pesada de la sustancia en estudio, se inyecta oxígeno a unas 25 atm. de presión y se produce la ignición con un 

alambre de hierro puesto en contacto con la sustancia, el cual se vuelve incandescente por una descarga eléctrica. 

Se suele calibrar el aparato quemando previamente en su interior una sustancia patrón, cuyo calor de combustión 

es perfectamente conocido. Generalmente es ácido benzoico, que desprende 26,44 kJ por gramo al quemar a 

20 ̄ C.  

  El calor se mide por la elevación de la temperatura del calorímetro dentro del cual se introduce la 

bomba calorimétrica, y hay que restarle el calor producido por la combustión del alambre de hierro, el cual se 
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obtiene de los datos proporcionados 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 formación de 

HNO3 a partir del nitrógeno del aire. Este se recoge en una pequeña cantidad 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 variación de energía 

interna, ya que es a volumen constante.  

       Generalmente, los calorímetros no son perfectamente adiabáticos, y por consiguiente 

intercambian calor con el exterior.  

 

 
Figura 4-2: Bomba calorimétrica 

 

 El inconveniente de la consiguiente variación de temperatura se soslaya graficando la variación de 

temperatura con respecto al tiempo, lo que generalmente da una dependencia del tipo lineal, como la de la 

Figura 4-3. Inicialmente (recta a) el contenido del calorímetro estaba a temperatura inferior a la ambiente, y 

por consiguiente el calor que entraba del exterior iba calentando al contenido del calorímetro. Los puntos 

representan mediciones de temperatura a intervalos regulares de tiempo, por ejemplo, de 30 en 30 segundos.  

 
Figura 4-3: Dependencia de la temperatura con el tiempo en un calorímetro. 

 

 En el instante b se produce el proceso que generó una cantidad de calor q. Luego, en c, el contenido 

del calorímetro está a temperatura superior que la exterior y va perdiendo calor, hasta que en d alcanza la 

temperatura exterior. Prolongando las rectas a y c, se puede suponer que se tendrán las temperaturas que se 

tendrían en el calorímetro antes y después del suceso, en b, si la variación de T siguiera siendo lineal en ese 

punto. El valor de DT se toma en el instante b, entre las dos rectas a y b.  

       Es evidente que para poder medir con cierta seguridad los calores de reacción, es conveniente que 

éstas sean rápidas, para evitar pérdidas de calor durante el proceso. Además, la reacción debe ser completa y 

sin reacciones secundarias. Generalmente, las mejores reacciones desde este punto de vista son las de 

combustión.  
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ENERGIA INTERNA Y ENTALPIA  
 

       En reacciones químicas realizadas a temperatura constante, lo que varía es la estructura química de las 

sustancias componentes del sistema, y esto se reflejará en la configuración de los niveles energéticos de 

traslación, vibración, rotación y electrónicos de los componentes, y en las interacciones entre moléculas, ya que 

cambian cargas eléctricas, momentos dipolares y polarizabilidades.  

       Si el calor es absorbido por el sistema DE o DH son positivos y el proceso se dice "endotérmico", 

mientras que si se desprende calor del sistema, DE o DH son negativos y el proceso se dice "exotérmico".  

        La variación de energía interna a temperatura constante, en una reacción química que puede 

representarse por:  

 

                  aA + bB = cC + dD                  (4-3)  

 

está entonces dada por:  

 

      DE = cEC + dED - aEA - bEB = S(nE)P - S(nE)R    (4-4)  

 

donde los subíndices P y R indican productos y reactivos en la reacción, y las sumas incluyen los coeficientes 

estequiométricos n. En rigor, esta ecuación (4-4) no es completamente cierta. La razón es que, en los valores de 

E para cada componente, está incluida la interacción intermolecular entre moléculas iguales (A con A, B con 

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

es bastante pequeña comparada con el valor del cambio de E producido en las modificaciones 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 energía interna de productos químicos estén tabulados. Lo que se 

tabula son entalpías. En principio, el cambio de entalpía de una reacción química se puede calcular con una 

ecuación completamente análoga a la (4-4):  

 

      DH = S(nH)P - S(nH)R    (4-5)  

 

       Pero acá nos encontramos con el mismo problema que en la aplicación de la ecuación (4-4): no existen, 

ni siquiera en teoría, valores absolutos de H ni de E. Consecuentemente, es necesario fijar uno (o varios) cero(s) 

arbitrarios. Como además, la única forma de medir entalpías es a través de reacciones químicas, debe además 

elegirse uno o varios tipos de reacciones que sean lo más generales posibles, de entre las millones posibles, y 

tabular sus energías con referencia al cero arbitrario.  

      Generalmente los calores de reacción se expresan en kJ y no en J, para no dar la impresión equivocada 

de que las medidas son más precisas de lo real, aunque, en medicines hechas con mucho cuidado, el error puede 

llegar a ser sólo del 0,01 %.  

      En reacciones en fase gaseosa, la variación de entalpía debería ser independiente de la presión, si todos 

los gases se comportaran idealmente. Como no lo son, en rigor debe hacerse constar la presión a la cual se 

realizaron las mediciones. Generalmente, ésta es de 1 atm, y la diferencia entre el valor observado de DH y el 

corregido por no idealidad del gas suele ser menor que el error experimental, por lo que dicha corrección se 

suele omitir.  

      Si la reacción se hace en solución, deben especificarse las concentraciones de todos los reactivos y 

productos.  

 

ECUACIONES TERMOQUIMICAS  
 

       Es necesario especificar en cada sustancia interviniente en la reacción si se trata de un sólido, un 

líquido, un gas, o, si se trata de procesos en solución, la concentración de cada soluto, con los subíndices s o c 

(sólido o cristal), l (líquido), g (gas) o la concentración, por ejemplo:  

 

     H2(g) + 0,5O2(g) ­  H2O(l)   DH = -285,84 kJ  

 

       Las reacciones se suelen colocar con los coeficientes adecuados para que representen la formación de 

un mol del producto. Es conveniente indicar la presión y temperatura a que se efectúa la reacción. Se indica así 

DH 2̄98 o DE 2̄98 para indicar los valores de entalpía o energía interna medidos a 298 K (25 C̄) y a una atmósfera 

de presión (̄), y se denominan "calor normal a presión constante" o ñentalpía normalò y "calor normal a 

volumen constante" o ñenerg²a interna normalò por ser este estado (1 atm y 25̄C) el estado normal, patrón 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 calorímetro. En este caso, se pueden combinar reacciones conocidas y medibles para obtener la reacción 

deseada, según una ley formulada por G.H. Hess (1840), que expresa que el calor desarrollado en una 

reacción, sea a volumen como a presión constante, es siempre el mismo, ya sea si se desarrolla en una etapa 

como si lo es en varias. Es decir, el calor de la reacción depende únicamente del estado inicial y el final, pero 

no del camino seguido, lo que es lógico, puesto que tanto E como H son funciones de estado.  

       Esto permite sumar y restar ecuaciones termoquímicas para obtener el resultado deseado. La manera 

más fácil de hacer esto, es igualar a todas las reacciones a cero, pasando los productos con signo negativo al 

miembro izquierdo de la ecuación. Esto permite darse cuenta con mayor facilidad, a la vista de la ecuación a la 

cual se quiere llegar, de qué factores deben multiplicarse a las ecuaciones, y si éstas deben sumarse o restarse 

para llegar al resultado final. El valor de DE o DH de la ecuación resultante se obtiene mediante la suma 

algebraica de los DE o DH de las ecuaciones iniciales, multiplicadas por el mismo factor con que se multiplicó 

a las ecuaciones en el proceso anterior, incluyendo el signo. Por ejemplo, para calcular el valor de DH 2̄98 de la 

reacción:  

 

(I)      C(grafito) + 2H2(g) ­ CH4(g)  

 

con los siguientes datos:  

 

(II)   CH4(g) + 2O2(g) ­ CO2(g) + 2H2O(l)  DHII = -890,355 kJ  

 

(III)  H2(g) + 0,5O2(g) ­ H2O(l)           DHIII  = -285,838 kJ  

 

(IV)   C(s) + O2(g) ­ CO2(g)               DHIV  = -393,514 kJ  

 

primero se ponen las ecuaciones igualadas a cero:  

 

(I)     C(c) + 2H2(g) - CH4(g) = 0  

 

(II)    CH4(g) + 2O2(g) - CO2(g) - 2H2O(l) = 0  

 

(III)   H2(g) + 0,5O2(g) - H2O(l) = 0  

 

(IV)    C(c) + O2(g) - CO2(g) = 0  

 

y entonces es evidente que:  

 

      (I) = -(II) + 2(III) + (IV)  

 

con lo que:  

 

     DHI = - DHII + 2DHIII  + DHIV = -74,835 kJ  

 

 

ENTALPIA DE COMBUSTION  

 

    Uno de los tipos de reacción elegidos como estándar para tabularlos es la combustión: la inmensa 

mayoría de los elementos y sustancias compuestas son pasibles o son producto de oxidación. Entonces, se 

define: entalpia de combustión al calor desarrollado a presión constante de 1 atm y T constante de 298.16 K 

(25 ̄ C) durante la combustión de un mol de la sustancia en cuestión, dando como único producto agua 

líquida y anhidrido carbónico (si hay otros productos, como SO2, NO, etc, éstos deben especificarse en la 

reacción). Esta definición tiene la ventaja de no necesitar un cero explícito. En realidad, el cero consiste en la 

sustancia inicial sin oxidar, y el oxígeno gaseoso.  

     Así, en la reacción:  

 

               H2(g) + 0.5O2(g) = H2O(l)  

 

el calor desarrollado es DH c̄(H2) = -285.84 kJ/mol y es el calor de combustión de un mol de hidrógeno. El 
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signo negativo indica que se desprende del sistema. Hay extensas tablas de calores de combustión (V. p. ej. 

Tabla 4-I) . 

 Tabla 4-I 

Entalpías molares standard de formación y de combustión  a 25 C̄. 

 Sustancia DH°f/kJ/mol -D H°c/kJ/mol 

 CH 4(g) -74,81 890,4 

 C2H2(g) 226,8 1300 

 C2H4(g) 52,30 1411 

 C2H6(g) -54,64 1560 

 ciclopropano(g) 53,4 2091 

 propeno(g) 20,5 2058 

 C4H10(g) -1216,11 2877 

 C5H12(g) -146,4 3536 

 C6H12(l) -156,2 3920 

 C6H14(l) -198,7 4163 

 C10H8(s) 78,53 5157 

 CH3OH(l) -239,0 726,1 

 CH3CHO(g) -166,4 1193 

 CH3CH2OH(l) -277,0 1368 

 CH3COOH(l) -484,2 874 

 CH3COOC2H5(l) -486,6 2231 

 urea(s) -333,0 632 

 glicina(s) -537 964 

 a-D-glucosa(s) -1274 2802 

 b-D-glucosa(s) -1268 2808 

 sacarosa(s) -2222 5645  

 

ESTIMACION DEL CALOR DE COMBUSTION  
 

       Se han propuesto distintos métodos para calcular en forma aproximada el calor de combustión de 

diversas sustancias, una vez conocida su fórmula. Según Thornton (1917), el calor de combustión de cualquier 

sustancia es:  

 

      DHcomb º -219,7n (kJ/mol)                 (4-6)  

 

donde n es el número de átomos de oxígeno necesarios para quemar una molécula del compuesto. Esta fórmula 

es poco satisfactoria para compuestos que incluyen oxígeno en su estructura. Por ejemplo, para la reacción:  

 

      CH4(g) + 2O2(g) ­ CO2(g) + 2H2O(l)  

 

,n = 4 y DHcomb = -219,7x4 = -878,6 kJ/mol. El valor experimental es de -890,4 kJ/mol, es decir, el error es sólo 

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 acá es que, experimentalmente, es muy difícil realizar las reacciones de 

combustión en forma controlada, para poder medir el calor desarrollado, a presión constante. En general, se usa 

un dispositivo llamado "bomba calorimétrica", consistente en un recipiente hermético de acero, en cuyo interior 

se pone la sustancia a quemar y oxígeno a presión, iniciándose la reacción por una chispa eléctrica. Pero lo que 

se mide en esas condiciones no es DH, sino DE, porque es a volumen constante. La relación entre E y H es:  

 

       H = E + PV                          (4-7)  

 

por lo que:  

 

      DH = DE + D(PV)                       (4-8)  

 

       En una reacción química, D(PV) = PVP - PVR. Pero la variación del producto PV es muy pequeña 

cuando hay involucrados sólidos y líquidos, que son escasamente compresibles, por lo que en estos casos la 

diferencia entre DE y DH suele estar por debajo del error experimental. En cambio, cuando hay 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)g = D(nRT)g = RTDng               (4-9)  

 

suponiendo que los gases se comportan idealmente. Aquí:  

 

     Dng = Sn(productos gaseosos) - Sn(reactivos gaseosos)        (4-10)  

 

y se toma con el signo que resulte.  

 

ENTALPIA DE FORMACION  
 

       Otro tipo de reacción general es la de formación de un compuesto a partir de sus elementos 

componentes. Este tipo de reacción es más difícil de tratar, ya que muchas veces no puede hacerse directamente, 

y necesita un cero convencional de entalpías. Se define entalpía de formación normal de una sustancia al 

calor desarrollado a presión constante de 1 atm y T = 298.16 K, en una reacción en la cual se forma un mol 

de la sustancia en cuestión, en el estado de agregación natural a esa temperatura y presión, a partir de sus 

elementos componentes,  
también en su estado normal a esa P y T. El cero de estas reacciones es el siguiente: se considera que la entalpía 

de formación de los elementos en su estado natural a 1 atm y 298.16 K es cero.  

       Con la definición anterior, puede verse que la entalpía de formación del agua, DH f̄(H2O(l)), es igual 

a la entalpía de combustión del hidrógeno.  

       Pero no todas las reacciones de formación (en realidad, sólo una pequeña minoría) pueden asimilarse 

a reacciones de combustión. Por ejemplo, la reacción:  

 

      3C(grafito) + 4H2(g) = C3H8 (g)  

 

difícilmente se pueda hacer por hidrogenación directa de carbono, al menos en condiciones tales que permitan 

la medición del calor desarrollado. Una hidrogenación directa del grafito daría una mezcla de hidrocarburos. 

Pero en este caso puede usarse la Ley de Hess.  

       Otros tipos de reacciones que se toman como referencias, y se tabulan, son p.ej., las de fosforilación 

(o defosforilación) y las de intercambio protónico, en bioquímica. Algunos calores normales de formación 

pueden verse en la Tabla 4-I .   

 

CALORES NORMALES DE FORMACION DE LOS IONES EN SOLUCION ACUOSA 
 

       Cuando las reacciones se hacen entre iones en solución muy diluida, se pueden usar los procedimientos 

hallados hasta ahora. Consecuentemente, se han hecho tablas de calores de formación de diversos iones en 

solución acuosa muy diluida (Tabla 4-II) . Para ello, se ha convenido en asignar al ión H+ en solución acuosa 

diluida a 25 ̄C, un calor de formación nulo, es decir:  

 

      DH f̄ (H+
(aq)) = 0                        (4-11)  

 

donde el subíndice (aq) (aquo) indica que el ión está en solución tan diluida que un agregado de agua o de ión 

no produce ningún cambio energético. Una vez fijado un valor, los demás se obtienen mediante la ley de Hess. 

Por ejemplo, para la reacción:  

 

                   H2O  

     HCl(g) -------­ H+
(aq) + Cl-(aq)  

 

el DH de toda la reacción, medida, es -75,145 kJ, y puede plantearse así:  

 

     -75,145 kJ = DH f̄(Cl-(aq)) + DH f̄(H+
(aq)) - DH f̄(HCl(g))  

                                                              = 0 por con-           = -92,300 kJ de 

                                                                 vención                tablas  

 

de donde:  

 

      DH f̄(Cl- (aq)) = -167,444 kJ/mol  
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En reacciones heterogéneas, pueden mezclarse calores de formación de sustancias puras con calores 

de formación de iones.  

 

 Tabla 4-II  

 

Entalpías molares de formación de iones en solución acuosa a 25 C̄, kJ/mol. 

 
      Con un tratamiento teórico de la estructura del agua y de la hidratación del ión H+, se llegó a la 

conclusión de que la verdadera entalpía de hidratación del hidrogenión es -1090 kJ/mol, de modo que la 

verdadera entalpía de formación del ión Cl- es -380 kJ/mol. Sin embargo, para los cálculos comunes es 

indiferente utilizar las entalpías absolutas o las relativas, mientras se mantenga la convención en todo el cálculo. 

Como dato interesante, la entalpía de hidratación de un electrón es de -170 kJ/mol, lo que sugiere que cuando 

está en agua, como cuando se irradia con radiación b de alta energía o cuando está 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 diatómica cualquiera, por ejemplo, de oxígeno, para que se separe en 

dos átomos hay que proporcionarle energía:  

 

     O:O(g) --­ 2O'(g)    DH = + 494,967 kJ  

 

       La energía media por mol que es necesario proporcionar a una molécula gaseosa para disociarla 

en sus átomos (también en estado gaseoso), se llama "energía de disociación" y se considera que es la 

energía contenida en el enlace disociado. Es decir, la energía contenida en el enlace O=O (o energía del enlace 

O=O) es de 494,97 kJ. Estas energías de enlace están tabuladas y son fáciles de obtener mediante mediciones 

espectroscópicas.  

       Más compleja es la obtención de la energía de enlaces de compuestos poliatómicos como por ejemplo 

metano. De la tabla de calores de formación se obtiene que:  

 

(I)  C(c) + 2H2(g) ----­ CH4(g)  DH  ̄= -74,852 kJ  

 

además, el calor de sublimación del grafito es:  

 

(II)  C(c) ----­ C(g)         DH  ̄= 712,95 kJ  

 

y la disociación del hidrógeno:  

 

(III)  H2(g) ---­ 2H(g)       DH  ̄= 435,97 kJ  

 

      Combinando las tres se tiene:  

 

(I) - (II) -2(III) = C(g) + 4H(g) ---­ CH4(g)  DH  ̄= -1659,79 kJ  

 

y como hay cuatro enlaces C-H, la energía de cada uno de ellos es:  

 

      DHC-H = 1659,79 kJ = 414,95 kJ  

                           4  
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habiéndose cambiado de signo porque para destruir un enlace hay que proporcionarle energía. Este 

procedimiento se puede continuar para obtener la energía de otros enlaces. La energía de enlace suele indicarse 

también como D (ej, DC-H) 

       Para calcular la energía de formación de cualquier sustancia a partir de sus elementos disociados, todo 

en fase gaseosa, se suman las energías de los distintos enlaces y se cambia el signo. Así, por ejemplo, para la 

reacción:  

 

     C(g) + 4H(g) + O(g) ----­ CH3OH(g)  

 

el calor de la reacción es:  

 

     -DH = 3DHC-H + DHC-O + DHO-H = 3x 414,216 + 351,4546 + 464,424    ­ DH = -2058,5 kJ  

 

 El valor experimental es de -2033,84 kJ. La explicación de la discrepancia surgirá de la discusión que 

sigue.  

       Para obtener el calor de formación de las sustancias, deben considerarse además los calores de 

disociación de los elementos en sus átomos, de vaporización de los líquidos y de sublimación de los sólidos.  

       Los valores dados son los valores medios. Así, hay evidencia que parece probar que se necesitan 

energías diferentes para separar hidrógeno de una molécula de hidrocarburo que ya ha perdido otro u otros 

átomos de hidrógeno. También las energías de enlace para enlaces carbonilo (C=O) y ciano (C¹N) varían según 

el compuesto. Por ejemplo, para el HCN la energía 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 ácidos, ésteres y cetonas tiene una energía de enlace de 636 

kJ/mol, mientras que en el formaldehído es de 594 kJ/mol y en los demás aldehídos, de 623 kJ/mol. Además, 

siempre que haya dobles o triples enlaces conjugados, donde sea posible la resonancia, las energías calculadas 

mediante las energías de enlace son demasiado pequeñas, debiéndose agregar el valor de la "energía de 

resonancia", la cual varía de un compuesto a otro.  

       Puede calcularse la energía de resonancia como la diferencia entre la energía real necesaria para 

destruir la molécula, y la energía calculada para ello mediante las energías de enlace.  

 

ENERGÍA DE RESONANCIA  

 

 Hay moléculas en las que existen causas adicionales de estabilidad que hacen que la energía necesaria 

para destruirla sea mayor que la que se calcula a partir de las energías de enlace, y esta diferencia es mayor que 

la esperada por errores experimentales. Estas moléculas tienen dobles enlaces conjugados, y un caso especial 

son las moléculas aromáticas, en las que esta energía adicional es más grande que en las que no lo son. Esta 

energía adicional se atribuye a la posibilidad que tienen los electrones involucrados en los enlaces múltiples 

para ocupar todo el sistema de dobles enlaces conjugados, lo que en terminología antigua se conoce como 

ñresonanciaò (actualmente se conoce como delocalizaci·n de los electrones). Por esta raz·n esta energ²a 

estabilizadora extra se denomina ñenergía de resonanciaò, que es la diferencia de energ²a entre la estructura 

clásica y la real. Por ejemplo, para el benceno, la estructura clásica es la siguiente.  

  Hay seis encalces C-H, tres C-C y tres C=C, por lo que la energía clásica para destruir la molécula 

produciendo seis átomos de carbono y seis de hidrógeno gaseosos es: 

 

 
 

DHclásico = 6DC-H + 3DC-C + 3DC=C = 6x414.2 + 3x615.3 + 3x347.4 = 5374.6 kJ/mol 

 

A su vez, la verdadera energía necesaria para el proceso se puede sacar de la ley de Hess: 

 

C5H6(g) ­ 6C(g) + 6H(g)    DHverdadero = ? 



 

 54 

 

Tabla 4-III  

Valores de la energía de resonancia de algunas moléculas orgánicas, en kJ/mol. 

 

 

DHrsonancia /kJ/mol 

 

 

155 

 

 

314 

 

 

180 

 

 

 

130 

 

 

96.3 

 

 

 

130 

 

117 

 

88 

 

151 

29* 

 

17* 

 

29* 

 

42* 

 

 

 

 

C5H6(g) ­ 6C(g) + 6H(g)    DHverdadero = ? 

 

Conociendose: 

 

6H2(g) + 6Cgrafito ­ C5H6(l)    DHf,benceno =   DHI = 81.2 kJ/mol 

 

6Cgrafito ­ 6C(g)   6DHsublimación, ,benceno =   DH2 = 4294.6 kJ/mol 

 

3H2(g) ­ 5H(g)    3DHH-H =   DH3 = 1036.0 kJ/mol 

 

De donde DHverdadero = -DHI + DH2 + DH3  = 5517 kJ/mol 

 

y  DHrsonancia = DHverdadero - DHclásico = 143 kJ/mol, que es la energía extra que hay que gastar para destruir un mol 

de benceno, debido a su estabilización adicional por la resonancia. En la Tabla 4-III  se muestran algunos valores 

de energías 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 relación (4-4) y la (4-5) pueden diferenciarse con respecto a T:  

 

     d(DH/)/dT = dS(nH)p/dT - dS(nH)R/dT               (4-12)  

 

     d(DH)/dT = S(n.dH/dT)P - S(n.dH/dT)R = 

y 

     d(DH)/dT = S(n.cP)P - S(n.cP)R = DcP              (4-13)  

 

es decir:  

 

                                         T2  

     DH(T2) = DH (T1) +  Ú DcP.dT                       (4-14)  

                                        T1  

 

donde DcP = c.cp(C) + d.cP(D) - a.cP(A) - b.cP(B), para una reacción genérica como la (4-3). Notar que los cP 

son funciones de T (Tabla 4-IV) . Para un cálculo de energía interna:  

 

                                   òT2  

    DE(T2) = DE(T1) +ó DcV.dT                        (4-15)  

                                   ôT1  

 

   Estas dos últimas ecuaciones constituyen la Ley de Kirchhoff (1851).  

     En general, tanto cP como cV no son constantes con respecto a la temperatura, presentando la 

forma:  

 

     cP = A + BT + CT2 + ...          o     cp = a + bT + cT-2            (4-16)  

 

expresión que se deberá tener en cuenta al integrar, así como el intervalo de temperaturas en el cual es válida 

esta ecuación. Si el intervalo de temperaturas es pequeño, se puede considerar solo la parte constante de cP ( o 

cV), A.  

Por ejemplo, para aire: ὅὴ,ὃὭὶὩ = 28,09 + 1,97 Ā 10ī3Ὕ + 4,80 Ā 10ī6 Ὕ2 ī1,97 Ā 10ī9Ὕ3  

Las Tablas 4-IV y 4-V  muestran datos para aplicar esta ecuación a diferentes sustancias. 

 

Tabla IV 

 Capacidad calorifica molar de gases a presión constante 

 cP = a + bT + cT2, (J.K-1mol-1) 

 

          Gas           a        bx103      cx107       

_ 

 

          H2          29,066   -0,8364     20,117 

          N2          26,983    5,9099      -3,376 

          O2          25,503   13,612      -42,556 

          Cl2         31,696   10,144      -40,376 

          CO          26,537    7,6831     -11,72 

          CO2         26,760   42,6488    -147,83 

          HCl         28,167    1,8096      15,47 

          HBr         27,521    3,995        6,615 

          H2O         30,072    9,9299      -8,719 

         NH3         25,895   33,000      -30,5 

          CH4         14,32    74,663     -174,3 

          C2H6         5,753  175,11      -578,52 

          C3H8         1,715  270,75      -944,83 
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Tabla V 

 Capacidad calorifica molar a presión constante 

 cP = a + bT + cT2, (J.K-1mol-1) 

 

          Sustancia   a        bx103      cx107      

_ 

 

          H2O(l)        75,18   0    0 

         C(s) (grafito)   16,86    4,77      -8,51 

          Cu(s)          22,64   6,28      0 

          Al (s)         20,67   12,38      0 

          Pb(s)         22,13    11,72     0,96 

           

 

CAMBIO DE ESTADO  
 

       Otro problema que puede aparecer es que durante 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 entalpía de formación del agua líquida, pero que la 

reacción en que se esté trabajando el agua esté como vapor. En esos casos, debe tenerse en cuenta el cambio de 

estado, sumando la reacción correspondiente a las otras, por ejemplo:  

 

      H2O(l) = H2O(g)         DHvap = 44.01 kJ/mol  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

CALORES DE DISOLUCION Y DE DILUCION  
 

       Cuando un soluto es disuelto para formar una solución, generalmente se absorbe o desprende calor. 

La cantidad de calor desprendido no es constante, sino que generalmente varia con la concentración final de la 

solución. Si se representa la variación de entalpía a temperatura constante DHS que se produce cuando m moles 

de soluto se agregan a 1 kg de solvente, obteniéndose una solución m molal, en función de m, se obtiene una 

curva como la de la Figura 4-4. La curva alcanza un límite en el punto S cuando la solución está saturada a la 

temperatura de la experiencia; en este punto la solución contiene ms moles de soluto/kg de solvente.  
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 El valor de DHX para un punto cualquiera X, dividido por mX, 

DHX/mX, es el aumento de entalpía por mol de soluto cuando se disuelve 

para formar una solución mX molal. Esta cantidad se denomina calor 

integral de disolución a la concentración dada. Es evidente de la Figura 

5-4 que el calor integral de disolución es en general aproximadamente 

constante en soluciones diluidas, pero disminuye cuando la 

concentración aumenta. 

 Cuando se toman los calores integrales de disolución es la 

práctica general establecer el número de moles de solvente en que se 

disuelve un mol de soluto, p. ej.:  

 

  Figura 5-4: calor de disolución. 

     HCl(g) + 50H2O(l) = HCl(50H2O)     DH298 = -79,26 kJ  

 

indica que cuando se disuelve un mol de cloruro de hidrógeno gaseoso en 50 moles de agua se desprenden 

79,26 kJ de energía calórica. Para una dilución infinita, es decir, cuando la solución es tan diluida que una nueva 

dilución no produce efecto térmico detectable, la ecuación termoquímica correspondiente para el calor integral 

de disolución se escribe:  

 

     HCl(g) + aq  = HClaq     DH298 = -75,14 kJ  

 

       En la Tabla 5-VI se muestran los calores integrales de disolución de algunas sustancias.  

 

Tabla 5-VI 

 

Calores integrales de disolución en kJ por mol de soluto en agua, a 25 C̄. 

 

Soluto      H2O (moles) DH 2̄98    Soluto      H2O (moles) DH 2̄98  

HCl         200        -74,22  KCl         200         17,57  

HBr         200        -83,89  KOH         200          -54,56  

NH3         200        -34,6   KNO3        400         34,6  

HNO3        200        -32,8   K2SO4       600         24,8  

NH4NO3      200         25,4    CaCl2       400         -80,8  

NaCl        200        4,27    CaCl2.6H2O  394         16,3  

Na2SO4       400         -1,51   CuSO4       800        -68,74  

Na2SO4.10H2O  390         79,58   CuSO4.5H2O  795         10,1  

 

       Puede verse que los haluros de hidrógeno gaseosos y el amoníaco, y todos los gases, cuando se 

disuelven en agua, desprenden calor. La sales hidratadas, por ejemplo CuSO4.5H2O, y sales que no forman 

hidratos estables, como el KNO3, el calor integral de disolución es positivo, es decir, se absorbe calor. Cuando 

se disuelve una sal anhidra que forma hidratos, como el CuSO4, se produce invariablemente una liberación de 

calor. Esto se debe a la entalpía de hidratación. Esta puede calcularse a partir de los calores integrales de 

disolución, por ejemplo:  

 

     CuSO4(s) + 800H2O(l) = CuSO4(800H2O)  DH = -68,74 kJ  

 

     CuSO4.5H2O(s) + 795H2O(l) = CuSO4(800H2O) DH = 10,1 kJ  

 

y restando:  

 

     CuSO4(s) + 5H2O(l) = CuSO4.5H2O(s)  DH = -78,87 kJ  

 

       El hecho de que el calor de disolución varíe con la concentración final implica que debe producirse 

una variación de entalpía cuando se diluye una solución por adición del solvente. El calor integral de dilución 

es la variación de entalpía cuando una solución que contiene un mol de soluto se diluye de una concentración a 

otra, y por la ley de Hess puede verse que es la diferencia entre los calores integrales de disolución a ambas 

concentraciones.  

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

desprende energía. Una vez hidratados los iones, al agregar solvente debe entregarse energía para separarlos 

contra la atracción electrostática por lo que la entalpía 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 solución tan grande, a 

una dada concentración, que no se produce un cambio apreciable en la concentración, es llamado calor 

diferencial de disolución a la concentración y temperatura especificadas. Puede verse que para cada 

concentración, esto es igual a la pendiente de la curva en ese punto, es decir, es d(DH)/dm. Puede verse que en 

soluciones diluidas es prácticamente constante y luego disminuye al aumentar la concentración.  

       El calor diferencial de dilución es el efecto térmico cuando un mol de solvente se agrega a un gran 

volumen de la solución a la concentración especificada.  

      Los calores diferenciales de disolución y de dilución son ejemplos de cantidades termodinámicas 

importantes llamadas propiedades molares parciales, que se pueden usar cada vez que se trata con sistemas 

abiertos cuya composición es variable, tales como las soluciones o los sistemas biológicos. Por razones de 

simplicidad, consideraremos un sistema de dos componentes, conteniendo n1 moles de soluto y n2 moles de 

solvente. Sea X una propiedad termodinámica extensiva cualquiera de la solución (volumen, entalpía, energía 

interna, etc.), sea dX la variación de esta que resulta del agregado a T y P constantes de cantidades 

infinitesimales dn1 de soluto y dn2 de solvente a un gran volumen de solución, de modo que la composición 

total permanece virtualmente invariable. Puesto que dX es una diferencial completa, entonces:  

 

      dX = (µX/µn1)n2,P,T.dn1 + (µX/µn2)n1,P,T.dn2   (4-17)  

 

donde se define:  

     __  

     X1 = (µX/µn1)n2,P,T = X molar parcial del soluto y  

     __                                                    (4-18)  

     X2 = (µX/µn2)n1,P,T = X molar parcial del solvente  

 

de donde:  

                __          __  

      dX = X1.dn1 + X2.dn2                          (4-19)  

 

y luego de integrar:  

                  __        __  

      X = n1.X1 + n2.X2                            (4-20)  

 

       De esta manera, el valor molar parcial de la propiedad especificada para cada componente de una 

solución es equivalente a la contribución por mol hecha por tal constituyente al valor total de la propiedad en 

la solución.  

      Así, el volumen de una solución está dado por:  

                __        __  

     V = n1.V1 + n2V2                             (4-21)  

 

en algunos casos raros, estas propiedades son estrictamente aditivas, en cuyo caso los valores molares parciales 

son iguales a los volúmenes molares de los componentes puros, y es una característica de las soluciones ideales. 

En la mayoría de los casos, los valores molares parciales varían con la concentración (soluciones no ideales). 

El ejemplo de los volúmenes molares parciales es particularmente ilustrativo. Supóngase que se agrega un mol 

de agua a una cantidad muy grande de alcohol etílico, el incremento de volumen sería de 0,014 L, mientras que 

el volumen molar del agua pura es 0,018 L. La razón de la diferencia es que las moléculas de etanol interactúan 

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 

interactúan con las moléculas de etanol en forma diferente a lo que lo hace con otras de agua. Es decir, en una 

cantidad muy grande de etanol, el volumen molar parcial del agua es de 0,014 L. El efecto se puede ver muy 

bien en la figura 4-5. 
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Figura 4-5: a) volumen total de solución de etanol-agua, en que se mezclan v mL de agua y 100-v mL de etanol, 

b) Volúmenes molares parciales de agua y de etanol en soluciones etanol-agua, en función de la fracción molar 

de etanol.  

 

       Sobre la base de las definiciones de arriba, el calor diferencial de disolución es la entalpía molar parcial 

de soluto DH1, y el calor diferencial de dilución, es la entalpía molar parcial del solvente, DH2, y la entalpía total 

de la solución es:  

 

               ___         ___  

     DH = DH1.n1 + DH2.n2                          (4-22)  

  

      El calor integral de disolución es el valor de DH por mol de soluto, DH/n1, es decir, es:  

                       ___       ___  

     DH/n1 = n2DH2  + DH1                          (4-23)  

                      n1  

 

de esta manera, el calor integral de disolución está relacionado con los calores molares parciales a la 

concentración dada.  

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

 

SEGUNDO Y TERCER PRINCIPIOS DE LA TERMODINAMICA  
 

       Macroscópicamente se observa que existe una irreversibilidad esencial en los procesos que ocurren 

espontáneamente en la naturaleza, una dirección natural para la transformación que es necesario tener en cuenta 

si se intenta describir los procesos térmicos. La primera función del segundo principio de la termodinámica es 

expresar esta irreversibilidad. Por ejemplo, al poner en contacto un cuerpo caliente con uno frío, el calor fluye 

del cuerpo caliente al frío hasta que la temperatura se homogeniza. En cambio, no sucede espontáneamente el 

proceso inverso.  

      En segundo lugar, existe un límite inherente al rendimiento en la transformación de calor en trabajo, 

y es función del segundo principio expresar también esa limitación.  

      El segundo principio en su enunciado mas antiguo surgió precisamente de considerar el rendimiento 

o eficiencia de las máquinas térmicas. Así, el enunciado de Kelvin dice: "no es posible ningún proceso cuyo 

único resultado sea la conversión completa de calor en trabajo" y resalta el rendimiento de la conversión de 

calor en trabajo. El teorema de Carnot12 prueba que el máximo rendimiento (o eficiencia) posible de una 

máquina térmica funcionando entre las temperaturas T1 y T2 (T2 > T1) (V. Figura 5-1) es: 

 
Figura 5-1: Esquema de una máquina térmica. 

       

 h   = w  = _ trabajo realizado por la máquina    = q2 - q1 = T2 - T1  

          q2    calor absorbido de la fuente caliente         q2           T2                                  (5-1) 

                         

 

donde q1 es el calor cedido por la máquina a la fuente fría, y q2 el calor tomado de la fuente caliente. De modo 

que para que el rendimiento fuera la unidad, T1 debería ser 0 K.  

       El enunciado de Clausius: "no es posible ningún proceso cuyo único resultado sea la transferencia 

de calor de un cuerpo frío a otro más caliente" hace hincapié en la irreversibilidad de la naturaleza. Ambos 

enunciados son equivalentes. El enunciado de Clausius se puede unir al rendimiento de un refrigerador (Figura 

5-2):  

 
Figura 5-2: Esquema de una máquina refrigerante. 

 

             hrefr. =  q1  =    T1                   (5-2)  

                         w      T2 - T1  

 

donde w es el trabajo entregado a la máquina para extraer la cantidad de calor q1 de la fuente fría. Observar que:  

 

              w = q1 T2 - T1                       (5-3)  

                             T1  

 

y si T1 ­ 0 K, w ­ ¤, lo que implica que para extraer calor de una fuente en el cero absoluto, es necesario 

                                            
12 No lo demostramos en este curso debido a la necesidad de economizar espacio por la cantidad de temas 

a tratar. Si está interesado, puede ver la demostración en cualquier libro de termodinámica.  
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entregar a la máquina un trabajo infinito. Obviamente, esto es imposible, y significa que el cero absoluto de 

temperaturas es inaccesible (de hecho, éste es uno de los enunciados alternativos del tercer principio de la 

termodinámica, que se verá más 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 señalar que el 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 máquina no puede funcionar continuamente creando su propia energía (debido a que la energía se 

conserva). El segundo principio prohíbe el movimiento perpetuo de segunda clase: no puede construirse una 

máquina que funcione continuamente usando la energía de una sola fuente térmica. Esta máquina no viola el 

primer principio.13  

      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 algún aparato 

persista de modo continuo. Este sería el movimiento 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 

clásicas. La superconductividad, flujo de corriente eléctrica sin pérdida, y la superfluidez, flujo sin viscosidad 

de una forma del helio liquido, son esencialmente efectos cuánticos macroscópicos.  

 

ENTROPÍA  

 

      En el teorema de Clausius se demuestra que, en cualquier proceso cíclico en un sistema aislado, si éste 

se desarrolla en forma completamente reversible, la integral:  

 

                ò  

                 f rev dq  = 0                   (5-4)  

                ô     T  

 

mientras que si hay algún paso irreversible (y consecuentemente espontáneo)  

 

                  ò  

                  f dq  >0                      (5-5)  

                  ô T  

 

     Al tener una función que indica de esta forma cuándo hay procesos espontáneos, conviene 

definirla como una nueva función termodinámica. Se la llama "entropía"  y se la nota con S:  

 

Definición:    dS = dqrev                       (5-6)  

                                  T  

 

para una transformación infinitesimal reversible. Para una dada transformación reversible finita, la variación de 

entropía viene dada por:  

                                   ò2  

         DS = S2 - S1 =   ó  dqrev               (5-7)  

                                   ô1    T  

 

       La entropía es una función de estado, es decir, no depende del camino seguido sino sólo de los estados 

inicial y final. Consecuencia de la ecuación (5-6) es que una transformación adiabática es también isoentrópica.  

       Las unidades de entropía son energía.temperatura-1. Las "unidades de entropía" (u.e.) son calorías/K. 

En el sistema internacional, la entropía se expresa en J/K, con la relación:  

 

      1 u.e. = 4,186 J/K  

 

ENTROPIA EN TRANSFORMACIONES IRREVERSIBLES  

 

       Como la entropía es una función de estado, la variación de S que acompaña 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, sólo cuando el cambio tiene lugar reversiblemente, la variación de 

                                            
13 No obstante, siempre hay alguien que pretende haber inventado una máquina de movimiento perpetuo, 

Algunas son muy ingeniosas, pero hasta ahora ninguna funcionó. Si alguien creara una que funcione, 

primero debería convencer a las oficinas de patentes, y después ir a recoger el premio Nobel de física. 
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S esta relacionada con la transferencia de calor por la ecuación  

 

        DS =    qrev                               (5-8)  

                     T  

 

      El segundo principio puede enunciarse, en función de la entropía, en la forma siguiente: "no se 

producirán transformaciones en las cuales la entropía de un sistema aislado disminuya" o " en cualquier 

transformación que se produzca en un sistema aislado, la entropía del sistema aumenta (transformaciones 

irreversibles) o permanece constante (transformaciones reversibles)".  
       Además, si un sistema aislado se encuentra en un estado tal que su entropía tiene un valor máximo, 

cualquier cambio de estado debe necesariamente implicar una disminución de entropía y consecuentemente 

dicho cambio no se podrá producir. La condición necesaria de equilibrio de un sistema aislado es entonces que 

su entropía sea máxima.  

      La entropía de un sistema no aislado puede disminuir en un proceso real, pero siempre estará 

acompañado de un aumento de entropía en otros sistemas relacionados o en el medio ambiente, con el cual 

interactúa, de modo que la entropía 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 estar ocurriendo en él constantemente procesos 

espontáneos, entonces el universo no tiene existencia infinita, ya que la entropía aumenta  siempre por 

degradación de la energía existente, y si el universo fuera de edad infinita ya habría llegado al máximo de 

entropía, con toda la energía disponible degradada, y estaríamos  en la situación de la "muerte térmica del 

universo".  

 Por otro lado, según Clausius, el universo tiende a ese máximo monótonamente, por lo que, en algún 

momento, se llegará a un estado de entropía máxima, con toda la materia y energía engullidas por los agujeros 

negros y la temperatura uniforme en todo el universo. Entonces, ningún proceso espontáneo podrá existir.  

      De hecho, la edad del universo no es infinita, se estima entre 15.000 y 20.000 millones de años, desde 

el momento que ocurrió la Gran Explosión (Big Bang) en que se creó el espacio, la materia, la energía y el 

tiempo.  

       Las teorías actuales acerca de los agujeros negros también parecen dar la razón a Clausius. Sin 

embargo, se ha atacado esta hipótesis de Clausius desde varios enfoques distintos:  

      1) Se ha afirmado que las leyes físicas válidas para la porción del universo en que estamos no tienen 

por qué ser ciertas para todo el resto del universo, y que en otros lados podría no ser válido el segundo principio. 

Sin embargo, el segundo principio es de naturaleza macroscópica, y como veremos, estadística, y 

consecuentemente es más válido cuanto mayor es el sistema y más son las partículas a las que se aplica. Además, 

la física actual ha reafirmado la validez universal de las leyes a que nos referimos.  

      Debe aclararse que algunos científicos afirman que los principios de la termodinámica son válidos en 

realidad para partículas interactuando con fuerzas de corto alcance, como las de van der Waals, mientras que 

ante fuerzas de largo alcance como las gravitatorias podrían no ser válidos.  

     2) Engels, en su "Dialéctica de la Naturaleza", refuta calurosamente la tesis de Clausius porque 

implica que el universo, que es, según la cosmología de su época (totalmente obsoleta en la actualidad) "infinito 

en tiempo y en espacio", con todo lo que contiene, incluso energía, fue creado de la nada, y además, que la 

energía es destructible, si no cuantitativamente, al menos en forma cualitativa, al degradarse en entropía, por lo 

que es creable también. Sus palabras son: "sea cual fuere la forma en que aparece la segunda tesis de Clausius, 

etc., en todo caso, de acuerdo con ella, la energía se pierde, si no cuantitativamente, cualitativamente. La 

entropía no puede destruírse en forma natural, pero si puede crearse. El reloj mundial, al principio, debe tener 

cuerda, luego andará hasta llegar a un estado de equilibrio, y solo un milagro lo puede sacar de ese estado y 

nuevamente hacerlo marchar. La energía gastada en darle cuerda desapareció, por lo menos, en forma 

cualitativa y puede ser restituída solamente mediante un estímulo desde fuera. Esto significa que la cantidad 

de movimiento que hay en el universo, o la energía, no es siempre igual; significa que la energía debió ser 

creada; significa que es creable; significa que es destruíble ¡Ad absudum!" (F. Engels, "Dialéctica de la 

Naturaleza", Moscú (1953)).  

       Dada la antigüedad de esta refutación, es asombroso que aún se siga usando, porque 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 

surgió de la nada en el Big Bang, d) si es cerrado, volverá a desaparecer en la nada en la Gran Implosión (Big 

Crunch), e) la teoría cosmológica usada por Engels está superada hace mucho tiempo.  

      Este es un ejemplo del daño que se hace a la ciencia cuando se usan argumentos filosófico-políticos 
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en ella. Todavía después de la II Guerra Mundial, en la URSS se prohibían las teorías de Einstein, porque decía 

que el universo no era infinito, contrariando a Marx y Engels. Y qué decir de la Alemania nazi, donde se lo 

prohibió por ser "pura basura judía".  

      3)Las religiones monoteístas principales afirman que como Dios es el creador del universo, y entonces 

es distinto de él, e interactúa con el universo, entonces éste no es un sistema cerrado.  Obviamente, se trata 

básicamente de una cuestión de fe, y en este caso no puede hacerse una argumentación a favor o en contra desde 

un punto de vista científico. La postura es perfectamente aceptable en cuanto a posición filosófica personal, 

mientras no se trate de imponerla como posición científica.  

       El mezclar proposiciones científicas con filosóficas o religiosas es tan perjudicial con hacerlo con las 

políticas. El resultado es un gran perjuicio para la ciencia. El juicio de Galileo y la condenación de la teoría de 

la evolución son ejemplos de esto. Las opiniones políticas, religiosas o filosóficas son perfectamente 

respetables, mientras no traten de subordinar a ellas cosas que están en otro plano de la cultura, como la ciencia.  

       Debemos mencionar aquí que, si bien en otros términos, el problema abordado por el segundo 

principio de la termodinámica ya había sido tratado en la antigüedad clásica. Para los filósofos antiguos, la 

materia y la energía (incluida dentro del término "movimiento", que involucraba en ese entonces todo fenómeno 

físico), eran eternas. Aristóteles, en su Física (Libro VIII) propone como razón de la existencia actual del 

"movimiento", la existencia de un ente llamado "motor inmóvil", capaz de producir alteraciones en otros 

cuerpos sin sufrir a su vez ninguna modificación de su estado de reposo. Una tesis no muy alejada de la 

religiosa...  

        A lo largo del siglo XXI, y juzgando con criterios exclusivamente científicos, la opinión de Clausius 

parece cada vez mas firmemente apoyada.  

 

ALGUNAS CONSECUENCIAS DEL SEGUNDO PRINCIPIO  

 

      Como se vio, en un sistema aislado, la entropía en un cambio infinitesimal es:  

 

           dS ² 0                            (5-9)  

 

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

      Obsérvese que la ecuación anterior puede en rigor escribirse como  dS/dt ² 0, donde t es el tiempo. 

Como en los procesos reales S sólo puede aumentar, ello implica que t también debe hacerlo. Es decir, el 

incremento de entropía puede considerarse la "flecha directriz del tiempo". La imposibilidad de tener 

decrementos espontáneos de entropía hace también imposible retroceder en el tiempo.  

      Nótese que la entropía de un sistema no aislado puede aumentar o disminuir. Así, los organismos 

vivos, por ej., están "abiertos" a su medio ambiente, intercambiando con él materia y energía, y 

consecuentemente pueden crecer disminuyendo su entropía, y los objetos astronómicos como el Sol están 

perdiendo continuamente calor como radiación y también pueden estar ganando materia como polvo y gases, 

o perdiéndola como radiación, protones, electrones, neutrinos, etc. Sólo tomando uno de tales sistemas junto 

con su medio ambiente, se tiene un incremento positivo de entropía.  

      El segundo principio implica entonces que para un sistema aislado existe una función, la entropía, que 

sólo puede crecer en el transcurso del tiempo. Esta ley entonces proporciona un principio universal de 

evolución macroscópica. 
 

VARIACIONES DE ENTROPIA EN LOS CAMBIOS DE ESTADO  

 

       Cuando una sustancia cambia de estado, ya sea pasando de líquido a vapor, o de sólido a líquido, o de 

sólido a vapor, y sus transformaciones inversas, y aún cuando pasa de una forma cristalina a otra, se produce 

un intercambio de calor con su medio ambiente, que en general se denomina "entalpía de la transformación" 

DHtransf. Este intercambio de calor se produce a una temperatura constante del sistema, característica del proceso. 

Por ejemplo, el DHvap. durante la evaporación a la temperatura de ebullición Teb. La variación de entropía del 

sistema, cuando ocurre una transformación de estado, es:  

 

     DStransf. = DHtransf.                        (5-10)  

                     Ttransf.  

 

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

 

       En un proceso cualquiera: DE = q + w, que en el caso de gases ideales se transforma en DE = q - PDV 

de donde: 
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     d'qrev = dE + PdV                          (5-11)  

 

por lo que:  

 

     dS = d'rev  = dE + PdV                      (5-12)  

               T              T  

 

y como:  

 

     dE = ncVdT  y P = nRT/V                 (esto último para gases ideales)  (5-13)  

 

entonces:  

 

     dS = ncVdT  + nRdV   = ncVd(Ln T) + nRd(Ln V)          (5-14)  

                    T            V  

 

y suponiendo que cV es independiente de la temperatura, lo que se cumple aproximadamente si los límites de 

integración no están muy alejados entre sí:  

 

     DS = ncV Ln (T2/T1) + nR Ln (V2/V1)             (5-15)  

 

ecuación válida para cualquier proceso. Si éste es a volumen constante:  

 

     DSV = ncV Ln (T2/T1)                             (5-16)  

 

      En forma análoga, se puede encontrar que para cualquier proceso:  

 

     DS = ncP Ln (T2/T1) - nR Ln (P2/P1)              (5-17)  

 

con lo que en un proceso a presión constante:  

 

     DSP = ncP Ln (T2/T1)                           (6-18)  

 

y en uno a temperatura constante:  

 

      DST = nR Ln (V2/V1) = -nR Ln (P2/P1)           (6-19)  

 

 

LA ENTROPIA DE  VAPORIZACION COMO EXPANSIÓN ISOTÉRMICA  

 

   Considérese como modelo de un líquido normal a un conjunto de moléculas cercanas unas con 

otras, en comparación con el empaquetamiento mucho menos compacto de las moléculas en fase gaseosa. Esta 

descripción molecular no es aplicable a todos los liquidos, ya que hay grandes diferencias de estructura. Así, 

por ejemplo, un metal líquido se comporta como un conjunto de iones metálicos sumergidos en un fluido 

constituido por electrones, mientras que el vapor está constituido por átomos del metal, con estructura que es 

muy diferente a la del liquido.  

Considérese también que la contribución de entropía de rotación y vibración de las moléculas es 

aproximadamente la misma para las moléculas en fase liquida y vapor. Esta consideración se puede justificar 

con dos hechos: primero, que la contribución de rotación y vibración a la entropía no es muy grande, por lo que 

la mayor contribución a ésta será la de traslación, y segundo, que tanto los líquidos monoatómicos (cuya 

entropía es solamente de traslación) como los poliatómicos (cuya entropía tiene contribuciones rotacionales y 

vibracionales) obedecen a la regla de Trouton, y por consiguiente la entropía de vaporización debe ser originada 

solamente por la modificación de las restricciones a la traslación de las moléculas.  

Las moléculas en fase líquida pueden considerarse como moléculas gaseosas que sólo pueden 

moverse dentro de una celdilla limitada por las moléculas vecinas, celdilla que no tendrá forma definida, debido 

a que las moléculas vecinas se están moviendo continuamente (Figura 8-4). En promedio, para un mol de 

moléculas, la celdilla tendrá un volumen llamado volumen libre, vL. Cuando las moléculas del líquido se 

vaporizan, pasan a ocupar un volumen total vvap.  
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Figura 8-4: Celdilla en un líquido, constituida para la molécula negra por la zona grisada.  

 

Puede interpretarse entonces la vaporización como una expansión isotérmica e isobárica de un gas, 

desde el volumen libre al volumen molar de un gas a esa T y P:  

 

     ȹSvap = R.Ln (vvap/vL) º 88 J/K.mol ­  vvap/vL º 10000                              (8-20)  

 

Donde se usó la regla de Trouton, que establece que la entropía de vaporización (molar) tiene casi 

el mismo valor, aproximadamente 85-88 J/K·mol, para varios tipos de líquidos en sus puntos de ebullición (V. 

Tabla 5-I). 

 

Tabla 5-I 

Puntos de ebullición, calores de vaporización y  

entropías de vaporización de algunos líquidos. 

 

 Líquido          Teb normal       ȹHvap         ȹSvap   

  _                ( C̄)           J/mol        J/K.mol  

 helio             -268,9        0,100         24  

 hidrógeno         -252,7        0,904           44,4  

 ácido acético      118,2         24,393           62,3  

 ácido fórmico      100,8         24,099           59,0  

 nitrógeno         -195,5        5,565           71,5  

 oxígeno           -182,29       6,812           75,7  

 argón             -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 etílico        34,6         25,982           86,6  

 ciclohexano         80,7         30,08            84,9  

 Cl4C             76,7         30,00            85,8  

 HCl              -85,06      16,15            85,8  

 cloruro estánnico  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  

 amoníaco           -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 ecuación indica que el valor de la entropía de vaporización se verá muy afectada por la 

relación vvap/vL.  

     El volumen de un vapor en el punto de ebullición está comprendido entre 20 y 30 L, según la 

temperatura de ebullición, con lo que vL cae entre 2 y 3 mL. Como el volumen de un mol de líquido es en 

promedio unos 100 mL, esto indica que el 2-3 % del volumen total del líquido es volumen libre. La comparación 

con otros métodos de determinación de volúmenes libres lleva a la conclusión de que este resultado es una 
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aproximación aceptable, si bien no muy exacta.  

Para que los valores de ȹSvap fueran iguales para todos los líquidos, los estados inicial y final de la 

expansión deben ser los mismos. Si las temperaturas de vaporización son muy distintas, los volúmenes molares 

finales de los distintos gases serán diferentes y consecuentemente también el cambio de entropía. De allí 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 volúmenes molares de los vapores, 

pero no los debidos a la organización del estado líquido.  

 

ENTROPIA Y REVERSIBILIDAD  

 

      Estas fórmulas son válidas para el sistema en cualquier proceso del tipo indicado, sin importar sin los 

procesos en si son o no reversibles. La distinción se hace cuando se consideran los estados finales: en general, 

el estado final será distinto si se llega a él por un camino reversible que si lo hace por uno irreversible. En 

particular, debe tenerse en cuenta la variación de la entropía del medio ambiente.  

      En los procesos adiabáticos, como d'q = 0, DSadiab = 0.  

      En un proceso reversible, el calor será proporcionado (o tomado) reversiblemente por el medio 

ambiente, cuya temperatura será sólo infinitesimalmente distinta de la del sistema. Por consiguiente, en cada 

paso, la variación de entropía del sistema y el medio serán de igual magnitud y signo opuesto, ya que el calor 

tomado por uno es cedido por el otro a temperatura prácticamente igual. De aquí se concluye que la suma de 

las variaciones de entropía del sistema y el medio, en procesos reversibles, será nula, es decir, DSsist = -DSm.amb..  

      Cuando se produce espontáneamente un proceso, es por que no está compensado, es decir, no existe 

una sucesión de equilibrios, sino que existe una fuerza directriz que hace que el proceso vaya hacia uno u otro 

lado.  

      El incremento de entropía del medio ambiente será:  

 

     DSm.a. = q(i)/Tm.a.                           (5-20)  

 

donde q(i) es el calor cedido o tomado por el medio ambiente en forma irreversible y Tm.a. la temperatura del 

medio ambiente, independientemente de si el proceso en el sistema es o no reversible. El incremento total será 

entonces, para un proceso irreversible de A hasta B:  

 

     DStotal = DSsist + DSm.a. > 0                  (5-21)  

 

      Un criterio de espontaneidad de un proceso está dado entonces por el signo de DStot. Si es positivo, el 

proceso ocurre espontáneamente, si es negativo, ocurre espontáneamente en sentido opuesto al previsto al hacer 

los cálculos, y si es nulo, el sistema está en equilibrio.  

 En un ciclo de un motor, por ejemplo, de (5-20) sale que: 

 

q(i) = Tm.a. DSm.a.      (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 un trabajo. Sin embargo, como el proceso se realizó en forma irreversible, q(i) fue 

transferido o degradado a una fuente fría a una temperatura inferior, donde su utilidad para el trabajo disminuyó. 

Si en cualquier ciclo se toma una cantidad de calor q2 de una fuente caliente a una temperatura T2 y se cede una 

cantidad de calor q1 a una fuente fría a la temperatura T1, el trabajo obtenido, si el proceso es reversible, será  

 

wrev = q2 - q1;     (5-23) 

 

mientras que si es hecho en forma irreversible, será  

 

wirrev = q2 - (q1 + T1DStotal).     (5-24) 

 

 Consecuentemente, el incremento total de entropía 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 distribución particular de sus moléculas componentes 
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entre los diversos niveles de energía permitidos, de modo que sumando las energías de todas las moléculas se 

tiene la energía total del sistema. Un dado macroestado puede ser representado por varios microestados 

diferentes, con la condición de que la energía total sea la misma en cada uno de ellos (V. Figura 5-3).  

       En un sistema aislado, la energía total y el número de partículas total N son constantes, de modo que 

los únicos microestados posibles del sistema son aquéllos que satisfacen estas condiciones.  

       Obviamente, los microestados posibles se van sucediendo dinámicamente por el intercambio de 

energía entre las partículas componentes.  

       Un postulado fundamental de la termodinámica estadística es que "todos los microestados posibles 

de un conjunto aislado son equiprobables".  

 
Figura 5-3: diferencia entre microestado y macroestado. Diversas formas de acomodar 14 moléculas en cinco 

niveles de energía (microestados) para dar el mismo macroestado (E = 23) 

 

       El número de microestados igualmente probables que corresponde a un determinado macroestado k 

se denomina  "probabilidad termodinámica" del macroestado y se nota Wk (W viene de Wahrscheinlichkeit, 

probabilidad, en alemán) (Este concepto fué desarrollado por el físico austríaco Ludwig Boltzmann). A veces 

se usan otros símbolos (como W) y se llama "recuento estadístico".  

       Para la mayoría de los macroestados de un conjunto muy grande de partículas, la probabilidad 

termodinámica es un número muy grande. El número total W de posibles microestados de un sistema que puede 

distribuir su energía en k modos diferentes, p.ej. rotación, traslación, vibración, etc. (caracterizando un dado 

macroestado), o probabilidad termodinámica del sistema, es el producto de las probabilidades termodinámicas 

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

 

                W = Ô Wk                  (5-25)  

                        k  

 

INTERPRETACION ESTADISTICA DE LA ENTROPIA Y TERCER PRINCIPIO DE LA 

TERMODINAMICA  

 

       La entropía total de un conjunto formado por dos sistemas diferentes, es igual a la suma de las entropías 

S1 y S2 de los sistemas individuales, ya que es una propiedad extensiva:  

 

          S = S1 + S2                                (5-26)  

 

      Por otra parte, si W1 y W2 son las probabilidades termodinámicas 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 número  W de microestados posibles simultáneamente en los dos sistemas es el producto:  

 

      W = W1.W2                                      (5-27)  

 

      Consecuentemente, la entropía no puede ser simplemente proporcional a la probabilidad 

termodinámica, y para determinar la forma de la relación funcional entre S y W, suponemos que S es una función 

S = J(W) tal que:  
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    J(W1) + J(W2) = J(W1.W2)                       (5-28)  

 

     Tomando derivadas parciales:  

 

      dJ(W1)/dW1 = W2 J'(W1.W2)                     (5-28)  

 

      dJ(W2)/dW2 = W1 J'(W1.W2)                     (5-30)  

 

y 

 

     J'(W1.W2) = d J(W1)   = d J(W2)                (5-31)  

                        W2 dW1      W1 dW2  

 

entonces:  

 

      W1 d J(W1)  = W2  d J(W2)                     (5-32)  

            d W1                 d W2  

 

como W1 y W2 son independientes, la única 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 kB:  

 

        W d J(W)   = kB                              (5-33)  

                 dW  

 

por lo que:  

 

     d J(W) = kB. dW/W   y   J(W) = S = kB ln W + constante  (5-34)  

 

       El valor de kB debe elegirse de manera que los valores clásico y estadístico de la entropía coincidan. 

Puede demostrarse que kB = k = constante de Boltzmann = R/NA.  

     La constante de integración debe ser cero, para que los valores obtenidos sean congruentes con el 

tercer principio de la termodinámica, que dice, en su enunciado dado por Planck en 1911:  "la entropía de toda 

sustancia pura sólida perfectamente cristalizada, en equilibrio termodinámico en el cero absoluto de 

temperaturas, es cero". En realidad, la consecuencia de las experiencias que llevaron a la formulación del 

tercer principio de la termodinámica es que la entropía de todas las sustancias puras, en su forma estable a 0 K 

y perfectamente cristalizadas es igual a una constante (la misma para todas). Por conveniencia, se toma a esta 

constante igual a cero. Es decir:  

 

       lím  S = 0                                       (5-35) 
              T­0  

 

       Este concepto permite entonces definir entropías absolutas, a diferencia de otras propiedades 

termodinámicas como E y H. De modo que:  

 

                  S = k ln W                           (5-36)  

 

conocida como ecuación de Boltzmann - Planck. Examinemos sus consecuencias. 

Este resultado es del dominio de la Termodinámica Estadística, una disciplina muy útil para la 

interpretación de los resultados termodinémicos a nivel microscópico, pero que debido al objetivo de este curso 

queda fuera del alcance del presente apunte. Se remite al lector interesado a cualquier libro de fisicoquímica 

moderno.   

 

CONSECUENCIAS DE LA ECUACION DE BOLTZMANN -PLANCK  

 

      Si es posible preparar un conjunto de partículas tales que energéticamente sólo tuvieran un 

microestado accesible, W = 1 y S = 0. Este sistema está perfectamente ordenado, ya que el estado de cada 

partícula está unívocamente especificado. Si existe más de un microestado posible, W > 1 y S > 0, en cuyo caso 

no es posible expresar unívocamente el estado de una partícula, ya que su estado particular puede ser distinto 

cuando el sistema está en diferentes microestados. Así, el sistema se hace más desordenado cuantos más 

microestados hay disponibles, por lo que la entropía 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 termodinámica según Boltzmann: 

"la naturaleza tiende hacia el estado más probable, que es el de máxima entropía".  

       Considérese el razonamiento precedente desde el siguiente punto de vista: cuando el sistema está 

determinado unívocamente, conocemos exactamente todo de él. Pero a medida que W aumenta, disminuye la 

cantidad de información disponible, ya que cada vez conocemos menos de los detalles microscópicos del 

sistema. Por ello, también puede asimilarse el aumento de entropía con la disminución de la información que 

puede obtenerse de un sistema. Este concepto es muy útil tanto en cosmología (donde sirve para la 

interpretación de fenómenos asociados con agujeros negros) como en informática, donde sirve para estudiar la 

pérdida de información en ordenadores.  

       Experimentalmente se ha encontrado que muchas sustancias puras cristalinas no presentan entropía 

nula en 0 K, y ello se debe a un desorden en la red cristalina. Son especialmente propensas a esto moléculas 

con extremos parecidos, como CO y NO, en que el orden perfecto cristalográfico es, p.ej:  

 

               CO.CO.CO.CO.CO.CO  

               CO.CO.CO.CO.CO.CO  

               CO.CO.CO.CO.CO.CO  

                   ...  

 

      Sin embargo, a veces se producen fallas de ordenación del tipo:  

                

 CO.CO.CO.CO.CO.CO  

               CO.OC.CO.CO.CO.CO  

               CO.CO.CO.CO.OC.CO  

               OC.CO.CO.CO.CO.OC  

                    ...  

 

      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 acomodó la primera, la tercera, de dos 

formas por cada una de las cuatro formas en que se acomodaron las dos primeras, etc., es decir, para un mol:  

 

    W = 2x2x2x2x... = 2NA  

 

para un número de Avogadro de moléculas, y:  

 

    S = k ln 2NA = NA.k ln 2 = R ln 2 = 5,76 J/K mol   (5-37)  

 

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

 

ENTROPIA DE MEZCLA  

 

      Supongamos que mezclamos N1 partículas de sustancia 1, N2 de sustancia 2, etc, de modo que no hay 

reacción química. Entonces:  

 

   NA = N1 + N2 + N3 + ... = S Ni                         (5-38)  

 

      Además, supongamos que la mezcla es ideal, es decir, que no existe interacción entre las partículas 1 

y 2, la 1 y la 3, etc., o que, en su defecto, estas interacciones son iguales entre partículas iguales que entre 

partículas distintas. Un ejemplo es la mezcla de gases no interactuantes, o entre metales fundidos del mismo 

tipo (ej Na y K) o entre hidrocarburos homólogos como hexano y heptano líquidos. Entonces:  

 

    W =  NA!                                        (5-39)  

            P Ni!  

 

es decir, es el cociente del número de ordenaciones posibles totales de las NA partículas, y el número de 

permutaciones entre partículas iguales. Utilizando la ecuación de Boltzmann-Planck:  

 

  S(mezcla) = k ln W = k (ln NA! - S ln Ni!)  

 

y usando la aproximación de Stirling:  
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     Ln x! = x Ln x - x                              (5-40)  

 

 

 DS (mezcla) = k [NAln (NA) - NA - S Ni ln (Ni) - S Ni ] = k [N ln N - S Ni ln Ni ] = k [S Ni ln N - S Ni ln Ni] =  

 

  k S Ni ln(N/Ni) = [- k S Ni ln (Ni/NA)](NA/NA) = -R S (Ni/NA).ln(Ni/NA)                (5-41)  

 

pero Ni/NA = xi, la frección molar del componente i, por lo que:  

 

      DS(mezcla) = -R S xi ln xi                    (5-42)  

 

      Esto es el incremento de entropía al producir un mol de la mezcla. O sea, aún si no hay interacciones 

entre las moléculas, la entropía de mezcla es siempre mayor que la de los compuestos puros, ya que todos los 

xi son menores que la unidad. Además, aquí se ve la razón de exigir que los compuestos sean perfectamente 

puros para que cumplan el tercer principio de la termodinámica.  

      La entropía experimental de mezcla puede ser menor que la dada por la ecuación (5-42), si la atracción 

entre moléculas diferentes de la mezcla es mayor que la que hay entre moléculas iguales, como por ejemplo si 

uno de los componentes tiene carácter ácido y el otro un carácter básico. En este caso, el orden molecular en la 

mezcla es mayor que el previsto en la deducción de la ecuación precedente. La entropía experimental puede ser 

mayor, si al producirse la mezcla, las interacciones atractivas entre moléculas se debilitan, es decir, cuando la 

atracción entre moléculas iguales es mayor que entre moléculas de componentes distintos de la mezcla. (En 

cuyo caso el desorden molecular es mayor que el previsto en la deducción de la ecuación (6-42)).  

 

CALCULO DE ENTROPIAS ABSOLUTAS EN BASE AL TERCER PRINCIPIO DE LA 

TERMODINAMICA  

 

       La inaccesibilidad del cero absoluto de temperaturas indica que todas las sustancias estables a esa 

temperatura deben tener la misma entropía, puesto que, si hubiera dos estados con distinta entropía, se las podria 

aprovechar para idear un proceso para convertir a uno de ellos en el otro con una disminución de la temperatura, 

lo cual permitiría llegar a 0 K. Además, para que los resultados del cálculo estadístico de la entropía sean 

consistentes con la experiencia, debe postularse que ese valor debe ser nulo, lo que llevó a la enunciación del 

tercer principio de la termodinámica. Esto permite calcular las entropías absolutas de las distintas sustancias 

mediante el proceso de calentamiento de estas desde 0 K hasta la temperatura de referencia, que es 

habitualmente de 298,16 K (25 C̄):  

 

                            òT  

     ST - S0 = ST = ó d'qrev                       (5-43)  

                            ô0  T  

 

En general, se puede calcular la variación de entropía para una fase homogénea que va de la 

temperatura T1 a la T2 como:  

 

                  òT2            òT2              òT2  

     DS1-2 = ó d'qrev  = ó cP dT   = ó cP.d (Ln T)      (5-44)  

                 ôT1  T        ôT1   T         ôT1  

 

integración que puede realizarse si se conoce cp en función de T. A medida que se aumenta la temperatura, se 

producen cambios de fase, que deben tenerse en cuenta. Asi por ejemplo, el N2 forma dos sólidos distintos, 

estables en diferentes intervalos de temperatura, como puede verse en la Figura 5-4. Como los cP no se suelen 

medir a temperaturas inferiores a los 15 K, que es la mínima temperatura alcanzable con hidrógeno líquido, se 

extrapola hasta 0 K. Así, desde 0 K hasta T1 se tiene el sólido 1, y se calcula DS1 como:  

 

               òT1  

     DS1 = ó cp1. d (Ln T)                              (5-45)  

               ô0  

 

      A la temperatura T1 ocurre un cambio de fase, formándose otra estructura cristalina, y en ello se 

consume cierta cantidad de calor DH1­2. La variación de entropía asociada es:  
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     DS1­2 =  DH1­2                                     (5-46)  

                       T1  

 

      Entre T1 y T2 existe el sólido 2, cuya variación de entropía se calcula con una fórmula similar a la (5-

45), integrando entre esas dos temperaturas y cambiando el subíndice 1 por 2. En T2 ocurrirá otro cambio de 

fase, formándose líquido, con un cambio de entropía asociado que se calcula en forma similar a la ecuación (5-

46), y así siguiendo hasta llegar a 25 C̄. la suma de todos los cambios de entropía proporciona la entropía 

standard absoluta (calculada a 25 C̄ y 1 atm), S̄298, que se encuentra tabulada:  

 

     S̄ 298 = DS1 + DS1­2 + DS2 + DSfusion + DSliq + ...  (5-47)  

 

      Obviamente, si se desea saber la entropía absoluta de una sustancia a temperatura diferente de 298,16 

K, basta con hallar el DS entre 298,16 K y la temperatura en cuestión y sumarla a S2̄98.  

 

 

 
 

 

Figura 5-4: Determinación de la entropía absoluta del nitrógeno utilizando el tercer principio de la 

termodinámica. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 5-5: efecto de ignorar la dependencia real de cp/T con T, suponiendo que a 0 K S = 0. El pequeño 

triángulo entre ambas dependencias es la diferencia entre las entropías calculadas con la función de Boltzmann-

Plank y el tercer principio.  

 

 

La Tabla 5-II muestra valores dev entropíav absdoluta de varias sustancias.  
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Tabla 5-II 

 

Entropías normales S°298 de distintas sustancias a 1 atn y 298,16 K 

 
 

 

VARIACION DE LA ENTROPIA CON LA PRESION Y EL VOLUMEN  

 

      Sea un sistema cerrado en el que el único trabajo que se produce es el de expansión, entonces:  

 

     d'q = TdS = dE + PdV                         (5-48)  

 

y despejando P:  

 

     P = T(µS/µV)T - (µE/µV)T                     (5-49)  

 

y derivando con respecto a T:  

 

     (µP/µT)V = T   µ2S    + (µS/µV)T  -  µ2E        (5-50)  

                          µVµT                         µVµT  

                         ¼-(*) -¼  

 

pero:  

 

     dS = cV.dT  ­  µS/µT =  cV/T = 1 . µE          (5-51)  

                T                                       T    µT  

 

y derivando con respecto a V:  

 

     µ2S     = 1 .    µ2E                              (5-52)  

     µVµT    T   µTµV  

 

e introduciéndolo en (5-50, *), se obtiene:  

 

     (µP/µT)V = (µS/µV)T   ­  dS = (µP/µT)V.dV      (5-53)  

 

ecuación 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 = nR d(Ln V)                                (5-54)  

 

expresión ya hallada anteriormente. De forma similar, por diferenciación de la entalpía se puede obtener:  

 

     dS = -(µV/µT)P.dP                               (5-55)  

 

que también es válida para cualquier estado de la materia, y de la cual, si se introduce la condición de gas ideal, 

se obtiene:  

 

     dS = -nR d(Ln P)                                 (5-56)  

 

CALCULO DE LA ENTROPIA EN REACCIONES QUIMICAS  

 

       La variación de la entropía en reacciones químicas puede calcularse, para el sistema, como:  

 

      DS̄ sist = (SnS̄ )productos - (SnS̄ )reactivos     (5-57)  

 

y para el medio ambiente, que sólo se entera de la reacción por el calor que recibe o entrega a la temperatura de 

la reacción:  

 

     DS̄ m.a = -  DH  ̄                                  (5-58)  

                        T  

 

      Si la temperatura no es 298 K, aplicando la corrección  

 

                     òT  

     ST = S̄  + ¼  cP dT                               (5-59)  

                     ô298  T  

 

a cada uno de los componentes de la ecuación (5-54), se tiene:  

 

                             ò T            ò T  

     DSs,T = DS̄ s + ¼ [(SncP)prod - (SncP)rvos] d(Ln T) = DS̄ s + ¼ DcP.d(Ln T)                         (5-60)  

                             ô298            ô298 

 

mientras que, para calcular la entropía del medio ambiente, se halla la entalpía de la reacción a la temperatura 

T con la ecuación de Kirchoff y se aplica la ecuación (5-58).  

 

COMPARACION ENTRE LA ENTROPIA ABSOLUTA  CALCULADA A PARTIR DEL TERCER 

PRINCIPIO Y ESTADISTICAMENTE  

 

      La entropía absoluta de una sustancia se puede calcular a partir del tercer principio de la termodinámica 

como se ha visto, o estadísticamente con la ecuación de Boltzmann-Planck. Los resultados de algunos de esos 

cálculos se ven en la Tabla 5-III  

 

Tabla 5-III 

 

Comparación de la entropía absoluta de algunas sustancias  calculada con la ecuación de Boltzmann-Planck 

(S̄ B-P) y con el tercer principio de la termodinámica (S3̄-p) en J/K.mol.  

 

Gas      S̄ B-P    S̄ 3-p   Diferencia    Gas    S̄ B-P    S̄ 3-p   

 diferencia 

 

Cl2       223,0   223,0      0,0        N2O    207,4    215,1     7,7*  

CO        185,4   193,3      7,9*       NO (a  183,1    179,9     3,2*  

HCl       186,7   186,2      0,5       121,4K)  

HBr       198,7   199,2      0,5        CH4    186,2    185,4     0,8  

H2O       188,7   185,4      3,3*       C2H4   219,5    219,7     0,2  
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       Las discrepancias hasta 0,8 J/K.mol son atribuibles a posibles errores experimentales, pero las 

discrepancias mayores (indicadas en azul con un asterisco) se deben al desorden en los cristales, que se discutió 

anteriormente. Ellas corresponden a las marcadas con un asterisco en la tabla precedente.  

       Por otro lado, ciertas sustancias son muy difíciles de cristalizar y forman en cambio vidrios14, en los 

cuales hay un desorden molecular mayor, y consecuentemente no tendrán en esas condiciones entropía nula en 

el cero absoluto de temperatura. En estos casos de discrepancia, el valor correcto es el calculado con la ecuación 

de Boltzmann-Planck, 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 TERMODINÁMICA DE NO EQUILIBRIO  

 

       El segundo principio de la termodinámica a escala molecular se analiza a través de la interpretación 

de Boltzmann: la entropía es una medida del "desorden molecular". La ley del crecimiento de la entropía es 

entonces una ley de desorganización progresiva.  

       Una pregunta surge de inmediato: ¿Pueden interpretarse las estructuras biológicas en términos del 

orden de Boltzmann? Primero deben hacerse algunas definiciones de orden general para situar el problema 

mejor. En particular, la caracterización inambigua del orden biológico es delicada.  

       Aún en las células más simples, el desarrollo normal del metabolismo implica muchos miles de 

reacciones químicas acopladas, resultando una necesidad absoluta de coordinar todos esos procesos. Los 

mecanismos de coordinación constituyen un orden funcional extremadamente sofisticado.  

       Además, las reacciones biológicas necesitan catalizadores específicos, las enzimas, que son 

macromoléculas que tienen una organización espacial muy compleja. El organismo debe entonces sintetizar 

esas estructuras. Entonces, el orden biológico también es un orden estructural. El orden biológico, tanto a nivel 

celular como supracelular, se manifiesta por una serie de estructuras y funciones acopladas de complejidad 

creciente. Este carácter jerárquico es una de las propiedades más características del orden biológico. Surge 

entonces la pregunta: ¿Cuáles son los factores responsables de la aparición y mantenimiento del este orden 

biológico? 

        El segundo principio de la termodinámica, 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 energía con el 

exterior. Consecuentemente, el crecimiento de entropía del sistema completo es perfectamente compatible con 

la disminución de entropía en el seno de un sistema vivo que da lugar a la formación de estructuras organizadas. 

Pero esta manera de ver no enseña nada sobre la evolución del sistema vivo en sí mismo, sobre los mecanismos 

que conducen a una organización molecular.  

        La respuesta está relacionada con un tipo particular de estructuras, las "estructuras disipativas".  

Consideremos, en lugar de un sistema aislado, un sistema abierto que puede intercambiar con el exterior tanto 

materia como energía. En este caso, mientras que los reservorios externos de materia y de energía sean 

suficientemente grandes como para no modificarse en el tiempo, el sistema puede tender hacia un régimen 

constante diferente que el de equilibrio. Es un estado estacionario (que no cambia con el tiempo) de no 

equilibrio. Mientras que un sistema aislado en equilibrio está asociado a estructuras "en equilibrio"-un cristal, 

por ejemplo- un sistema abierto "fuera de equilibrio" será asociado a lo que se llaman estructuras disipativas. 

El principio del orden de Boltzmann, que da una buena descripción de los estados de equilibrio, no es aplicable 

en este caso. Las estructuras disipativas están asociadas a un principio de orden enteramente diferente, que se 

puede llamar "orden por fluctuación", explicado por la termodinámica de los fenómenos irreversibles, o la 

termodinámica generalizada desarrollada hace relativamente pocos años por I. Prigogine y sus colaboradores 

de Bruselas. Si bien su desarrollo cae fuera del campo de este curso, se verá un resumen de sus bases.  

       Se ha visto que la entropía de un sistema aislado es máxima en el equilibrio termodinámico. Pero a 

causa de la estructura molecular del sistema, debe prestarse atención a las fluctuaciones. Un sistema 

macroscópicamente homogéneno no lo es a escala molecular. Las fluctuaciones de energía y posición de las 

partículas conducen a un apartamiento del máximo de entropía. Puede desarrollarse la entropía del estado 

fluctuante alrededor de su valor de equilibro So:  

 

     S = So + µS + 1µ2S + ...                (5-61) 

                            2 

                                            
14 Desde el punto de vista fisicoquímico, un sólido se entiende como un sólido cristalino, donde los átomos 

o moléculas se sitúan en un orden posicional repetitivo en tres dimensiones. Un vidrio tiene las propiedades 

de sólido en el sentido de tener forma y tamaño propios, pero sus moléculas no tienen un orden posicional 

repetitivo, sino que su ordenación se asemeja a la de un líquido con viscosidad extremadamente alta.   
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Como estamos en las vecindades del máximo, µS = 0 y µ2S < 0. Para que el estado de referencia So 

sea estable, es necesario que el exceso de entropía µ2S crezca con el tiempo, es decir,  

 

      d(µ2S)/dt > 0,                         (5-62) 

 

 sin lo cual las fluctuaciones se amplificarían y el sistema se apartaría de su estado de referencia.  

       La termodinámica generalizada desarrollada por Prigogine permite expresar esta condición en 

términos de fluctuaciones de las velocidades de los fenómenos irreversibles y de fuerzas generalizadas, 

encontrándose:  

 

     d(µ2S) = SµJr µXr                       (5-63) 

       dt 

 

donde las Jr son las velocidades de los fenómenos irreversibles, tales como la velocidad de una reacción 

química, de difusión, etc., y las Xr las fuerzas correspondientes, llamadas afinidades en el caso de las reacciones 

químicas.  

       En las vecindades del equilibrio termodinámico se puede demostrar que la desigualdad (5-59) se 

satisface siempre. El sistema es estable y el principio de orden del Boltzmann domina aún si el sistema está 

temporalmente perturbado por una fluctuación. Pero lejos del equilibrio termodinámico esto no es 

necesariamente así. En presencia de apropiadas no linealidades, la desigualdad (6-59) puede cesar de ser 

verdadera y el sistema podrá 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 

químicas no lineales (reacciones que comprenden etapas catalizadas por enzimas, control de la actividad de las 

mismas por procesos de activación e inactivación, etc.) y de fenómenos de transporte (pasaje de iones a través 

de membranas, difusión de los ARN15 de transferencia a las vecindades de los ribosomas, etc.), y se ha 

demostrado que estas etapas no lineales pueden dar lugar a procesos de apartamiento del equilibrio y de 

inestabilidad que dependen del valor de los parámetros cinéticos y de las constantes  de difusión. Estos pueden 

generar en el sistema comportamientos periódicos en el tiempo, una ruptura espontánea de la homogeneidad 

espacial o fenómenos aún más complejos.  

       Este comportamiento lejos del equilibrio no es universal. La aparición de comportamientos coherentes 

de este tipo exige condiciones particulares, mientras que en la vecindad del equilibrio el principio de Boltzmann 

es siempre válido.  

       El aporte de energía y materia a los organismos vivos se hace generalmente en situaciones de no 

equilibrio, los procesos internos ocurren con una serie de reacciones químicas y fenómenos de transporte no 

lineales y los materiales sintetizados o metabolizados son expulsados o enviados a otras partes de la célula para 

cumplir otras funciones. En suma, el funcionamiento de los sistemas biológicos parece llenar las condiciones 

necesarias para la aparición de estructuras disipativas.  

        En la dilucidación del rol de las estructuras disipativas en el mantenimiento de la vida, algunas 

reacciones enzimáticas han sido estudiadas en detalle desde el punto de vista de su cinética. Por ejemplo, la 

glucólisis, suficientemente conocida como para elaborar un modelo matemático, cuyo estudio detallado reveló 

que las reacciones presentan oscilaciones sostenidas, que pueden ser interpretadas como los ciclos límites 

estables en el tiempo (oscilaciones de período y amplitud constantes), originadas de la inestabilidad de un estado 

estacionario de no equilibrio, lo que indica que la glucólisis 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 conocen muchos otros ejemplos de oscilaciones sostenidas, tanto para reacciones 

metabólicas como para la síntesis de las proteínas a nivel celular. También puede analizarse como estructura 

disipativa temporal la transmisión de impulsos nerviosos a nivel neuronal.  

       Otros procesos relacionados con la aparición de la vida y la agregación de células para formar 

organismos pluricelulares con estructuras diferenciadas pueden explicarse también mediante la termodinámica 

generalizada, pero su presentación exigiría un curso separado. La finalidad de este apartado es solamente llamar 

la atención sobre este aspecto de la termodinámica. Para mayor información, se recomiendan las siguientes 

obras: 

 

I. Prigogine, "Introduction to Thermodynamics of Irreversible Processes", 3rd Ed., J. Wiley (1967). 

P. Glansdorff e I. Prigogine, " Structure, stabilité et fluctuations", Masson, Paris, (1971).  

F. Jacob, "La logique de la vie", Gallimard, Paris (1970) 

                                            
15 Ácido ribonucleico. 
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J. Monod"Le Hassard et la Necesité" Seuil (1970) 

L. von Bertalanffy, "Les problèmes de la vie", Gallimard, Paris (1969).  

A. Lwolf, "L'Ordre biologique", Laffont (1969).  

 

  



 

 77 

6 

EQUILIBRIO QUIMICO  
 

ENERGIA LIBRE DE GIBBS O ENTALPIA LIBRE  
  

       Consideremos una reacción que ocurre a presión y temperatura constantes. La variación de entropía 

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 entalpía del sistema a la temperatura 

del universo: DSm.a = - DHsist/Tm.a,  que es la misma de la T del sistema. 

 

Multiplicando por -T:  

 

      -TDSuniv = DHsist - TDSsist                  (6.2)  

 

       Esta es una función de estado exclusiva del sistema, con dimensión de energía, y tendrá el signo 

opuesto que el DSuniv, por lo que será negativa cuando la entropía del universo aumente, es decir, cuando se 

produzcan transformaciones espontáneas, y positiva cuando la transformación no sea espontánea. En el 

equilibrio, debe ser nula. Su importancia es tal que se le asigna un símbolo y un nombre: energía libre de Gibbs 

(en textos de origen estadounidense), entalpía libre (en textos europeos) o potencial termodinámico isotérmico 

isobárico (en textos de origen ruso). El símbolo usual es G. En libros algo antiguos, se usa F (de Free energy). 

El nombre "entalpia libre"  es más riguroso, pero poco usado en América. Su importancia radica en que, en 

base a información exclusiva del sistema, permite predecir su evolución. Se define entonces a la energía libre 

(de Gibbs) como:  

 

      G = H - TS                                 (6.3)  

 

para procesos a presión 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 diferenciando:  

 

     dG = dE + VdP + PdV - TdS - SdT            (6.5)  

 

y considerando procesos a presión y temperatura constantes (de donde viene el nombre ruso), entonces dP y dT 

son nulos y:  

 

     dG = dE + PdV - TdS                        (6.7)  

 

pero por definición de entropía:  

 

     dS = d'qrev   ­ TdS = d'qrev               (6.8)  

               T  

 

y reemplazando en la anterior:  

 

     dG = dE + PdV - d'qrev                    (6.9)  

 

pero además:  

 

     E = q + w  ­ dE = d'q + d'w               (6.10) 

 

Puede demostrarse que si el proceso es reversible, el trabajo obtenido es el máximo posible:  

 

     d'wrev = d'wmax                            (6.11)  
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y reemplazando en (6.10):  

 

      dE = d'qrev + d'wmax   ­ dE - d'qrev = d'wmax   (6.12)  

 

y reemplazando en (6.9):  

 

     dG = d'wmax + PdV = d'wmax - d'wexpansion    (6.13)  

 

es decir, dG es la diferencia entre el máximo trabajo obtenible de un proceso y el trabajo de expandir el sistema. 

Es decir, dG es el trabajo que puede obtenerse del sistema y utilizarse en algo útil, una vez que se descontó el 

trabajo utilizado al expandir el sistema. Por consiguiente, el descenso de energía libre es una medida de la 

tendencia a producirse espontáneamente un proceso, puesto que de él puede obtenerse trabajo, lo cual sólo 

ocurre cuando éste es espontáneo. De allí surge que, si para el sistema:  

                                           ø  

     DG < 0 el proceso es espontáneo    ù  

                                            ù   

     DG = 0 se está en un equilibrio       ù    (6.14)  

                                            ù  

     DG > 0 el proceso evoluciona espon- ù   

     táneamente en sentido opuesto al    ù  

     supuesto inicialmente.    ù  

                                                        ú   
 

      En la práctica, el valor de DG de los distintos procesos que sufre el sistema se calcula con la fórmula:  

 

     DG = DH - TDS                             (6.15)  

 

a temperatura constante, calculándose DH y DS con los métodos vistos en los capítulos anteriores. Esta función 

no incluye al medio ambiente. La energia libre es sumamente importante en el estudio de los procesos químicos 

y fisicos, permitiendo la interpretación y predicción de estos fenómenos.  

 

ENERGIA LIBRE DE HELMHOLTZ, FUNCION TRABAJO O ENERGIA LIBRE  
 

      La función energía libre de Gibbs se aplica a procesos a presión constante. Existe una función similar 

aplicable a proceso a volumen constante, que se llama "función trabajo"  o " función energía libre de 

Helmholtz", o " energía libre" (en textos europeos), menos usada en química, definida como:  

 

     A = E - TS                                 (6.16)  

 

que se calcula, para procesos isotérmicos e isocoros, como:  

 

     DA = DE - TDS                              (6.17)  

 

     Igual que la energía libre de Gibbs, se comprueba que:  

 

     DA = d'wmax cuando no hay trabajo de expansión  (6.18), y  

 

     DA < 0 proceso espontáneo          ø  

                                         ù  

     DA = 0 equilibrio                  ù    (6.19)  

                                         ù  

     DA > 0 proceso espontáneo en sen- ù  

            tido opuesto                             ú   

 

     La relación entre G y A es inmediata:  

 

     G  = H - TS = E + PV - TS = A + PV        (6.20)  
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por lo que, a presión constante:  

 

    DG = DA + PDV                               (6,21)  

 

      Tanto la energía 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 reacción química estudiada, siendo entonces 

una propiedad intensiva.  

      Tanto DG (en procesos a presión constante) como DA (en procesos a volumen constante) pueden 

considerarse como la expresión de la fuerza directora del proceso o reacción química estudiados. En particular, 

DA es igual al trabajo máximo que puede realizar un sistema al evolucionar hacia el equilibrio, razón por la 

cual se llama a esta función "función de trabajo máximo " o "función trabajo". La A viene de Arbeit, trabajo 

en alemán. Esto se demuestra porque, en una reacción reversible:  

 

     dA = dE - TdS = (dqrev - dwrev) - TdS = dwrev = dwmax 

 

ya que el trabajo realizado en un proceso reversible es el máximo posible.  

 

ENERGIA LIBRE DE FORMACION  
 

       La energía libre de las sustancias es también una función con cero desconocido, porque contiene a DH. 

Consecuentemente, para tabular las energías libres de las distintas sustancias, se toma una reacción 

característica y se fija un cero arbitrario. La reacción característica tomada es la de formación de un mol de 

la sustancia en cuestión a 1 atm y 25 C̄, a partir de sus elementos en su estado estable en las mismas 

condiciones. El cero arbitrario es tomar como cero la energía libre de formación de los elementos en las 

mismas condiciones. Se tiene entonces tabulado el valor de DG f̄ de cada sustancia (el ̄ indica el estado 

stándard), y entonces, para una reacción genérica:  

 

      DG  ̄= S(nDG f̄)P - S(nDG f̄)R                  (6.22)  

 

La Tabla 6-I muestra algunos valores de energía libre de formación.  

 

Tabla 6-I 

 

 

 
 

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 + VdP -TdS - SdT      (6.26)  

 

donde el paréntesis es dE. Entonces:  

 

   dG = VdP - SdT                                 (6.27)  

 

     Consecuentemente, de las reglas de derivación parcial:  

 

   (dG/dT)P = -S                                 (6.28a)  

 

   (dG/dP)T = V                                  (6.28b)  

                                               

     Como S = (G - H)/T, reemplazando en (6.28a):  

 

    (µG/µT)P = (G - H)/T que puede demostrarse (puede hacerse efectuando el proceso contrario) que es igual a 

decir:  

 

    µ(G/T)/µT = -H/T2                           (6.29)  

 

y para un cambio de energía libre:  

 

  µ(DG/T)/µT = -DH/T2                           (6.30)  

 

ecuación conocida como "ecuación de Gibbs - Helmholtz". 

     Por otro lado, de (6.28b):  

 

                                   òP2  

   DG(P2) - DG(P1) =  ó  VdP                     (6.31)  

                                   ôP1  

 

 Las expresiones anteriores permiten entonces calcular las energías libres a presiones y/o temperaturas 

distintas de las standard.  

     Para una reacción química:  

 

                                     òP2  

     DG(P2) = DG(P1) + ó DV.dP                  (6.32)  

                                      ôP1  

 

donde  

 

     DV = SVprod. - SVrvos.                      (6.33)  

 

y en general, es importante sólo en gases, por lo que la ecuación (6.33) en la práctica se calcula sólo con los 

volúmenes de productos y reactivos gaseosos, no considerándose los sólidos y líquidos.  

 

DEPENDENCIA DE LA ENERGIA LIBRE DE GASES IDEALES CON LA  PRESION 
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     Para gases ideales, puede utilizarse la ecuación:  

 

     V = nRT/P                                (6.34)  

 

que introducida en la (7.32), definiendo además como energía libre standard (G)̄ a la que existe a 1 atmósfera 

de presión, da, para un mol:  

 

                            òP  

     G = Ḡ  + RT ó dP/P = Ḡ + RT Ln (P/1 atm) =  Ḡ  + RT Ln P    (6.35)  

                            ô1 atm  

 

       Notar que en la fórmula final no se divide P por 1 atm, pero esto es sólo una convención: se da por 

sobreentendido que la presión puesta en el logaritmo está dividida por la presión unitaria, y así el logaritmo 

se calcula en realidad sobre un número adimensional. Esto debe tenerse en cuenta cuando se trabaja con 

otras unidades de presión.  

 

VARIACION DE LA ENERGIA LIBRE DE UN GAS REAL CON LA PRESION  
 

      Cuando un gas es no ideal, la integral  

 

              ò  

     DG = ó VdP                                  (6.36)  

               ô  
 

se hace muy complicada y no explícita, como puede verse con sólo intentar colocar V en función de P con 

alguna de las ecuaciones de estado de gases reales16. Esto lleva a la conveniencia de trabajar con ecuaciones 

sencillas del tipo de la de los gases ideales, reemplazando las presiones por nuevas variables llamadas 

"fugacidades", notadas f, de modo que:  

 

     DG (real) = G2 - G1 = RT Ln (f2/f1)  (para un mol)   (6.37)  

 

expresión de la variación de energía libre de Gibbs con la presión, en un gas no ideal. La fugacidad depende de 

la temperatura y la presión, y además, de la naturaleza del gas que se trate. Por consiguiente, para cada gas, a 

distintas presiones y temperaturas, la fugacidad tendrá un valor distinto, que resumirá las consecuencias de la 

no idealidad de los gases a esa presión y temperatura. A fin de evaluar la fugacidad de los gases, puede partirse 

de la (6.36), sumándole y restándole RT/P e igualando a (6.37):  

 

                                        òP2                                            òP2               òP2 

     DG = RT Ln (f2/f1) = ó (v - RT/P + RT/P)dP =     = ó RT dP  + ó (v - RT/P)dP = RT Ln (P2/P1) +  

                                        ôP1                                            ôP1      P      ôP1  

 

      òP2  

      ó (v - RT/P)dP                      (6.38) 

      ôP1  

 

que puede ponerse:  

 

                               òP2  

     RT Ln f2/P2   = ó (v - RT/P)dP            (6.39)  

                 f1/P1      ôP1  

 

       Se denomina "coeficiente de fugacidad" del gas, a  gP = f/P. Puede verse que si tomamos a P1 de tal 

forma que el gas se comporte idealmente, entonces  gP ­ 1. Esto ocurre cuando P ­ 0. Esto se toma como 

estado standard en gases ideales: aquel estado en el cual f = P. Además, se establece que f = 1 atm. en el estado 

standard, lo cual no necesariamente se puede obtener en la práctica. Pero como el estado standard es un estado 

de referencia o cero arbitrario, esto no afecta a los resultados de los cálculos de diferencias de energía libre, asi 

                                            
16 Tanto la ecuación de van der Waals como las más complicadas usadas para gases reales son como mínimo 

cúbicas en V.  



 

 82 

como no afecta a los de entalpía. Con esta convención:  

 

                         òP  

      RT Ln gP = ƅ (v - RT/P)dP               (7.40)  

                         ô0  

 

Obsérvese que el coeficiente de fugacidad es un número adimensional, ya que tanto P como f se 

expresan en las mismas unidades, normalmente, atmósferas. Si bien la atmósfera no es la unidad SI de presión 

(que es el Pascal: Pa), se sigue manteniendo como unidad para su utilización en cálculos termodinámicos de 

fugacidad porque su reemplazo por Pa complicaría la situación, variando todos los valores tabulados y estados 

estándares ya establecidos.  

      Para evaluar la (6.40) se pueden obtener datos de volúmenes molares reales (experimentales) a 

diferentes presiones, desde una a la que se lo pueda considerar ideal, hasta la presión P, y representar el valor 

(v - RT/P) vs. P, calculando gráficamente la integral (6.40) (Figura 6-1).  

 
Figura 6-1: determinación experimental del coeficiente de fugacidad de un gas real. 

 

 

También puede reemplazarse v por zRT/P (z = factor de compresibilidad) en la (6.40) para distintas 

P, y realizar el gráfico (z-1)RT/P vs. P, hallando el valor de la integral por integración gráfica desde 0 (cuando 

z = 1, que corresponde a la idealidad).  

       La aplicación de la ley de los estados correspondientes llevó a construir un gráfico de coeficientes de 

fugacidad generalizados en función de la presión y temperatura reducidas (Figura 6-2).  

      Debe tenerse en cuenta, cuando se usa este gráfico, 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 

presión pseudorreducida, calculada como P(total)/Pci, en vez de Pi/Pci, en que Pi es la presión parcial de gas i, 

Pci su presión crítica y P(total) la presión total del sistema.  
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Figura 6-2: Gráfico 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 presión, P no es igual a f. A bajas presiones (por ejemplo, unos pocos Pa), la presión es 

igual a la fugacidad, pero si se toma este estado como referencia, deberían modificarse las fórmulas utilizadas 

hasta ahora. Es preferible tomar un estado tipo hipotético, definiéndolo como aquél cuya fugacidad valdría 1 

atm., si el mismo se comportara idealmente desde cero hasta dicha presión. Este estado de referencia no siempre 

es físicamente alcanzable en gases reales. Con esta convención, la energía libre de Gibbs de un mol de gas 

queda como:  

 

      G = Ḡ  + RT Ln f                         (6.41)  

 

      Puede verse que el coeficiente de fugacidad de un gas, gP, es una medida de la no idealidad del mismo: 

cuanto más diferente de la unidad sea, menos ideal será 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 reacción química genérica:  

 

      aA + bB = cC + dD                     (6.42)  

 

donde a, b, c y d son los coeficientes estequiométricos de la reacción. La energía libre de cada componente será:  

 

     aGA = aḠ A + aRT Ln fA = aḠ A + RT Ln fAa  

 

     bGB = bḠ B + RT Ln fBb  

                                             (6.43)  

     cGC = cḠ C + RT Ln fCc  

 

     dGD = dḠ D + RT Ln fDd  

 

     El DG de la reacción se puede calcular como:  

 

     DG =  SnG(productos) - SG(reactivos) = cḠ C + dḠ D - aḠ A - bḠ B + RT Ln (fD)d( C)c =  

                                                           é_______ DG _̄_________é                (fA)a(fB)b  

 

 

     = DG  ̄+ RT Ln (fD)d(fC)c                  (6.44)  

                                (fA)a(fB)b  

 

y, en el equilibrio, DG = 0, por lo que:  

 

     DG  ̄= - RT Ln (fC)c(fD)d   = -RT Ln K        (6.45)  

                              (fA)a(fB)b  

 

       Puesto que DG  ̄es una constante, por ser la diferencia de energía libre entre productos y reactivos en 

el estado standard, también debe ser constante la relación de fugacidades en el logaritmo. Esta relación se llama 

"constante de equilibrio".  

      Nótese que:  

 

     K = (gC)c(gD)d . (PC)c(PD)d = Kg.KP           (6.46)  

             (gA)a(gB)a  (PA)a(PB)b  

 

      Aunque a veces se utiliza KP en lugar de K, y el reemplazo es válido si los gases se comportan 

aproximadamente como ideales, en rigor sólo es constante K, la constante de equilibrio termodinámica.  

      Puede verse entonces que la energía libre no sólo permite predecir si una reacción ocurrirá 

espontáneamente, sino que también permite predecir cuánto se desarrollará la reacción. En este sentido, cuanto 

mayor sea K, más desplazada hacia la derecha estará la reacción. Lo que no dice la energía libre, es cuánto se 

tardará en llegar al equilibrio. Sólo dice cuál será la relación de fugacidades de productos y reactivos cuando se 

llegue a él.  

      Que DG  ̄esté calculado con los componentes de la reacción a fugacidad unitaria, no debe llevar a 

confusión: cuando se llegue al equilibrio, las fugacidades de los distintos reactivos y productos pueden ser muy 

diferentes de 1 atm.  

      Puesto que DG  ̄ está definida a un dado valor de fugacidad, no varía con la presión, y 

consecuentemente, tampoco K. En cambio, si lo hace con la temperatura.  

      Cualesquiera sean las unidades empleadas para la fugacidad (por lo general, atmósferas), K es 

adimensional, porque en realidad, cuando se pone fi, debería ponerse fi/f ī, pero f ī = 1 atm. (ver la ecuación 

(6.37))17.  

      Tanto Kg como KP varían con la presión, pero lo hacen de tal forma que la constante termodinámica 

K no lo hace.  

                                            
1717 A lo largo de mis 53 años 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 teoría.  
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      En la Figura 6-3 puede verse la variación de K, Kg  y KP para la reacción:  

 

     0,5 N2 + 3 H2 = NH3  

                   2  

 

en fase gaseosa.  

 

 
Figura 6-3: variación de K, Kg  y KP para la reacción en fase gaseosa 0,5 N2 + (3/2) H2 = NH3 (A.T.Larson, J. 

Am. Chem. Soc.  46, 367 (1924). 

 

DEPENDENCIA DE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO CON LA TEMPERATURA  
 

      Tomando la ecuación de Gibbs-Helmholtz (6.30):  

 

      d (DG/T) = - DH   

          dT              T2  

 

y empleándola en el estado standard (con DG  ̄= -RT Ln K y DH )̄:  

 

     d  å-RT Ln Kõ = - DH  ̄                  (6.47)  

    dT ç   T          ÷        T2  

 

es decir:  

 

     d(Ln K)  =   DH  ̄                        (6.48)  

       dT             RT2  

                          

     d(Ln K) = DH d̄T  = -DH  ̄då 1 õ         (6.49)  

                         RT2          R       ç T ÷ 

 

e integrando, con la suposición de que DH  ̄es independiente de la temperatura, lo que es cierto si el intervalo 

de temperaturas de integración es pequeño:  

 

     Ln K = -   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 de DH  ̄para la reacción. Nótese que se puede también integrar entre dos valores de 

temperatura y entonces se obtiene  

 

     Log (K2/K1) = -  DH  ̄  (T1 - T2)          (6.51)  

                                2,303     T1T2  

 

       Cualquiera de estas dos ecuaciones puede emplearse para calcular la constante de equilibrio a una 

temperatura diferente de la standard, o pueden efectuarse mediciones de la constante de equilibrio de una 

reacción a diferentes temperaturas y de allí determinar el valor de la entalpía standard de la reacción.  

      Cuando el intervalo de temperaturas es muy grande, no se puede considerar constante el valor de DH  ̄
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y por consiguiente se debe introducir su expresión en función de la temperatura en la ecuación diferencial, para 

luego integrar.  

 

PRINCIPIO DE VAN'T HOFF Y LE CHATELIER  
 

      Teniendo en cuenta la ecuación (6.49), puede verse cómo influye en el equilibrio una variación de 

temperatura. Si DH  ̄ es positivo, es decir, una reacción endotérmica), un aumento de la temperatura 

(consecuentemente un d(1/T) < 0) aumenta el valor de K, ya que d(Ln K) > 0, y consecuentemente el equilibrio 

es desplazado hacia la derecha, sentido en el cual la reacción es exotérmica.  

      Si DH  ̄ < 0, al aumentar la temperatura, siendo d(1/T) < 0, el d (Ln K) será negativo, y 

consecuentemente la reacción se desplazará hacia la izquierda, hacia donde es endotérmica. Si DH  ̄= 0, no 

habrá efecto de la temperatura sobre el equilibrio.  

      En suma, las reacciones endotérmicas se verán favorecidas por el aumento de la temperatura, y las 

exotérmicas por la disminución de la temperatura. Esto es una consecuencia del principio de Van't Hoff y Le 

Chatelier, que en su forma general dice que los procesos fisícos o químicos evolucionan de manera de 

minimizar el efecto de las perturbaciones exteriores.  
      Por ejemplo, si al disolver una sal se produce calor, la solubilidad disminuirá al calentar, y si se enfría 

la disolver, la solubilidad aumentará al calentar. El principio es válido para cualquier factor que influya en el 

equilibrio. Así, por ejemplo, si los productos presentan volumen menor que los reactivos, un aumento de presión 

favorecerá a la reacción. Por ejemplo, si se comprime isotérmicamente hielo, éste se fundirá porque el agua 

tiene menor volumen específico, aún a temperaturas inferiores a 0 C̄.  

 

CALOR LATENTE  
 

     El valor  

 

      T(dG/dT)P = TDS                    (6.52)  

 

se denomina "calor latente o ligado" ya que es tomado o cedido por el sistema sin que haya variación de 

temperatura. Como ejem-plos de calor latente están las entalpías de fusión y de vaporización. Si TDS = 0, se 

cumple el principio de Berthelot, en el sentido de que las reacciones proceden en la dirección para la cual se 

pierde energía. Ya que:  

 

      DG = DH - TDS, si TDS = 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 expresión analítica de G o A no interviene 

la temperatura como variable, por ejemplo, en la reacción en la pila de Daniell.  

      El principio de Berthelot se cumple aproximadamente cuando DS es muy pequeño, lo que ocurre 

frecuentemente en reacciones de importancia biológica, como las reacciones oxidativas. En estos casos, DH º 

DG. Por ejemplo, en la oxidación total del ácido láctico, la glucosa y el glucógeno (sustancia que sirve de 

depósito de glucosa en el organismo) se midieron DG y DH en condiciones análogas a las biológicas, y se vió 

que en estos casos la diferencia entre ambas variables termodinámicas es muy pequeña, comparada con el valor 

total de DG. En cambio, para los procesos anaerobios, DG (que es la energía aprovechable por el organismo) 

puede ser mucho mayor que DH. Por ejemplo, para la deshidrogenación de la glucosa según la reacción:  

 

     C6H12O6 + 6H2O = 6CO2 + 12H2  

 

se tiene DH = 607,5 kJ y DG = -26,3 kJ, mientras que para la reacción:  

 

     Glucógeno ­ glucosa  

 

según Burk, DH = -1,197 kJ y DG = -1,644 kJ por gramo de glucógeno, es decir, DG º 1,5DH. Esto indica que 

la energía disponible en el metabolismo muscular es mayor (un 50 % más) que el que puede medirse como 

calor de reacción.  
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POTENCIAL QUIMICO  
 

      La energía libre de un sistema multicomponente será función de la temperatura, la presión y la 

concentración o número de moles (ni) de cada componente i, de modo que:  

 

    G = G(P,T,n1,n2,...,ni,...,nk)                 (6.55)  

 

y diferenciando:  

 

    dG = (µG/µP)T,n1,n2,...,nkdP + (µG/µT)p,n1,...dT + (µG/µn1)T,P,n2,...dn1 + (µG/µn2)P,T,n1,n3,...dn2 + ... (6.56)  

            ¼_____________¼    ¼___________¼ 

                   = VdP                       = -SdT  

     

      Se define como "potencial químico" a la energía libre molar parcial de cada componente del sistema, 

es decir, al aporte de energía libre por mol de componente i al sistema, cuando se mantiene el número de moles 

de los demás componentes, así como la temperatura y presión, invariantes. W. Gibbs definió al potencial 

químico así: "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 entropía permanecen constantes, 

el aumento de energía de la masa dividida por la cantidad de sustancia agregada es el potencial químico 

para la sustancia de la masa considerada":  

         _  

 mi ¹ Gi ¹ (µG/µni)P,T,n1,...,ni-1,ni+1,...,nk       (6.56)  

 

de modo que:  

                                                           i=1  

     dG = VdP - SdT + Smidni                        (6.57)  
                                                          k  

 

       En procesos a P y T constantes, se tiene que  

 

    dG = Smidni                                      (6-58)  

 

con lo que, para una reacción cualquiera genérica  

 

     aA + bB = cC + dD                              (6.59)  

 

el dG se calcula con:  

 

     dG = mAdna + mBdnB + mCdnC + mDdnD             (6.60)  

 

donde dnA y dnB son negativos, puesto que A y B disminuyen su concentración a medida que transcurre la 

reacción. Integrando (6.60) para considerar la reacción completa:  

 

     DG = Dm = cmC + dmD - amA - bmB = (Snm)prod - (Snm)rvos.             (6.61)  

 

     Para gases, puede verse que:  

 

     mi = m̄i + RT Ln fi                           (6.62)  

 

donde m̄i es el potencial químico de la sustancia i en el estado de referencia. Puede verse, además, imponiendo 

en la (7.61) la condición de equilibrio, DG = Dm = 0, que:  

 

     Dm̄ = - RT Ln K                               (6.63)  

 

de modo que la operación con potenciales químicos es igual que con energías libres, pero el empleo de 

potenciales químicos es más correcto cuando se trabaja con mezclas y soluciones, especialmente cuanto menos 

ideales son, ya que la energía libre de cada componente es afectada por la presencia de los otros componentes 

del sistema y por sus cantidades relativas, mientras que las energías libres tabuladas son para componentes 

puros y no tienen en cuenta estas interacciones intermoleculares.  

       Obviamente, el potencial químico es la forma en que se deben aplicar los conceptos de energía libre 
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cuando se trata de sistemas abiertos, como los biológicos.  

      Si la mezcla se comporta idealmente, entonces el potencial químico de cualquier componente es igual 

a la energía 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 capítulo nos centraremos en el estudio de sistemas heterogéneos, es decir, en los que las 

propiedades físicas y químicas cambian de un ladao a otro del sistema.  

 

FASE 

 

Se define fase como la parte de un sistema que en su totalidad es uniforme considerado física y 

químicamente.  

No importa si esta parte está en un solo bloque o está dividida en muchos trozos. Así, un sistema con hielo 

picado mezclado con agua consta de sólo dos fases: hielo y agua. Otro formado por polvo de hierro, alcohol y 

vapor de alcohol, consta de tres fases: el hierro, el alcohol líquido y el vapor. El tamaño de las partículas en que 

se divide una fase, en principio no interesa, pero hay un límite a esto: la subdivisión no debe llegar a tamaños 

moleculares. Puede haber numerosas fases sólidas y líquidas en un sistema, pero sólo una gaseosa, ya que los 

gases son completamente miscibles entre sí. 

Algunos líquidos son inmiscibles unos en otros y, por tanto, pueden existir diferentes fases líquidas 

en un sistema en equilibrio. Los diferentes sólidos, tanto si tienen diferente composición química, como si tienen 

la misma como posición pero con diferente estructura cristalina, constituyen diferentes fases.  

 

Notaremos con F al número de fases de un sistema.  

 

 

La atención de este tema se centra ahora en sistemas en los que pueden coexistir diferentes fases en 

equilibrio. Para la mayor parte de estos sistemas sólo será posible realizar generalizaciones cualitativas y 

demostrar que pueden interpretarse de forma adecuada.  

El estudio de los equilibrios entre fases es conveniente dividirlo en tres partes.  

¶ En primer lugar, se deducirá una regla termodinámica general, llamada regla de las fases, 

que rige todos los equilibrios entre fases.  

¶ En segundo lugar, se establece el camino por el cual se pueden representar, con diagramas 

adecuados, estos equilibrios, y con el que se obtendrán algunos de los diagramas que 

corresponden a equilibrios entre fases que aparecen con más frecuencia.  

¶ Por último, se desarrolla el importante e interesante estudio de los sistemas en los que existe 

equilibrio líquido-vapor.  

 

 

COMPONENTE  

 

El número de componentes, que se representan por C se define como el menor número de especies 

químicas diferentes e independientes, necesario para describir la composición de cada una de las diferentes 

fases del sistema. No importa se los componentes esta en una o varias fases.  

El número de componentes presentes es independiente de que éstos se hallen o no distribuidos en 

las distintas fases del sistema. Por ejemplo, una mezcla de agua y azúcar en exceso, tiene dos fases: agua 

saturada de azúcar y azúcar sólido, y dos componentes: agua y azúcar.  
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Además, si las distintas especies están relacionadas por medio de equilibrios químicos, el número 

de componentes independientes se reducirá. Así, en una solución acuosa de ácido cianhídrico estarán las 

especies H2O, HCN, CN-, H3O+ y OH-, pero existirán los equilibrios de autodisociación del agua: 

 

H2O = H+ + OH-        Kw = [H+][OH-]/[H2O] 

 

y de disociación del HCN: 

 

HCN = H+ + CN-         Ka = [H+][CN-]/[HCN] 

 

 de modo que sólo dos de estas especies son independientes, y consecuentemente sólo dos serán los 

componentes desde el punto de vista de la regla de las fases.  

Si varias especies están relacionadas con restricciones de algún tipo, el número de componentes es 

el numero de especies (e) menos el de las restricciones (r): C = e-r .  

 

Esta simplificación requiere que el equilibrio químico sea activo y no simplemente potencial. Así, 

por ejemplo, una mezcla equimolar de cloro e hidrógeno gaseosos está potencialmente en equilibrio con cloruro 

de hidrógeno, según la reacción:  

 

     Cl2 + H2 ­ 2HCl  

 

y por lo tanto podría considerarse que sólo dos de los tres son componentes. Sin embargo, en ausencia de un 

catalizador adecuado o de luz de la energía apropiada, se pueden variar a voluntad las cantidades de los tres sin 

que se establezca el equilibrio, con lo que el sistema funcionará como si tuviera tres componentes. Un sistema 

en estas condiciones, que parece estable, pero que no se encuentra en el estado termodinámico de equilibrio con 

respecto a la reacción, se dice que está en "equilibrio metaestable".  

 

RESTRICCIONES 

 

      Se indicará con r  el número de restricciones adicionales necesarias para describir al sistema. Por ejemplo, 

si se especifica de antemano la presión del sistema, o la presión parcial de uno de sus componentes, o el 

establecimiento de un equilibrio metaestable como equilibrio efectivo.  

Algunas propiedades de cada fase de un sistema son independientes de la cantidad de fase presente. 

Así, la temperatura, presión, densidad e índice de refracción de un gas, por ejemplo, son independientes de la 

cantidad de gas que esté presente. Las propiedades análogas a las indicadas, que son características de las fases 

de un sistema por separado, e independientes de la cantidad de materia que existe en cada fase, se llaman 

propiedades intensivas. En cambio, otras propiedades, como peso y volumen de cada fase, que dependen de la 

cantidad de materia de la fase, se conocen como propiedades extensivas. Las propiedades de este último tipo 

no importan tanto en el estudio de los equilibrios entre fases.  

 

GRADOS DE LIBERTAD  

 

El número de grados de libertad o varianza de un sistema se define como el menor número de 

variables intensivas que es necesario determinar para fijar los valores de todas las demás variables 

intensivas. El número de grados de libertad se designa por L o ū (fi) . 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 definición, que en ocasiones es más fácil de aplicar, es que el número 

de grados de libertad es el número de variables intensivas que se pueden modificar arbitrariamente sin que 

varíe el número de fases del sistema.  

El número de grados de libertad de un sistema es el menor número de variables intensivas que es 

necesario determinar para para describirlo en forma total.  

 

REGLA DE LAS FASES 

 

La regla de las fases fija el número 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 publicación en una revista de escasa 

difusión, los Transactions of the Conneticut Academy fue motivo de que no fuese apreciado en su valor hasta 

veinte años más tarde.  
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El número de grados de libertad, esto es, de variables intensivas que se pueden ajustar 

arbitrariamente es:   
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L = ū = C - F - r + 2                        (7-1)   

 

DIAGRAMAS DE FASES 

 

SISTEMAS DE UN SOLO COMPONENTE 

 

     En sistemas de un solo componente y dos fases en equilibro, el n¼mero de grados de libertad es: ū = 1-2+2 

= 1 (si no se pone ninguna restricción). Esto indica que puede fijarse independientemente la presión o la 

temperatura, ya que al fijar una de ellas, la otra queda determinada automáticamente.  

     Sean Ga y Gb las energías libres del componente único en las fases a y b en equilibrio. Para que se cumpla el 

equilibrio, debe cumplirse que:  

 

      Ga = Gb                                 (7-2)  

 

y diferenciando:  

 

      dGa = dGb                                (7-3)  

 

donde se puede reemplazar, para un mol de sustancia, dG = vdP - SdT:  

 

     vadP - SadT = vbdP - SbdT                 (7-4)  

 

puesto que están en equilibrio, P y T son las mismas para ambas fases, de modo que reagrupando:  

 

     (va - vb)dP = (Sa - Sb)dT                 (7-5)  

 

y  

 

 

      dP  = (Sa - Sb)                          (7-6)  

      dT    (va - vb)  

 

Tratándose de una transformación de fase de b a a, entonces el cambio de entropía es:  

 

     ȹS(b­a) = ȹH(b­a)                       (7-7)  

                  T  

 

y sustituyendo:  

 

      dP  =    ȹH                              (7-8)  

      dT      Tȹv  

 

expresi·n que es aplicable a cualquier transformaci·n de fase, con los valores apropiados de ȹH y ȹv.  

 

LA PRESION DE VAPOR DE LOS LIQUIDOS  

 

      La presión de vapor es la presión que tienen los vapores de un líquido cuando están en equilibrio con dicho 

líquido. Puesto que el volumen de un mol de líquido es mucho menor que el volumen de un mol de su vapor 

en equilibrio (simpre que T << Tc), podemos reemplazar en la ecuación anterior (7-8):  

 

     ȹv = vvap - vliq º vvap º RT/P             (7-9)  

 

suponiendo comportamiento ideal, y entonces queda la ecuación de Claussius - Clapeyron:  

 

      dP  = ȹHvap.P        ­  dP  =  ȹHvap.dT     (7-10)  

      dT      RT2               P       RT2  

 

Esta ecuaci·n se puede integrar si se tiene ȹHvap en función de la temperatura. Para intervalos 
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pequeños de T, puede suponerse que la entalpía de vaporización es aproximadamente constante y entonces se 

tiene:  

 

     Ln P = - ȹHvap  + constante                (7-11)  

               RT  

 

     Si se usan logaritmos decimales, debe dividirse por 2,303 al miembro de la derecha de la ecuación. La 

integración puede hacerse entre dos temperaturas T1 y T2:  

 

     Ln(P1/P2) =  - ȹHvap (T1 - T2)           (7-12)  

                      R      T1T2  

 

     Evidentemente, la representación del logaritmo de P en función de 1/T deberá dar una recta de pendiente 

ȹHvap/R (si se usan logaritmos neperianos) o ȹHvap/2,303R (si se usan logaritmos decimales), como puede verse 

en la Figura 7-1. En la Figura 7-2 puede verse que la representación de P vs. T da curvas exponenciales.  

 

 
 Figura 7-1:Representación del logaritmo de la     Figura 7-2: Representación de la presión de 

vapor 

 presión de vapor de diversos líquidos en            de diversos líquidos en función de la tem 

peratura.  

 función de la inversa de la temperatura absoluta       1 Torr = 1 mm de Hg = 133,3 Pa. 

 Ŭ = -ȹHvap/2,303R. 

 

DESCRIPCION CINETICO -MOLECULAR DEL EQUILIBRIO LIQUIDO -VAPOR 

 

Desde el punto de vista molecular, se considera que el equilibrio de vaporización se produce por 

compensación de las velocidades de evaporación y de condensación.  

Las moléculas de vapor chocan contra la superficie del líquido, y una parte de estas moléculas que 

chocan puede disipar su energia cinética en el choque, y quedar atrapadas en el líquido en vez de rebotar y 

volver a la fase vapor. Inversamente, las moléculas del líquido tienen una cierta energia cinética debida al 

empuje térmico de sus moléculas vecinas, y en algunos casos esa energía cinética es suficiente para vencer la 

atracción de las moléculas circundantes y escapar a la fase vapor. Las moléculas veloces serán más a mayor 

temperatura, con lo que más moléculas podrán pasar de la fase líquida al vapor, mientras que al tener mayor 

energía cinética media, menos moléculas del vapor perderán suficiente energía al chocar contra la superficie 

del liquido como para quedar atrapadas. Por esta razón, la presión de vapor aumentará al aumentar la 

temperatura.  

La fracción de moléculas con energía cinética suficiente o mayor que la necesaria para vencer a la 

atracción de las moléculas del seno de la solución, energía que notaremos Eec (energia de escape crítica), está 

dada por una función del tipo de Boltzmann:  

 

     velocidad de evaporación = C1.exp (-Eec/RT)     (7-13)  
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donde C1 es una constante de proporcionalidad. Como la velocidad de condensación es proporcional a la 

cantidad de moléculas que chocan contra la superficie, la cual es a su vez proporcional a la concentración de 

las moléculas en fase gaseosa, y por consiguiente, a la presión parcial del compuesto en cuestión:  

 

      velocidad de condensación = C2.P   (7-14)  

 

donde C2 es otra constante de proporcionalidad. En el equilibrio, ambas velocidades son iguales:  

 

     C2.P = C1.exp (-Eec/RT) ­  P = C1 exp (-Eec/RT)     (7-15)  

                                       C2  

 

de donde:  

 

     Ln P = - Eec   + constante                      (7-16)  

                    RT  

 

ecuación que es totalmente similar a la de Claussius - Clapeyron. Nótese que ambas fueron deducidas de forma 

diferente: una termodinámicamente y la otra cinéticamente.  

Puesto que la temperatura del líquido es una medida de la energía cinética media de las moléculas 

que lo componen, si al evaporarse se pierden las que tienen mayor energía, la energía media de las que quedan 

en el líquido disminuirá, y por consiguiente también lo hará la temperatura. Este enfriamiento de los líquidos 

durante su evaporación es más evidente en los de alta presión de vapor (los más volátiles).  

Si el volumen en el cual se evaporan las moléculas es muy grande o si las moléculas evaporadas se 

sacan de circulación, el equilibrio no se alcanza y el líquido se evapora completamente, como sucede en la 

destilación, donde las moléculas que se evaporan son llevadas a otro recipiente donde se las condensa.  

 

OTRAS CARACTERISTICAS DE LA VAPORIZACION  

 

     La ecuación de Claussius-Clapeyron fue deducida considerando comportamiento ideal del gas, el cual 

muchas veces no se cumple, debido a asociaciones moleculares, rotación impedida alrededor de un enlace 

químico, y a una serie de efectos intra y/o intermoleculares. Para estas sustancias de comportamiento no ideal 

se obtienen expresiones empíricas que relacionan la presión de vapor y la temperatura, en general en forma de 

series de potencias de la forma:  

 

     Log P = aT-1 + bT + cT2 + dT3 + e    (7-17)  

 

donde las letras minúsculas son constantes determinadas empíricamente y propias de cada gas, que no pueden 

deducirse teóricamente. El número de términos puede ser mayor o menor que los mostrados en la ecuación 

genérica (7-17), por ejemplo, los dados en la Tabla 7-I.  

 

Tabla 7-I 

Coeficentes de la ecuación (7-17) para algunos gases, dando P en mm de Hg. 

 

 Gas          a           b         c          d           e   _  

 

 SO2      -1876,5   -1,586x10-2  1,557x10-5    0            1  

 NH3      -1648,6   -1,639x10-2  2,403x10-5  -1,169x10-8   12,465  

 

 

Se llama "Punto de Ebullición"  de un líquido a la temperatura a la cual la presión de vapor del 

líquido se iguala a la presión aplicada exteriormente. En particular, la temperatura normal de ebullición es la 

temperatura a la cual la presión de vapor del líquido vale 1 atm o 101,325 kPa. En el momento en que el líquido 

llegó a su punto de ebullición se forman en el seno del mismo burbujas. El líquido se evapora rápidamente 

mientras se le proporcione calor. Durante todo el proceso de evaporación a ebullición, la temperatura 

permanecerá constante, mientras haya fase líquida presente.  

Si la presión exterior disminuye, el líquido hervirá a menor temperatura, lo cual se usa para destilar 

a baja presión líquidos de alto punto de ebullición, o que sea peligroso calentar demasiado. Si se aumenta la 

presión exterior, el líquido hervirá a mayor temperatura, lo que se utiliza en ollas a presión y autoclaves.  



 

 95 

El proceso de formación de burbujas en un líquido en su punto de ebullición suele comenzar 

alrededor de una impureza sólida o una rugosidad del recipiente (llamados "centros de nucleación"). La 

pequeña burbuja formada se desprende y migra a la superficie aumentando su tamaño a medida que sube, por 

la disminución de presión hidrostática al subir y el aporte de más vapor. El líquido sufre una agitación durante 

el proceso de subida de la burbuja, lo que facilita llegar al equilibrio.  

Cuando se calienta un líquido en un recipiente perfectamente liso y limpio, sin centros de nucleación, 

puede llegarse a temperaturas superiores a las del punto de ebullición, fenómeno llamado 

"sobrecalentamiento". Este es un estado inestable, y una vez producida una ligera perturbación, evolucionará 

rápidamente hacia un estado estable, que es el de la ebullición en el punto de ebullición. La presión de vapor de 

un líquido sobrecalentado es superior a la exterior, por lo que una vez que empieza a hervir, el líquido es 

proyectado violentamente hacia afuera. Las burbujas formadas proveen de centros de nucleación adicionales. 

Para evitar este fenómeno, se procura que los líquidos que deben hervirse tengan en su interior trozos de un 

material inerte, como trozos de porcelana, perlas de vidrio o lana de vidrio, que proveen centros de nucleación 

abundantes. esto permite que las burbujas se formen al llegar al punto de ebullición, y consecuentemente no se 

presente el fenómeno de sobrecalentamiento.  

 

REGLA DE DÜHRING  

 

     Al representar log P vs. 1/T (Figura 7-3) para dos líquidos distintos A y B, se tendrán dos rectas de diferente 

pendiente, ya que las entalpías de vaporización serán distintas. 

 

 
 Figura 7-3. Fundamento de la regla de Dühring 

 

En general, para intervalos cortos de temperatura, la Regla de Dühring establece que:  

 

      TA = TB                               (7-18)  

      T'A   T'B  

 

donde las temperaturas TA y TB son aquellas en que los líquidos A y B tienen la misma presión de vapor P, 

mientras que en T'A y T'B ambos tienen la misma presión de vapor P'. Puede verse que esta regla surge de las 

propiedades de semejanza de triángulos.  

 

CALOR DE VAPORIZACION  

 

El calor de vaporizaci·n ȹHvap se puede determinar por relación entre la presión de vapor y la temperatura, 

utilizando la ecuación de Claussius-Clapeyron o midiendo directamente la cantidad de líquido evaporada al 

proveérsele eléctricamente de una cierta cantidad de calor. Cuando la variación de T es muy grande, ya no se 

puede considerar que ȹHvap sea constante e independiente de T, como puede verse en la Tabla 7-II.  Puede verse 

que el calor de vaporización disminuye hasta hacerse nulo a medida que se acerca a la temperatura crítica.  

 

REGLA DE TROUTON (1884) 

 

Esta regla dice que para la mayoría de los líquidos (los que se denominan "líquidos normales"), la 

entropía de vaporización a la temperatura de ebullición normal vale 88 J/K.mol:  

 

      ȹSvap =  ȹHvap  º 88 J/K.mol            (7-19)  

                Teb  
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Tabla 7-II  

Entalpia de vaporización del amoníaco en función de la temperatura 

 

   T ( C̄)  ȹHvap (J/g)   T        ȹHvap  

 

  -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)     0  

 

 

lo cual se debe a que la mayoria de los liquidos en su punto de ebullición están en estados correspondientes. 

Por ello, era de esperar que la ordenación molecular de los líquidos (y por consiguiente su entropía) coincidieran 

en los puntos normales de ebullición, como se ve en la Tabla 7-III. En ésta se ve que las sustancias de punto de 

ebullición bajo tienen en general una entropía de vaporización baja, mientras que las de temperatura de 

ebullición alta tiene entropías de vaporización mayores.  

 

Tabla 7-III  

Puntos de ebullición, calores de vaporización y entropías de vaporización de algunos líquidos. 

 

 Líquido          Teb normal    ȹHvap         ȹSvap   

                 _ ( C̄)       kJ/mol        J/K.mol  

 helio             -268,9    0,100         24  

 hidrógeno         -252,7   0,904        44,4  

 ácido acético      118,2    24,393      62,3  

 ácido fórmico      100,8      24,099     59,0  

 nitrógeno         -195,5     5,565       71,5  

 oxígeno          -182,29    6,812       75,7  

 argón             -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 etílico        34,6      25,982       86,6  

 ciclohexano        80,7     30,08         84,9  

 tetracloruro de carbono  76,7      30,00        85,8 

 cloruro de hidrógeno    -85,06    16,15         85,8   

 cloruro estánnico  112      33,05        85,8  

 benceno             80,1      30,765       87,0  

 cloroformo          61,5      29,50         87,9  

 sulfuro de hidrógeno  -59,6     18,83        88,3  

 mercurio           356,6     59,27        92,9  

 plomo             1692     187,86      95,4  

 amoníaco           -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 observación sugiere que se puede explicar la entropía de vaporización teóricamente, 

prescindiendo de las características de cada líquido en particular.  

Existen dos importantes excepciones a la regla de Trouton:  

 

-Líquidos con cierta regularidad estructural, ya sea por la forma de la molécula o porque éstas están 

unidas con enlaces de hidrógeno (como el agua, alcoholes o amoníaco) y que por consiguiente tienen una 

importante restricción a la libertad de movimiento de las moléculas en el estado líquido, lo que hace que su 

entropía en dicho estado sea menor que la que debería tener si no estuviera dicha restricción. Al pasar al estado 
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de vapor, con las moléculas más o menos libres, el salto de entropía es mayor que si no estuvieran estructuradas 

al estado l²quido. Consecuentemente, ȹSvap en estos casos es mayor que 88 J/k.mol, porque el valor de ȹHvap 

incluirá una cantidad adicional para romper la estructuración del estado líquido.  

 

-Líquidos que están dimerizados y al evaporarse persisten apreciablemente en estado de dímero, por 

ejemplo, ácidos carboxílicos. Si la sustancia permaneciera totalmente dimerizada en estado vapor, 

evidentemente, por cada mol de líquido evaporado, en realidad habría sólo medio mol de dímero en forma de 

vapor, y por consiguiente el ȹSvap sería la mitad del teórico, ya que por la regla de Trouton, la entropía de 

vaporización es independiente de la naturaleza del vapor. Como no todo el vapor está como dímero, en este 

caso ȹSvap estará entre 44 y 88 J/K.mol.  

      Hildebrand  demostr· que se pueden obtener valores m§s concordantes entre si de ȹSvap, si en vez de 

calcularlos en el punto normal de ebullición se lo hace a temperaturas en las cuales las densidades molares 

(número de moles por unidad de volumen) de los diferentes vapores son iguales. Sin embargo, en esta regla 

todavia subsiste la excepción de los líquidos asociados por enlaces de hidrógeno.  

 

ESTUDIO TEORICO DE LA ENTROPIA DE VAPORIZACION  

 

A la vista de la regla de Trouton, es evidente que será más fácil estudiar teóricamente la entropía de 

vaporización, que se puede tratar como aproximadamente independiente de las características particulares de 

cada líquido, que la energía libre de vaporización, que si bien es más importante desde el punto de vista químico, 

depende de las particularidades de cada sustancia.  

Considérese como modelo de un líquido normal a un conjunto de moléculas cercanas unas con otras, 

en comparación con el empaquetamiento mucho menor de las moléculas en fase gaseosa. Esta descripción 

molecular no es aplicable a todos los liquidos, ya que hay grandes diferencias de estructura. Así, por ejemplo, 

un metal líquido se comporta como un conjunto de iones metálicos sumergidos en un fluido constituído por 

electrones, mientras que el vapor está constituido por átomos del metal, con estructura que es muy diferente a 

la del líquido.  

Considérese también que la contribución de entropía de rotación y vibración de las moléculas es 

aproximadamente la misma para las moléculas en fase liquida y vapor. Esta consideración se puede justificar 

con dos hechos: primero, que la contribución de rotación y vibración a la entropía no es muy grande, por lo que 

la mayor contribución a ésta sera la de traslación, y segundo, que tanto los líquidos monoatómicos (cuya 

entropía es solamente de traslación) como los poliatómicos (cuya entropía tiene contribuciones rotacionales y 

vibracionales) obedencen a la regla de Trouton, y por consiguiente la entropía de vaporización debe ser 

originada solamente por la modificación de las restricciones a la traslación de las moléculas.  

Las moléculas en fase líquida pueden considerarse como moléculas gaseosas que sólo pueden 

moverse dentro de una celdilla limitada por las moléculas vecinas, celdilla que no tendrá forma definida, debido 

a que las moléculas vecinas se están moviendo continuamente (Figura 7-4). En promedio, para un mol de 

moléculas, la celdilla tendrá un volumen llamado volumen libre, vL. Cuando las moléculas del líquido se 

vaporizan, pasan a ocupar un volumen total vvap.  

 
 

Figura 7-4: Celdilla en un líquido, constituida para la molécula negra por la zona grisada. 

 

     Puede interpretarse entonces la vaporización como una expansión isotérmica e isobárica de un gas, desde el 

volumen libre al volumen molar de un gas a esa T y P:  

 

     ȹSvap = R.Ln (vvap/vL) º 88 J/K.mol ­  vvap/vL º 10000    (7-20)  

 

Esta ecuación indica que el valor de la entropía de vaporización se verá muy afectada por la relación 

vvap/vL.  
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El volumen de un vapor en el punto de ebullición está comprendido entre 20 y 30 L, según la 

temperatura de ebullición, con lo que vL cae entre 2 y 3 mL. Como el volumen de un mol de líquido es en 

promedio unos 100 mL, esto indica que el 2-3 % del volumen total del líquido es volumen libre. La comparación 

con otros métodos de determinación de volúmenes libres lleva a la conclusión de que este resultado es una 

aproximación aceptable, si bien no muy exacta.  

Esta discusión justifica la regla de Hildebrand, ya que para que los valores de ȹSvap fueran iguales 

para todos los líquidos, los estados inicial y final de la expansión deben ser los mismos. Si las temperaturas de 

vaporización son muy distintas, los volúmenes molares finales de los distintos gases serán diferentes y 

consecuentemente también el cambio de entropía. De allí 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 volúmenes molares de los vapores, 

pero no los debidos a la organización del estado líquido.  

 

EQUILIBRIO SOLIDO -VAPOR 

 

Al igual que un líquido, generalmente un sólido está en equilibrio con una cierta presión de su vapor, 

la cual depende de la temperatura. Algunos sólidos no pueden existir en contacto con sus vapores, por ejemplo, 

algunas formas de hielo y el helio a temperaturas inferiores a la crítica.  

El pasaje de sólido a vapor se denomina sublimación18, y en él se consume cierta cantidad de calor, 

ȹHsub, llamado "entalpía de sublimación". Aplicando la ecuación de Claussius - Clapeyron al equilibrio 

sólido-vapor, y considerando al igual que en la vaporizaci·n que ȹv º vvap y que el vapor se comporta 

idealmente:  

 

       dP  = ȹHsub dT   ­    Ln P = - ȹHsub  + constante   (7-21) 

        P     RT2                        RT  

 

de modo que la variación de presión de vapor de un sólido con la temperatura será totalmente similar a la de un 

líquido, excepto por el valor de la entalpía asociada al proceso.  

 

EQUILIBRIO SOLIDO -LIQUIDO  

 

La temperatura de fusión es aquélla a la cual un sólido funde para dar un líquido. Se observa que es 

dependiente de la presión exterior, aunque la dependencia no es muy pronunciada.  

Los distintos sólidos en equilibrio con sus líquidos están en estados correspondientes, ya que la 

relación entre la temperatura de fusión Tfus a presión atmosférica y la temperatura critica es un valor 

aproximadamente constante:  

 

      Tfus  º 0,44                                 (7-22)  

       Tc  

 

El fenómeno de fusión va acompañado de la absorción de una cierta cantidad de calor, la entalpia 

de fusi·n, ȹHfus. Sea el proceso cíclico:  

                         vapor  

                       /       \ 

                   ȹHvap         ȹHsub  

                  /                \ 

              líquido -- ȹHfus --  sólido  

 

puede verse que las tres entalpías de cambio de estado están relacionadas:  

 

     ȹHsub = ȹHfus + ȹHvap                   (7-23)  

 

Aplicando la ecuación de Claussius-Clapeyron en forma invertida a la fusión, a fin de notar la 

                                            
18 El nombre viene de la alquimia: un sólido, es decir, materia imperfecta sublunar según Aristóteles, se 

transforma en algo invisible e intocable, un gas, denominado por los alquimistas, un espíritu, es decir, algo 

asociado a la divinidad, sublime. La denominaci·n del etanol como ñesp²ritu del vinoò tiene el mismo 

origen.  
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variación de la temperatura de fusión con el cambio de presión aplicada externamente al sistema:  

 

      dT  = T(vl - vs)                       (7-24)  

      dP      ȹHfus  

 

Puede observarse que debido a que los volúmenes molares del sólido y el líquido (vs y vl, 

respectivamente) son muy cercanos, la dependencia de la temperatura de fusión con la presión será pequeña. 

Así, para el agua, a 0 ̄C, T = 273,16 K, ȹHfus = 6 kJ/mol, vl = 18,0018 mL/mol y vs = 19,64 mL/mol, con lo 

que dT/dP = -0,0075 ̄C/atm, es decir, que el aumento de la presión en una atmósfera disminuye la temperatura 

de fusión en 0,0075 ̄C. Este fenómeno se observa en mayor o menor grado en todas las sustancias cuyo 

volumen aumenta al solidificar, con lo que ȹv > 0. Obsérvese que esto está de acuerdo con el principio de Le 

Chatelier.  

La regla de Walden (1908) dice que la entropía de fusión de muchos sólidos es de alrededor de 

54,4 J/K.mol, que se cumple aproximadamente en aquellas sustancias que no tengan rotación libre en estado 

sólido.  

 

EQUILIBRIO SOLIDO -SOLIDO  

 

Numerosas sustancias pueden existir en más de una forma cristalina, por ejemplo, azufre, estaño, 

nitrato de amonio, agua, tetracloruro de carbono, etc., denominándoselas "polimórficas".  

A una determinada presión, existe una temperatura a la cual pueden coexistir dos formas cristalinas, 

mientras que por encima o debajo de éstas sólo puede existir en forma estable una de ellas. Dicha temperatura 

se denomina "punto de transición" y por la aplicación de la fórmula de Claussius-Clapeyron a la transición, 

se puede llegar a obtener la variación del punto de transición con la presión como:  

 

      dTt  = Tt ȹv                                (7-25)  

      dP      ȹHt  

 

donde Tt es la temperatura de transici·n, ȹv = vŬ - vß es el cambio de volumen al pasar de la forma cristalina ß 

a la Ŭ y ȹHt es la entalpia asociada a la transformación de fase19.  

ORDEN DEL CAMBIO DE FASE 

 

Los cambios de fase en los cuales hay discontinuidad en la entrop²a y el volumen (DScf = 0, Dvcf 

= 0) se denominan cambios de estado de primer orden. Est§n relacionados con derivadas parciales de la 

energ²a libre de Gibbs (G o m) con respecto de T y P discontinuas al variar el estado del sistema. 

 

(µG/µP)T = v  y (µG/µT)P = -S  (7-26) 

 

No todos los cambios de fase son de este tipo. Es conveniente en este caso adoptar una 

clasificaci·n que fue establecida primero por Ehrenfest que defini· orden de una transici·n como el orden 

de la derivada m§s baja de la funci·n de Gibbs (G) que muestra una discontinuidad en la transici·n. Las 

derivadas segundas de m (G molar) y las magnitudes más estrechamente relacionadas con las mismas, entre 

las cuales aparece una discontinuidad, son: 

 

(µ2m/µP2)T = (µm/µP)T = vkT  y (µ2m/µT2)P = (µm/µT)P = -cP/T  (7-27) 

 

donde kT es el coeficiente de compresibilidad c¼bica isot®rmica. 

                                            
19 Es sabido que la dinamita congelada al descongelar puede explotar espontáneamente. Ello es debido a 

que la nitroglicerina tiene dos formas de sólido, estables a diferente temperatura. Si al descongelar se pasa 

de la forma sólida de baja temperatura al sólido de temperatura mayor (el cual luego debería fundirse), la 

entalpía asociada al cambio de un sólido a otro puede proviocar la detonación del explosivo.  
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La Figura 7-5 ilustra esquem§ticamente el comportamiento de m y su primera y segunda 

derivadas en transiciones de primer y segundo orden.  

 
 

Figura 7-5: Comportamiento de la funci·n de Gibbs y de sus dos primeras derivadas en 

transiciones de primero y segundo orden. 

Algunos ejemplos de transiciones de distinto orden se dan a continuaci·n: 

Primer orden: cambios de fase s·lido-l²quido, s·lido-vapor y l²quido-vapor, transici·n 

superconductoras en un campo magn®tico, algunas transiciones alotr·picas en s·lidos. 

Una caracter²stica de las transiciones de primer orden es la existencia de estados metaestables. 

Nunca se ha encontrado un supercalentamiento o subenfriamiento en transiciones distintas de las de primer 

orden. En estas transiciones se produce un cambio estructural brusco. 

Segundo orden: transici·n superconductora en campo magn®tico nulo, transici·n a soperfluido 

de He l²quido, y transici·n orden-desorden en lat·n b. Estas transiciones no est§n relacionadas con una 

transici·n abrupta de una fase bien definida a otra, sino s·lo a un proceso de cambio gradual de grado del 

orden interno del material.  

Tercer orden: Punto de Curie de muchos materiales ferromagn®tiocos.  

EQUILIBRIOS METAESTABLES  

 

A veces es posible obtener estados que no son termodinámicamente estables en las condiciones de 

temperatura y presión a que están sometidos, y que en ciertas condiciones pueden mantenerse por un tiempo 

indeterminado. Generalmente, entre la situación estable B y la inestable A (Figura 7-6) existe una barrera de 

energía libre que impide el paso a la forma estable, y que es necesario remontar proporcionando energía extra 

al sistema, o diminuyendo la altura de la barrera por medio de algún proceso. 

 

 
 

Figura 7-6: Para pasar del estado inicial al estable b, primero se llega al mínimo relativo a, separado del b por 

el máximo c. Si la energía disponible no es suficiente, el sistema queda en el estado metaestable a. 

 

Por ejemplo, en el caso del líquido sobrecalentado, puede proporcionarse más energía al líquido en 

forma de calor, para remontar la barrera, o disminuír ésta proporcionando centros de nucleación.  

Otros casos son el líquido sobreenfriado, que debería ser sólido a la temperatura y presión a que 



 

 101 

está sometido, pero permanece líquido.  

En ciertos casos, la metaestabilidad es cinética: para transformarse en la fase estable, las moléculas 

deberían fluír y reordenarse, pero la viscosidad del medio es tal que el proceso es sumamente lento o imposible. 

Es el caso de los vidrios, cuya estructura es el de un líquido desordenado que no pudo ordenarse en forma de 

cristal por la altísima viscosidad que adquirió al enfriarse.  

 

PUNTO TRIPLE  

 

La representación de la variación de los puntos de fusión, ebullición y sublimación en un plano P-T 

provee representaciones como los de la Figura 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 de las fases:  

 

     ū = 1-3+2 = 0     (7.28) 

 

es decir, el punto triple es invariante, no tiene grados de libertad, y es en consecuencia un valor único para cada 

sustancia.      Las curvas delimitan tres zonas del gráfico, la del sólido (pudiendo existir varias formas 

polimórficas), la del líquido y la del gas.  

Puede observarse que si la presión se mantiene por debajo de la correspondiente al punto triple, al 

calentar, un sólido sublimará sin pasar por el estado líquido, y al enfriar se invertirá el proceso.  

     La Figura 7-8 muestra un diagrama de las distintas fases que pueden aparecer a baja temperatura en el agua, 

incluyendo diversas formas de hielo.  

 

 
Figura 7-7: Diagramas P-T de A: sustancia que se contrae al solidificar y B: sustancia que se expande al 

solidificar. 

 

El agua como sistema de un solo componente. El comportamiento de las fases de un sistema de un 

solo componente como función de presión y temperatura, puede representarse en forma adecuada con 

diagramas que muestran la variación de P en función de T, como es el que corresponde al agua, que aparece en 

la Figura 7.8, para el intervalo de temperaturas y presiones moderadas  

 

 



 

 102 

 
 

Figura 7-8: izquierda: Diagrama de fases del agua para temperaturas moderadas. (No está construido a escala,), 

derecha:  

Diagramas de fases del agua a presiones elevadas, mostrando las distintas formas de hielo. 

 

La Figura 7.8 izquierda es una representación de toda la información posible acerca de las fases del 

agua que se presentan a presiones y temperaturas moderadas. Es interesante considerar también la Figura 7.8 

derecha, en la cual se muestra el comportamiento del agua a presiones muy elevadas en las que se han 

encontrado muchas fases sólidas diferentes, que corresponden a hielo con diferentes estructuras cristalinas. El 

hecho de que una determinada sustancia se presente con diferentes estructuras cristalinas es bastante corriente, 

y se conoce con el nombre de polimorfismo. Es muy curioso que el punto de fusión del hielo VII, que existe 

por encima de las 20.000 atm. sea superior a 100 ºC.  

Debe mencionarse además el hecho, de que no esté presente la forma sólida que se conoce como 

hielo IV. Los primeros estudios se interpretaron admitiendo una fase más de las que se representan en la Figura 

7.8 derecha. Cuando esta fase, que fue llamada fase IV, se demostró más tarde que no existía, la numeración de 

las restantes fases ya no se alteró.  

 

La presencia de una sola fase corresponde a una superficie en el diagrama P, T, esto es, ambas 

variables pueden elegirse arbitrariamente, dentro de ciertos límites, 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 están dos fases en equilibrio. el diagrama muestra una línea que indica que sólo P o T pueden 

fijarse arbitrariamente, ya que una vez elegida una de estas variables la otra debe ser la que corresponde a un 

punto de la línea de equilibrio entre fases. La regla de las fases da en este caso: 

 

L = 1 - 2 + 2 = 1   (7.30) 

  

Cuando las tres fases están en equilibrio, la regla de las fases no permite ningún 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 diagrama que no existen grados de libertad. No puede aparecer sobre el diagrama 

la coexistencia de cuatro fases. Esto correspondería en la regla de las fases a un número negativo de grados de 

libertad, lo cual carece de significado.  

El punto triple es el que aparece cuando coexisten hielo agua y vapor. Este se presenta para una 

presión de 4,58 mm Hg y temperatura de O,0098°C. Está perfectamente determinado en el sistema y por esa 

razón, se utiliza a veces como punto de referencia para el calibrado de escalas de temperatura.  

Por último, hay que mencionar que el agua líquida puede continuar fundida por bajo el punto de 

congelación para originar, como se indica con la curva TD agua sobrenfriada, la cual representa un sistema 

metaestable, puesto que debe su existencia sólo al hecho de que la velocidad de formación 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 solidificación.  

 

DIAGRAMA TRIDIMENSIONAL  
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Cuando se representan 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 7.9 y 7.10.  

 
Figura 7.9: diagrama tridimensional PVT de una sustancia pura como el agua, y proyecciones en los planos 

PT y PV. 

 
Figura 7.10: Esquema del diagrama PVT de fases del CO2 y sus proyecciones en los planos PV, PT y VT. 

 

SISTEMAS DE DOS COMPONENTES 

 

SISTEMAS LIQUIDO -GAS 

 

La solubilidad de un gas en un líquido está perfectamente determinada por la naturaleza del gas y la 

del líquido, y por la presión y temperatura. Así, por ejemplo, a 0 C̄ y 1 atm, un volumen de agua disuelve 1300 

volúmenes de amoníaco, pero sólo   10-2 volúmenes de helio.  

La aplicación de la regla de las fases a estos sistemas da:  

 

     ū = 2-2+2 = 2    (7.31) 
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que son la presión y la temperatura, con lo que la solubilidad del gas en el líquido debe depender exclusivamente 

de estos factores.  

Generalmente la disolución de un gas en un líquido es exotérmica, por lo que la aplicación del 

principio de Le Chatelier lleva a concluir que la elevación de la temperatura debe conducir a un decrecimiento 

de la solubilidad. Por ello, para liberar de gases a una solución, se la hierve. Si se supone comportamiento ideal, 

es posible deducir que, a presión constante, la solubilidad de un gas varía con la temperatura en la siguiente 

forma:  

 

     d(Ln c) =  ȹHs                                (7-32) 

       dT       RT2  

 

donde C es la concentraci·n molar de equilibrio del gas a la temperatura T, y ȹHs la entalpia de disolución de 

un mol de gas en una soluci·n saturada. Asumiendo que ȹHs es aproximadamente independiente de T (lo que 

se puede suponer si el intervalo de temperaturas empleado es pequeño), se tiene que:  

 

      Ln (c2/c1) = -  ȹHs (T1 - T2)                 (7.33) 

                       R     T1T2  

 

sindoe c1 y c2 las solubilidades del gas en el solvente a las temperaturas T1 y T2, respectivamente. Cuanto mayor 

sea ȹHs, más influencia tiene la temperatura sobre la concentración de saturación del gas. Así, al elevar la 

temperatura del agua de 0 a 30 C̄, la solubilidad del helio se reduce en un 13,8 %, mientras que la del anhídrido 

carbónico lo hace en un 64 %, debido a que, por producirse una combinación química con el agua para formar 

§cido carb·nico, ȹHs es mayor en el último caso.  

     En algunos solventes no acuosos, 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 estableció la relación cuantitativa de la solubilidad de un gas con la presión, en 

la llamada "Ley de Henry": a temperatura constante, la masa de gas disuelta en una determinada masa o 

volumen de líquido es proporcional a la presión parcial de dicho gas en la fase gaseosa. En la Figura 7-11 

se ha graficado el comportamiento de la solubilidad de varios gases con la presión en agua, lo que confirma a 

la ley de Henry, la que se puede indicar matemáticamente como:  

 

      m = kH.P       o     x = kH.P                 (7.34) 

 

donde m es la masa de gas disuelta por unidad de volumen de disolvente, x la fracción molar del gas en la 

solución, P la presión parcial y kH una constante de proporcionalidad o constante de Henry, característica para 

cada gas y solvente a una dada temperatura. Algunos ejemplos están en las Tablas 7-IV 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 

gaseosa, cada gas se disuelve independientemente de los otros, siguiendo la ley de Henry con su propia 

constante y presión parcial.  
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Figura 7-10: Cumplimiento de la Ley de Henry por algunos gases. 

 

Tabla 7-IV 

 

Constantes de la ley de Henry en agua a 30 C̄ 

 

      Gas           kH (fracción molar/Pa.10-7)  

      Ar            0,00248  

      CO2           0,05396  

      He            0,000676  

      H2            0,000135  

      N2            0,001123  

      O2            0,00213  

      N2O           0,0357  

      C2H4          0,00750  

 

 

 

Tabla 7-V 

Constantes de la ley de Henry 

(fracción molar/Pa.10-7) 

               En agua a 30̄C   En agua a 25̄C   En benceno a 25̄C 

      Gas           k               k                k 

 

      Ar            0,00248  

      CO2           0,05396      0,0600       0,872 

      He            0,000676  

      H2            0,000135     0,001405   0,0273 

      N2            0,001123      0,001152   0,0419 

      O2            0,00213      0,00227 

      N2O           0,0357  

      C2H4          0,00750       0,00865 

      CO                           0,00173   0,0615 

      CH4                          0,00234     0,176 

      C2H2                         0,0727 

   C2H6                         0,00326 

 

 



 

 106 

 

 

 

La ley de Henry se puede interpretar por medio de la teoría cinética: así, en el equilibrio, la velocidad 

a la cual las moléculas disueltas pasan a la fase gaseosa es proporcional a la concentración de las mismas en la 

solución, y se igualará a la velocidad de solubilización. Esta será proporcinal al número de moléculas de gas 

que chocan a la superficie del líquido, que a su vez es proporcional a su presión parcial.  

Puesto que la ley de Henry se cumple en condiciones ideales, el no cumplimiento de esas condiciones 

conduce a una desviación de la idealidad.  

Otra causa de desviación de la ley de Henry es la disociación de gases que reaccionan con el solvente, 

por ejemplo, el amoníaco o el anhidrido carbónico en agua:  

 

     NH3 + H2O = NH4
+ + OH-  

 

     CO2 + H2O = CO3H2  

 

o la disolución de sustancias que en fase gaseosa son moleculares y al disolverse forman soluciones iónicas, 

como el cloruro de hidrógeno con agua:  

 

      HCl + H2O = Cl- + H3O+  

 

En este caso, se observa que la ley de Henry todavía se cumple (aproximadamente) si se considera 

el producto de las concentraciones de los iones formados, en vez de la concentración de moléculas:  

 

     [Cl-][H3O+] = kH.PHCl                       (7.35) 

 

En general, la solubilidad de un gas es menor en una solución que en un solvente puro. Este 

fenómeno depende del solvente y el soluto, pero no del gas, y está regido por la ecuación:  

 

     Log (S/So) = k.c                            (7.36) 

 

donde S es la solubilidad del gas en la solución y So en el solvente puro, k una constante característica de cada 

soluto y c su concentración.  

Al parecer este efecto se debe a que los solutos que interactúan con el solvente, ya sea por su carga, 

en el caso de los iones, o de 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 estarán libres para disolver al gas. Por esta razón, 

también las soluciones de azúcares y otras sustancias que se unen por puentes de hidrógeno 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 de Henry se asocia con soluciones de gases en líquidos, aunque es igualmente 

aplicable a soluciones que contienen solutos volátiles no gaseosos. Es de importancia práctica muy grande en 

sistemas químicos y biológicos y merece una discusión más detallada. La efervescencia que se observa al abrir 

una botella de champaña es una demostración adecuada de la disminución de la solubilidad del gas -casi 

exclusivamente CO2- conforme disminuye su presión parcial. Las embolias (burbujas gaseosas en el torrente 

sanguíneo) que sufren los buceadores en aguas profundas también ilustran la ley de Henry. A 40 m por debajo 

de la superficie marina, la presión total es aproximadamente de 6 atm. Por tanto, la solubilidad del nitrógeno en 

el plasma sanguíneo es del orden de 4,8/1610 o 3,0 x 10-3 mol (kg de H2O)-1, seis veces superior a la del nivel 

del mar. Si el buceador asciende hacia la superficie con demasiada rapidez, el nitrógeno gaseoso disuelto 

comenzará ainsolubilizarse formando burbujas. El resultado más benigno es un vértigo; el más serio, la muerte. 

Como el helio es menos soluble en el plasma sanguíneo, es el gas que se emplea preferentemente para diluir el 

oxígeno gaseoso que emplean los buceadores de aguas profundas. 

 

SISTEMAS LIQUIDO -LIQUIDO  

 

      Un líquido puro se evapora a una velocidad que depende del área 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 presión de vapor es 

independiente del área expuesta. Si se introduce en un líquido, notado A, una cierta cantidad de soluto B, cuyas 

moléculas que no modifiquen sustancialmente las interacciones moleculares, hasta que su fracción molar sea 

xB, se produce una disminución de la presión parcial de A en equilibrio con sus vapores.  La ley de Raoult 

establece que la presión de vapor de A en equilibrio con la solución PA será ahora proporcional a la fracción 

molar de A en la solución:  

 

       PA = xA.P̄ A                              (7.37) 

 

donde P̄A es la presión de vapor de A puro a la misma temperatura.  

      En una mezcla de dos liquidos volátiles, las respectivas presiones parciales de vapor están dadas por:  

 

      PA = xA.P̄ A   y PB = xB.P̄ B  con P = PA + PB         (7.38)  

 

ecuaciones que constituyen la Ley de Raoult. Las soluciones que cumplen esta ley se denominan ideales, Si 

bien no es posible esperar que existan soluciones líquidas ideales en el sentido de las mezclas de gases, debido 

a que para que exista el estado líquido es 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 tamaños similares y que también las fuerzas intermoleculares A-A, A-B y B-B sean iguales. 

Esto lleva a que, en soluciones ideales, la entalpía de mezcla es cero (ya que no hay cambio de interacciones) 

y que el volumen total es la suma de los volúmenes de los componentes puros (o lo que es lo mismo, que los 

volúmenes molares parciales de los componentes sean los volúmenes 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 una mezcla de dos 

componentes que cumple la ley de Roault, en función de la fracción molar de uno de ellos.  

 

 
Figura 7-12: Presión de vapor de los componentes y total en una mezcla de líquidos que obedece a la Ley de 

Raoult. 

 

Algunas de las mezclas que cumplen la ley de Raoult son benceno y tolueno a 20 C̄, benceno y 

dicloruro de etileno a 50 ̄C, cloruro y bromuro n-butílicos a 50 ̄C, n-hexano y n-heptano  a 30 ̄C, etc. Las 

temperaturas son aquéllas en las que se hicieron mediciones, siendo posible que el comportamiento sea ideal 

también a otras temperaturas. Notar que generalmente ambos componentes de la mezcla son física y 

químicamente similares, con lo que las fuerzas intermoleculares de ambos son parecidas. 

Como en toda ley que describe un comportamiento ideal, la mayoría de los casos reales presentan 

desviaciones. Estas son:  

 

-Desviaciones positivas a la ley de Raoult: Estas son las más corrientes en soluciones de dos 

componentes. Se caracterizan porque la presión de vapor de la mezcla es mayor que la predicha por la ley de 

Raoult (Figura 7-13). Puede probarse, además, que si un componente presenta desviaciones positivas a esta 

ley, el otro también la presentará. Otra observación que puede hacerse es que si uno de los componentes está 

en cantidades muy pequeñas, entonces el comportamiento del componente más abundante se acerca al 
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comportamiento ideal.  

Este tipo de desviación se presenta cuando las moléculas de los componentes puros están más 

fuertemente unidas entre sí que lo que están las moléculas de A con las de B en la mezcla. El efecto es que las 

moléculas de A tienden a "empujar" a las de B fuera de la solución, 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 serán mayores que las 

previstas por la ley de Raoult. Esto ocurre, por ejemplo, cuando las moléculas de uno de los componentes están 

asociadas en estado líquido y las del otro no, como p.ej. en una mezcla de heptano y etanol. Las moléculas de 

heptano, al interponerse entre las de etanol, destruyen parcialmente la asociación por enlaces de hidrógeno de 

las mismas, haciéndolas más volátiles e incrementando la presión de vapor.  

 

 
 

Figura 7-13: Presión 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 desviación 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 presión interna, definida como 

T(dP/dT)V, que es una medida de la fuerza atractiva entre las moléculas del líquido.  

La desviación positiva de la ley de Raoult va acompañada de una entalpía de mezcla positiva, ya 

que para producir la mezcla debe absorberse calor para reducir la atracción entre moléculas iguales.  

 

-Desviaciones negativas a la ley de Raoult: si se da el caso de que las moléculas de A son atraídas 

más fuertemente por las de B que entre sí y viceversa, resultará una desviación negativa a la ley de Raoult. 

Ambos componentes, al ser más fuertemente retenidos en la fase líquida en la mezcla que al estado puro, 

mostrarán menor presión parcial que la predicha por la ley de Raoult (Figura 7-33). Estos casos son más raros 

que las desviaciones positivas, ya que la atracción entre moléculas de los dos componentes deberá ser mayor 

que las causas de desviaciones 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 ácido con una básico, por 

ejemplo, piridina y un ácido carboxílico, o de ácidos fuertes con agua, por ejemplo, HNO3 + H2O. En estos 

casos hay una formación de compuestos entre A y B, que puede ser por formación de enlaces de hidrógeno, 

como p. ej. entre acetona y cloroformo:  

 

             CH3  

             ƅ  

             C=O....H-CCl3  

             ƅ  

             CH3  
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 Figura 7-14: Presión de vapor de los componentes y total en una mezcla de líquidos que sufren una desviación 

negativa a la ley de Raoult. Las rectas punteadas indican el comportamiento ideal. 

 

Cuando hay desviaciones negativas de la ley de Raoult, la entalpía de mezcla es negativa, es decir, 

al formarse interacciones más fuertes se desprende el exceso de energia.  

En ambos tipos de desviaciones, la elevación de la temperatura tiende 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 líquidos, 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 

que entonces tienen ȹHmezcla = 0, es evidente que la razón de producirse la mezcla es la variación de entropía 

debida al desorden al producirse la mezcla. Para mezclas ideales, se vio que ésta está dada por:  

 

     ȹSm = -R(Ɇxi.Ln xi)                        (7.39) 
                          i  

 

y puesto que:  

 

     ȹGm = ȹHm - TȹSm = -TȹSm = RT(Ɇxi.Ln xi)      (7.40)  

 

A estas mismas relaciones se puede llegar por un razonamiento puramente termodinámico clásico, 

sin recurrir a la termodinámica estadística.  

La variación de estas propiedades para una mezcla ideal, en función de la fracción molar de uno de 

ellos, puede verse en la Figura 7-15.  
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Figura 7-15: ȹG, ȹH y ȹS en funci·n de la composici·n, para una mezcla ideal a 25 C̄. 

 

TERMODINAMICA DE SOLUCIONES NO IDEALES  

 

En solucions no ideales, se observa un desprendimiento o absorción de calor al producirse la mezcla, 

con lo que ȹHm tendrá un valor no nulo. Además, de la interacción entre las moléculas surge que no todas las 

ordenaciones posibles son equiprobables, lo que variará el valor de la entropía de mezcla con respecto al dado 

por la ecuación (7-39).  

La entalpía de mezcla deberá medirse mediante determinaciones calorimétricas al producirse 

mezclas de diferentes concentraciones finales.  

Para el cálculo de la contribución de energía libre de Gibbs, debe tenerse en cuenta que cuando un 

componente de la mezcla está en equilibrio con su vapor:  

 

     Gi(Solución) = ɛi = Gi(vapor) = G ī(vap) + RT Ln fi  (7.41)  

 

de modo que el cambio de potencial químico del componente i, cuando pasa del estado puro al de componente 

de una mezcla liquida, es:  

 

      ȹɛi = ɛi - ɛ̄i = RT Ln (fi/f ī)               (7.42) 

 

donde ɛī es el potencial químico (energía libre molar parcial) del componente i cuando está puro, f ī es la 

fugacidad del vapor en equilibrio con i puro, y fi es la fugacidad del vapor de i en equilibrio con la mezcla.  

Para una mezcla de dos componentes, A y B, el cambio de energía libre cuando se produce la mezcla 

es, por mol de mezcla:  

 

     ȹGmezcla = ȹɛ = xa.ȹɛA + xB.ȹɛB = xA.RT Ln (fA/f Ā) + xBRT Ln (fB/f B̄)          (8-37) (7.43)  

 

Es decir, se podr§ determinar el valor de ȹG de mezcla midiendo las fugacidades de los diversos 

componentes de la mezcla en el vapor en equilibrio con la mezcla, y en el vapor en equilibrio con cada 

componente puro. Nótese que en la ecuación anterior, los valores de fracciones molares se refieren al 

componente en la mezcla líquida. Para una mezcla de cualquier número de componentes:  

 

      ȹGm = RT(Ɇ xiLn (fi/f ī))                    (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 7-16: Funciones termodinámicas de una mezcla de         Figura 7-17: Funciones  

  metanol y tetracloruro de carbono.    termodinámicas de una mezcla 

         de cloroformo y acetona. 

 

Las soluciones que presentan desviaciones positivas a la ley de Raoult presentan un ȹHm positivo, 

ya que la mezcla destruye las asociaciones moleculares de ambos componentes, para lo cual debe tomar energía 

del exterior. Como además las moleculas de ambos componentes estarán más libres que en estado puro, la 

entropía de mezcla será mayor que la ideal. Suele ser de mayor importancia el aporte entálpico. Por ejemplo, 

en una mezcla de tetracloruro de carbono y metanol, el tetracloruro de carbono provoca la ruptura de los enlaces 

de hidrógeno del metanol, para lo cual se absorbe la energía de dicho enlace. Cualitativamente se podrá predecir 

un valor menos negativo de ȹGm. Pueden verse los resultados para esta mezcla particular, a 25 C̄, en la Figura 

7-16, donde se graficaron las variables termodinámicas de mezcla en función de la composición.  

Las soluciones que presentan desviaciones negativas a la ley de Raoult presentan un ȹHm negativo, 

ya que al formarse parcialmente enlaces se desprende la energía asociada a éstos. La entropía de mezcla será 

menos positiva que en el caso ideal, porque las moléculas de ambos componentes tendrán una libertad menor 

que cuando los componentes están puros, restricción que se restará al desorden inherente a la producción de 

una mezcla. En la Figura 7-17 pueden verse los parámetros termodinámicos de mezcla del sistema cloroformo-

acetona.  

 

TIPOS DE SISTEMAS LIQUIDOS DE DOS COMPONENTES 

 

LIQUIDOS COMPLETAMENTE MISCIBLES  

 

Estos son los sistemas en que se obtiene una sola fase líquida, cualquiera sea la proporción de los 

componentes, p. ej., benceno-tolueno, etanol-agua.  

Estas soluciones se presentan generalmente cuando hay idealidad o se presentan desviaciones 

negativas a la ley de Raoult, ya que en estos casos la energía libre de la mezcla será menor que la de los 

componentes para cualquier proporción de éstos, de modo que las soluciones son siempre estables. En estos 

sistemas, la regla de las fases predice que habrá dos grados de libertad:  

 

     ū = 2 - 2 + 2 = 2  

 

ya que existen dos fases, la líquida y la gaseosa. Los dos grados de libertad serán la composición del líquido y 

la temperatura, con lo que quedará fijada automáticamente la composición de la fase gaseosa y la presión de 

vapor total de la mezcla.  
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Figura 7-19: Diagrama de presión de vapor para un  Figura 7-20: Diagrama de puntos de ebullición en  

sistema ideal.   un sistema ideal. 

 

Si a una temperatura determinada se representa la presión de vapor de la mezcla en función de la 

composición del líquido, se tiene un diagrama de presión de vapor. En él se suele representar también la 

composición del vapor en equilibrio con el líquido, e invariablemente esta curva está por debajo de la que 

representa las presiones de vapor. Para un sistema ideal, el diagrama adopta la forma de la Figura 7-19. Así, 

una solución de composición xA = 0,3 tendrá una presión de vapor Pa, y el vapor en equilibrio con la misma 

tendrá la composición b (XA = 0,59).  

 

Si se representan en un diagrama los puntos de ebullición de las mezclas en función de la 

composición, se obtiene el diagrama de puntos de ebullición-composición. En él se suele incluir también la 

composición del vapor en equilibrio con el líquido. En soluciones ideales, la temperatura de ebullición de la 

mezcla deberá aumentar regularmente al aumentar la proporción de componente menos volátil, y es de esperar 

que la fase vapor sea más rica en el componente más volátil.  

La curva que representa la composición del vapor en equilibrio con el líquido se encuentra 

invariablemente por encima de la que representa los puntos de ebullición del líquido (v. Figura 7-20) Así, una 

solución de composición xA = 0,2 tiene una temperatura de ebullición Ta y el vapor en equilibrio con ella tendrá 

una composición b (xA = 0,49, en el ejemplo).  

Los sistemas con desviaciones negativas a la ley de Raoult presentan un diagrama de presión de 

vapor versus composición con un mínimo de presión de vapor (Figura 7-21). Obviamente, para hacer que la 

composición particular del mínimo de presión de vapor hierva, habrá que elevar la temperatura a valores 

mayores que el resto de las soluciones. Ello hace que los diagramas de puntos de ebullición-composición tengan 

un máximo. Esta composición perteneciente al máximo se denomina "mezcla azeotrópica" (Figura 7-22) y en 

él se verifica que la composición del vapor en equilibrio con el liquido es la misma del líquido, lo que origina 

su nombre (del griego: hervir sin variación).  
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Figura 7-21: Diagrama presión de vapor-composición para    Figura 7-22: Diagrama temperatura  

mezclas con desviaciones negativas a la ley de Raoult.             de ebullición-composición para 

  mezclas con desviaciones negativas a 

  la ley de Raoult. 

 

Las soluciones con desviaciones positivas a la ley de Raoult presentan una composición particular 

para la cual la curva de presiones de vapor-composición posee un máximo (Figura 7-23) y por consiguiente 

para llevar a ebullición a esa solución será necesario una temperatura más baja que para el resto de las 

soluciones, por lo que la curva de puntos de ebullición-composición posee un mínimo (Figura 7-24), que 

también corresponde a una mezcla azeotrópica. Este último tipo de soluciones es bastante común.  

 

 
Figura 7-23:Diagrama de presión de vapor-composición para   Figura 7-24:Diagrama de puntos de  

mezclas con desviaciones positivas a la ley de Raoult.                 ebullición-composición paramezclas con 

  desviaciones positivas a la ley de Raoult. 

 

DESTILACION  

 

Supóngase que se hierve una mezcla de A y B (Figura 7-25) de composición xA = 0,23. Su punto 

de ebullición está representado por el punto a, y será Ta. La composición del vapor en equilibrio estará 

representada por el punto b. Si dicho vapor se condensa aparte, se tendrá un líquido b' mucho más rico en el 

solvente más volátil (en el ejemplo, el A), mientras que el residuo quedará con mayor proporción del líquido 

menos volátil (el B). Este líquido b' puede destilarse a su vez a la temperatura Tb obteniendo un destilado aún 

más concentrado en A, de composición c. Este proceso puede seguirse en un número variable de pasos hasta 

obtener finalmente un vapor compuesto de A puro, mientras que en el residuo quede B puro.  

      En la práctica, se usa una columna de destilación fraccionada, cuyo principio puede explicarse con la Figura 

7-26, que representa esquemáticamente una columna fraccionadora industrial.  

      El líquido se coloca en el fondo de la columna y se calienta. El vapor de composición 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 líquido 

de composición b' que está en dicho recipiente. Esto hace que que el vapor se condense cediendo su calor de 
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vaporización al líquido b', el cual se evapora a su vez dando gases de composición c que pasan a la cámara 

inmediata superior, reproduciéndose el proceso tantas veces como cámaras haya presentes. El líquido en exceso 

que pudiera formarse en una cámara se vuelca por el drenaje de la izquierda en la cámara inferior.  

 

 
 

Figura 7-25: Diagrama ideal de puntos de ebullición-composición mostrando varios pasos de destilación 

fraccionada. 

 

             
 

Figura78-26: Torre industrial para destilación fraccionada. Figura 7-27: Columna de destilación fraccionada 

  de laboratorio. 

 

Cada cámara representa un escalón del proceso ilustrado en la Figura 7-25, y que se denomina 

"plato teórico". Puede verse en la Figura 7-25 que para obtener A puro a partir del líquido de composición a 

deberán usarse por lo menos seis platos teóricos (el último no se ve en la figura porque está representado muy 

pequeño en el extremo derecho del gráfico), por lo que la columna de la Figura 7-26, que posee siete, permitirá 

obtener A puro en la parte superior, como vapor. Una columna de tres platos teóricos, por ejemplo, sólo 

permitiría obtener un líquido de composición d (xA = 0,83) a partir de a.  

Las columnas de fraccionamiento que se usan en el laboratorio 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 forma de la Figura 7-27. En A se pone el 

líquido a destilar, y el relleno se coloca en la columna B, rodeada de una camisa adiabática C que impide que 

se disipe el calor del sistema. El vapor fluye por la columna hacia arriba, encontrándose con una corriente de 

líquido que cae. El líquido y el vapor se encuentran en contacto íntimo debido a la gran superficie proporcionada 
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por el relleno, con lo que el proceso de condensación y vaporización ocurre continuamente a lo largo de la 

columna. Por ello se habla de "altura equivalente a un plato teórico" (AEPT) como la longitud de la columna 

cuyo efecto es igual a la de un plato teórico. 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 un buen funcionamiento 

es necesario que se establezca el equilibro entre el líquido y el vapor que llenan la columna, debe haber un buen 

flujo de líquido hacia abajo, lo que se consigue condensando parte del vapor en la parte superior de la columna 

mediante un pequeño refrigerante denominado "dedo frío".  

Lo antedicho se refiere a la destilación 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 la Figura 7-25 en la Figura 7-22, la destilación fraccionada conducirá a un sucesivo 

enriquecimiento de las fases vapor en el líquido que estaba en menor proporción, hasta alcanzar la mezcla 

azeotrópica, la cual destilará sin cambios. De este modo, si se usara un número grande de platos teóricos, 

siempre se obtendrá en la cabeza de la columna el azeótropo, y en el residuo el líquido que estaba inicialmente 

en mayor proporción.  

En las soluciones con desviaciones negativas, por destilación fraccionada se obtendrá en la cabeza 

de la columna el vapor del componente con mayor proporción, hasta que el residuo alcanza la composición del 

azeótropo, destilando luego sin modificación.  

 

 LIQUIDOS TOTALMENTE INMISCIBLES  

 

     Los líquidos totalmente inmiscibles son aquéllos que no se disuelven mutuamente, p.ej., agua y sulfuro de 

carbono. La aplicación de la regla de las fases da:  

 

     ū = 2-3+2 =1  

 

y esta variable será la temperatura, ya que cualquiera sea la composición del sistema, la presión de vapor total 

será la suma de las presiones de vapor de los componentes puros, ya que cada uno de ellos ejerce su propia 

presión de vapor sin verse afectado por el otro, es decir:  

 

      PT = P̄ A + P̄ B                         (7.44)  

 

La composición del vapor se puede hallar suponiendo comportamiento de gases ideales, con lo que:  

 

       nA  =  P̄ A                            (7-45) 

       nB     P̄ B  

 

donde nA y nB son el número de moles de A y B en fase vapor. Cada uno de los dos líquidos separados hervirá 

cuando su presión alcance la exterior, pero la mezcla lo hará cuando la presión total PT alcance a la presión 

extrerior. Esta propiedad se usa para la destilación por arrastre de vapor, mediante la cual, una sustancia de alto 

punto de ebullición se destila a temperaturas menores haciendo pasar a su través una corriente de vapor de un 

líquido inmiscible en ella. Como la presión total no depende de la composición, la temperatura de ebullición de 

la mezcla será constante mientras estén presentes ambas fases líquidas. La cantidad relativa de cada sustancia 

que va a destilar estará dada por la siguiente transformación de la ecuación anterior:  

 

 

       wA  =  MA.nA  = P̄ A.Ma                (7-46)  

       wB     MB.nB     P̄ B.MB  

 

donde wA y wB son los pesos de A y B que destilan, y MA y MB sus masas molares. La proporción del 

componente menos volátil disminuye cuando los líquidos son ligeramente miscibles. Un esquema del tipo de 

aparato usado en la destilación por arrastre con vapor es la de la Figura 7-28. 

El vapor generado en A pasa por una trampa para quitarle las gotas que pudiera arrastrar y se hace 

burbujear en el balón B donde está el líquido de alto punto de ebullición. Esto mantiene al sistema en agitación 

y le permite establecer el equilibrio entre el vapor y los dos líquidos. A fin de reducir al mínimo la condensación 

del vapor, también se calienta el balón B. Los vapores son luego condensados y recogidos. Si B tiene una 

presión de vapor particularmente baja, se puede acelerar la destilación intercalando entre la trampa y el balón 

B un serpentín de cobre calentado, a fin de hacer burbujear en B vapor sobrecalentado.  

La destilación por arrastre se usa para recuperar aceites esenciales de por ejemplo, flortes, que si se 



 

 116 

pretendiera destilar directamente se degradarían por la lta temperatura. Se suele usar agua como vapor de 

arrastre.  

 
 

Figura 7-28: Equipo para destilación por arrastre con vapor. A: fuente de vapor, generalmente de agua, TV: 

trampa  de vapor, destinada a retener gotas de A líquido que son arrastradas por su vapor, B: balón con el líquido 

B, R: refrigerante, C: colector del destilado. 

 

LIQUIDOS PARCIALMENTE MISCIBLES  

 

 

El más sencillo de los diagramas de fases para sistemas bicomponentes, es el de sistemas líquidos 

que pueden separarse en dos fases líquidas. Estos sistemas se estudian normalmente a presión constante, 

generalmente la atmosférica, suficientemente elevada para que, de hecho, no aparezca vapor en equilibrio con 

las fases líquidas, y en un intervalo de temperaturas suficientemente alto para que no se formen fases sólidas. 

Si la presión está determinada, las restantes variables que se han de considerar son la temperatura y la 

composición. Por tanto, los diagramas de fases se construyen mostrando el comportamiento del sistema en 

relación con estas dos variables. La composición se expresa, de ordinario, en peso por ciento de un componente, 

o como fracción molar.  

Las mezclas líquidas que presentan desviación positiva a la idealidad, como la de la Figura 7-29, 

presentan la característica de que, si se baja suficientemente la temperatura como para que la contribución 

entr·pica TȹSm sea, por lo menos en una regi·n de concentraciones, menor que la ent§lpica ȹHm, se presentará 

un máximo de energía libre, es decir, habrá dos composiciones de mezcla estables, correspondientes a ambos 

m²nimos de ȹGm, y una zona inestable entre ellas (Figura 7-30). Cualquier mezcla cuya composición esté entre 

los mínimos, por ejemplo, en la Figura 7-30, la composición c) tendrá la mínima energía libre si se separa en 

fos fases líquidas distintas, de composición a y b, llamadas "fases conjugadas". En este caso, se cumplen las 

dos condiciones siguientes:  

 

     na.ὥὧ = nb.ὦὧ 
y                                              (7-47) 

     na + nb = nT  

 

donde na y nb son los números de moles de fase a y fase b presentes. Esta regla se llama "regla de la palanca"  

por su similitud con la de estática.  

Obviamente, al variar la temperatura, variará la composición 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 sólidas, y a presión constante. En un sistema de dos componentes con dos fases:  

 

      ū = 2-2+2-1 = 1  
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y consecuentemente, fijada la presión (r = 1), las dos variables que restan son la temperatura y la composición, 

que se representan en un gráfico, y de las cuales sólo una es independiente.  

 

 
          Figura 7-29: Mezcla con desviación positiva a la Figura 7-30: Separación de fases. 

          ley de Rasoult.             

 

Se obtienen gráficos de tres tipos distintos, donde una curva limita la región de composición y 

temperatura en la que aparecen dos fases. Cualquier solución cuya composición esté en la parte externa de la 

curva (incluyendo a ésta) presentará una sola fase. Una solución cuya composición esté dentro de la zona 

bifásica (por ejemplo, c en la Figura 7-31) se separará en dos fases, una de A saturada con B y otra de B 

saturada con A, cuyas composiciones estarán dadas por los puntos a y b. La línea que une la composición total 

con las dos fases conjugadas se llama "línea de conexión" o "línea de unión" y en estos gráficos es horizontal. 

Las cantidades relativas de cada fase estarán dadas por la regla de la palanca.  

 
 

                          Figura 7-31                                           Figura 7-32                                 Figura 7-33 

 

Los sistemas de las figuras precedentes, de dos componentes líquidos parcialmente miscibles a 1 

atm de presión, han sido estudiados en tubos cerrados en los que la presión era igual a la presión de vapor del 

sistema.  

 

El máximo de la curva de la Figura 7-31 se conoce como "temperatura crítica de solubilidad" o 

"temperatura superior de cosolución". Esta figura presenta una mezcla en la que ambos componentes se 

vuelven más miscibles cuanto mayor es la temperatura.  

Se han observado sistemas en los que, al disminuír la temperatura, la solubilidad aumenta, por 

ejemplo, el sistema trietilamina-agua, de la Figura 7-32. Este sistema presenta un punto de cosolución inferior. 

este tipo de mezclas es más bien raro. Si se eleva la temperatura lo suficiente, la solución comienza a portarse 
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normalmente y la solubilidad comienza a aumentar, pudiéndose llegar a un punto de cosolución superior, como 

en las mezclas nicotina-agua (Figura 7-33), con una curva cerrada.  

Diversos factores pueden hacer inalcanzable uno o los dos puntos de cosolución, por ejemplo, si la 

temperatura crítica de alguno de los componentes es inferior al punto de cosolución superior o si el punto de 

congelación de un componente es superior al de cosolución inferior.  

La explicación del aumento de solubilidad al disminuír la temperatura es que las desviaciones 

positivas a la ley de Raoult son compensadas, a baja temperatura, por desviaciones negativas debidas a la 

formación de compuestos favorecidos por dicho descenso de temperatura. Esto se ve confirmado por el hecho 

de que las mezclas que presentan este comportamiento pueden invariablemente formar puentes de hidrógeno 

entre las moléculas de ambos componentes. 

 

    
 

    Figura 7-34            Figura 7-35           Figura 7-36 

  

Las curvas de presión de vapor para sistemas parcialmente miscibles (Figuras 7-34 a 7-36) 

presentarán una zona plana correspondiente al intervalo de concentración en que existen dos capas. Ello se debe 

a que ambas capas son saturadas y por consiguiente de composición constante, y consecuentemente, de presión 

de vapor también constante. Solamente varía la cantidad presente de cada fase al variar la composición total. 

Por otro lado, al estar las dos fases líquidas y el vapor en equilibrio, los potenciales químicos de cada 

componente deben ser iguales en ambas fases líquidas y en el vapor, es decir:  

 

 ɛB(en B saturado de A) = ɛB(en A saturado de B) = RT Ln fB                                   (7-48) 

 

donde fB es la fugacidad de B en el vapor (si se supone comportamiento ideal, fB = PB, la presión parcial de B 

en el vapor). Consecuentemente, la presión de vapor de ambas fases es la misma, permaneciendo invariable 

mientras haya dos fases líquidas presentes.  

Para las zonas monofásicas, la presión de vapor variará con la composición en alguna de las formas 

indicadas en las Figuras 7-4, 7-35 o 7-36.  

Si se hace el diagrama de puntos de ebullición-composición para cada uno de esos casos, se 

obtendrán curvas como las de las Figuras 7-37, 7-38 y7-39. Cualquier mezcla cuya composición esté 

comprendida en la zona horizontal destilará a temperatura constan-te, desprendiendo vapores de composición 

a. En los gráficos de las Figuras 7-36 y 7-37, el residuo se enriquece en el líquido de la izquierda (B). En el de 

la Figura 7-40, ello sucede si se comienza con una mezcla de composición total a la izquierda de a. Si se 

comienza con una mezcla de composición total a la derecha de a, el residuo se enriquece con A. 

 

 
                    Figura 7-37                                Figura 7-38                                                Figura 7-39 
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Diagramas de temperatura de ebullición-composición para mezclas parcialmente miscibles. 

 

Prosiguiendo la destilación, finalmente la composición del residuo se saldrá de la zona horizontal, y 

por prosecución del proceso, podrá obtenerse como residuo uno de los componentes puros.  

Los puntos a en la Figura 7-39 y b en la Figura 7-38 presentan lugares en las que las curvas de 

composición del vapor y punto de ebullición del líquido se tocan, y por consiguiente en esos puntos el líquido 

evaporará a composición constante, obteniéndose en la cabeza de la columna de destilación esa composición. 

En cambio, un buen diseño de columna fraccionadora permitirá, si el gráfico es el de la Figura 7-37, obtener 

A puro en la cabeza del destilado y B puro en el residuo (cola) del mismo.  

 

SISTEMAS SčLIDO-LĉQUIDO DE DOS COMPONENTES. 

Sea un sistema de dos componentes, a una determinada presi·n, cuando el intervalo de 

temperaturas utilizado corresponde a la formaci·n de una o m§s fases s·lidas.  

El comportamiento m§s sencillo lo presentan aquellos sistemas para los que los l²quidos son 

totalmente miscibles entre s², y para las que las ¼nicas fases s·lidas que se pueden presentar, son las formas 

cristalinas puras de los dos componentes.  

Cuando se enfr²an disoluciones de diferentes composiciones se obtienen curvas temperaturas vs. 

tiempo, llamadas curvas de enfriamiento, algunas de las cuales, para las concentraciones indicadas en la 

Figura 7-40, aparecen en la Figura 7-41. Estas curvas de enfriamiento son las que se utilizan para obtener 

los datos con que se construyen los diagramas de fases.  

  

Figura 7-40:. Diagrama de puntos de congelaci·n del Fig. 7-41: Ejemplos de curvas de enfriamiento de 

sistema binario benceno-naftaleno a 1 atm de presi·n  los componentes puros y de las disoluciones 

 e y b de la figura 7-40.  

 

El punto e se llama eut®ctico, palabra derivada del griego, que quiere decir ñf§cilmente fusibleò, 

y la mezcla de s·lidos que se separa se llama mezcla eut®ctica.   

Al aplicar la regla de las fases al sistema que corresponde al punto eut®ctico, como existen dos 

fases s·lidas y una l²quida en equilibrio resultar§  

L =C-F+2 = 2-3+2 = 1 

y como 1 grado de libertad se ha fijado al elegir la presi·n, se debe deducir que, a una presi·n determinada, 

las propiedades del sistema en el punto eut®ctico est§n determinadas completamente por el propio sistema. 

El hecho de que el punto de solidificaci·n de un eut®ctico sea constante, no implica que se haya formado 

un compuesto definido, por la raz·n de que la mezcla eut®ctica tiene diferente composici·n a presi·n 

diferente y porque las microfotograf²as de su estructura muestran que el s·lido es una mezcla de dos formas 

microcristalinas.  

Una variante en la formaci·n de un eut®ctico simple aparece cuando los s·lidos que lo forman 

son parcialmente solubles en estado s·lido, uno en el otro. El sistema plata-cobre es un ejemplo, cuyo 

diagrama aparece en la Figura 7-42.  
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Figura 7-42. Diagrama de enfriamiento del sistema plata-cobre a 1 atm de presi·n.  

Cuando se estudian sistemas binarios solidificados con el microscopio se ve (Figura 7-43) que 

en la cristalizaci·n de una aleaci·n fundida correspondiente al eut®ctico, se forma un sistema bif§sico s·lido 

compuesto por una fina mezcla de peque¶os cristales de dos tipos (Figura 7-43, b). Al cristalizar un sistema 

de composici·n arbitraria, los cristales grandes de uno de los componentes, que se separaron durante la 

solidificaci·n del eut®ctico, quedan incrustados en la mezcla fina de cristales formando el eut®ctico 

(Figura7-43, a, c).  

 

Figura 7-43: microfotograf²as de las aleaciones de alcanfor con m-nitroanilina; a: fraccion molar 

de alcanfor xalc = 0,8 (X 75); b: xalc = 0,7, eut®ctico, (X 450) y c: xalc = 0,4 (X 90).  

 

SISTEMAS SčLIDO-LĉQUIDO CON DOS COMPONENTES: FORMACIčN DE 

COMPUESTOS 

Los sistemas en los que los componentes muestran cierta afinidad uno con el otro, dan lugar, 

algunas veces, a la formaci·n de un compuesto que existe en estado s·lido, el cual corresponde a una 

relaci·n molar sencilla de los dos componentes. Un ejemplo de estos sistemas es el que forman el §cido 

f·rmico y la formamida, cuyo diagrama aparece en la Figura 7-44. Otro del sistema zinc-magnesio se 

presenta en la Figura 7-45. 

Cada medio diagrama de la Figura 7-44 corresponde al diagrama de un solo eut®ctico de la 

secci·n anterior 
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Figura 7-44: Diagrama de enfriamiento del sistema §cido  Figura 7-45:  Diagrama de fases y sus 

f·rmicoĿformamida a 1 atm, con formaci·n del compuesto  composiciones respectivas, con un 

m§ximo, 

1-1 molar en estado s·lido.  para el sistema zinc-magnesio. 

 

La formaci·n de compuestos en estado s·lido aparece con frecuencia en la formaci·n de los 

hidratos. La Figura 7-46 representa la formaci·n de compuestos hidratados del §cido sulf¼rico, en estado 

s·lido. De nuevo este diagrama es de f§cil interpretaci·n consider§ndolo como una serie de diagramas de 

un solo eut®ctico. 

 

Figura 7-46: Diagrama de enfriamiento del sistema H2O-H2SO4, en el que aparece la formaci·n 

de diferentes compuestos s·lidos.  

Cuando los compuestos s·lidos no tienen suficiente estabilidad para subsistir a la temperatura a 

la cual funden, pueden surgir algunas complicaciones. En estos casos, el s·lido inestable se separa en 

disoluci·n y uno u otro componente en forma s·lida. Este caso corresponde al ejemplo del sistema fluoruro 

de calcio-cloruro de calcio, que se representa en la Figura 7-47. La descomposici·n de este compuesto 

s·lido se conoce como una reacci·n perit®ctica o una fusi·n incongruente. De esta forma el cristal 

equimolecular CaF2ĿCaCl2 de la Figura 7-47, se disocia a 737 ÜC en una disoluci·n de composici·n B y 

CaF2 s·lido. La l²nea de trazos representa el diagrama que debiera haberse obtenido, si el compuesto 

hubiese podido alcanzar un punto congruente de fusi·n. Esta l²nea ayuda a visualizar el comportamiento de 

las fases, aunque naturalmente, no tiene existencia real.  
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Figura 7-47: Diagrama de enfriamiento del sistema CaF2-CaCl2 en el que aparece la fusi·n 

incongruente del compuesto s·lido CaF2.CaCl2 a 737ÁC.  

SISTEMAS SčLIDO-LĉQUIDO CON DOS COMPONENTES: SčLIDOS MISCIBLES. 

Debido a la importancia que tienen las aleaciones, vemos los sistemas que presentan en estado 

s·lido una sola fase, por la miscibilidad total de los dos componentes s·lidos. Anteriormente se se¶al· que 

la solubilidad parcial mutua de dos fases s·lidas modifica el diagrama de fases que corresponde a un solo 

eut®ctico. Esta miscibilidad parcial se presenta con frecuencia, cuando los §tomos de un componente son 

peque¶os y pueden colocarse en los espacios intersticiales de la red del compuesto, con §tomos de mayor 

tama¶o. De esta forma resultan las llamadas aleaciones intersticiales. Los §tomos de carbono de una 

aleaci·n que contiene carbono se acomodan normalmente de esta forma.  

La miscibilidad total de dos fases s·lidas resulta, normalmente, cuando los §tomos o mol®culas 

de los dos compuestos son aproximadamente del mismo tama¶o, y los de uno pueden sustituir a los del otro 

componente, formando una red llamada de aleaci·n sustitucional. El sistema cobre-n²quel, que se 

representa en la Figura 7-48, presenta este comportamiento. 

 

Figura 7-48: Diagrama de las fases s·lida-l²quida a 1 atm de presi·n, de un sistema Cu-Ni que 

presenta miscibilidad total en los estados l²quido y s·lido. 

La curva superior, de las dos que aparecen en el diagrama, muestra las temperaturas a las cuales 

solidifican disoluciones de diferente composici·n, mientras la curva inferior suministra la composici·n del 

s·lido que se separa en el punto de congelaci·n. En este sistema, la fase s·lida es m§s rica en el componente 

del punto de fusi·n m§s alto, que la disoluci·n de la cual se separa. Las aleaciones que contienen 60 por 

100 de cobre y 40 por 100 de n²quel, forman lo que se llama constantan.  

 

SISTEMAS TRICOMPONENTES 
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Figura 7-49: Diagrama triangular para representar sistemas tricomponentes. 

 

Para representar el comportamiento de los sistemas con tres componentes sobre un diagrama 

bidimensional, es necesario considerar que ambas, presi·n y temperatura est§n determinadas.  

Las cantidades de los tres componentes, generalmente en %, se representan en un gr§fico 

triangular, como el que aparece en la Figura 7-50. Los v®rtices del tri§ngulo, llamados A, B, C corresponden 

a los componentes puros A, B, C. El lado del tri§ngulo opuesto al v®rtice A, por ejemplo, indica ausencia 

de componente A. De esta forma, las l²neas horizontales que cruzan el tri§ngulo corresponden a incrementos 

en el porcentaje de A, desde cero en la base a 100 %.  

Este m®todo hace posible el manejo de la composici·n de los sistemas de tres componentes y la 

composici·n total siempre es igual a 100 %, porque el resultado geom®trico de la suma de las tres distancias 

perpendiculares desde un punto a las tres aristas del tri§ngulo es igual a la altura del tri§ngulo.  

 

 

Figura 7-50: diagrama de fases tricomponente a 25 ÜC, mostrando regiones de miscibilidad e 

inmiscibilidad y la forma de calcular la composici·n de un punto cualquiera.  

El sistema tricomponente m§s sencillo es un sistema l²quido que se separa en dos fases. El 

sistema §cido ac®tico-cloroformo-agua (Figura 7-51) es un sistema de este tipo, que presenta a 18 ÁC una 

regi·n de dos fases, cuando la cantidad de §cido ac®tico es peque¶a. Una parte imprescindible del diagrama 

son las l²neas de enlace a trav®s de la zona bif§sica, que unen las composiciones de las dos fases que est§n 

en equilibrio. 
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Figura 7-51: El sistema l²quido §cido ac®tico-cloroformo-agua a 1 atm de presi·n y 18ÁC. 

 

As², para la composici·n total que corresponde al punto a, en la zona bif§sica, est§n en equilibrio 

una fase de composici·n b con otra de composici·n c. Existe un solo punto en la l²nea l²mite, indicado con 

d, que se llama punto cr²tico isot®rmico o punto de pliegue que es equivalente a las ya caracterizadas 

temperaturas cr²ticas de solubilidad o puntos de cosoluto, en los que las composiciones de las dos fases en 

equilibrio se hacen iguales a la de este punto.  

Al aplicar la regla de las fases al sistema correspondiente, para un punto de la regi·n de dos 

fases, se obtiene  

F =C- F+2=3-2+2=3  

Los 3 grados de libertad corresponden a presi·n, temperatura y una composici·n variable. Por 

esto, la composici·n de ambas fases no puede fijarse arbitrariamente. Si se elige una de ellas, la l²nea de 

enlace entre composiciones fija la de la otra fase. 

Los sistemas de tres componentes que comprenden fases s·lidas y l²quidas surgen cuando se 

consideran sistemas formados por dos sales y agua. El comportamiento m§s sencillo es el que corresponde 

a la Figura 7-52, donde las dos sales son un poco solubles y el diagrama muestra curvas para las 

composiciones de las disoluciones saturadas.  

 

Figura 7-52: Esquema de un diagrama de fases para un sistema formado por dos sales y agua, a 

una determinada temperatura y presi·n.  

Las l²neas de enlace indican que las disoluciones saturadas a lo largo de las l²neas DF y EF est§n 

en equilibrio con los s·lidos B y C, respectivamente. El punto F corresponde a un sistema en el que la 

disoluci·n est§ en equilibrio con las dos sales.  

La eliminaci·n de agua desde el punto F desplaza la descomposici·n total hacia la base del 

tri§ngulo. El resultado de este hecho es que se forman m§s sales s·lidas que quedan en equilibrio con la 

cantidad decreciente, pero en la misma concentraci·n de disoluci·n saturada.  
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Por ¼ltimo, los sistemas de tres componentes en los que estos componentes forman dos a dos 

sistemas de un solo eut®ctico, corresponden al ejemplo del sistema plomo-esta¶o-bismuto. La 

representaci·n tridimensional (Figura 7-53) muestra, de forma descriptiva, el comportamiento de las fases 

como funci·n de la composici·n y temperatura bajo la presi·n constante de 1 atm. En los estudios 

cuantitativos, es m§s adecuado expresar los valores de cada diferente temperatura sobre gr§ficos 

triangulares.  

 

Figura 7-53:. El sistema de tres componentes plomo-esta¶o-bismuto 

 

Si se enfr²a una disoluci·n que contiene 32 % de Pb, 15 % de Sn y 53 % de Bi, el l²quido subsiste 

hasta los 96ÁC, por bajo de la cual los tres componentes se separan en forma s·lida.  

La regla de las fases indica que en este punto, llamado eut®ctico ternario hay  

C - F + 2 = 3 - 4 + 2 = 1 grado de libertad  

Puesto que este grado se ha empleado para fijar la presi·n, al sistema ya no le restan m§s 

variables. Es caracter²stico de estos eut®cticos ternarios que el punto eut®ctico est§ a temperatura m§s baja 

que los puntos de fusi·n de los componentes puros.  

ALEACIONES: EL EFECTO DE ALEACIčN 

Una aleaci·n se define como una mezcla de dos o m§s metales que forma un todo m§s o menos 

homog®neo. Hay varias clases de aleaciones que dependen de c·mo se han mezclado los metales -como 

soluciones s·lidas, como compuestos intermet§licos, etc.-. Finalmente, hay una clase especial de 

aleaciones, llamadas amalgamas. £stas son, espec²ficamente, aleaciones en las cuales uno de los 

constituyentes es el mercurio.  

Las aleaciones son productos que son superior, en uno o m§s aspectos, a los metales puros a 

partir de los cuales se fabrican. Algunas son 

Punto de fusi·n. Es ®ste generalmente (pero no siempre) m§s bajo que el punto de fusi·n de 

cualquiera de los dos componentes puros y ®ste puede ser o no un resultado conveniente, que depende de 

la aplicaci·n. Adem§s, puede existir ahora un amplio intervalo de fusi·n m§s que un punto de fusi·n 

definido. Esto, a veces es ventajoso como, por ejemplo, en el uso de las aleaciones de esta¶o-plomo como 

soldaduras, donde se requiere un amplio intervalo de temperaturas de trabajo a trav®s del cual la mezcla 

met§lica existe como una pasta semis·lida.  

Propiedades f²sicas. La dureza es frecuentemente muy aumentada. En efecto, ®sta es una de las 

razones principales por las cuales se fabrican las aleaciones. Puesto que la rigidez, la resistencia a la 

tracci·n, la resistencia al impacto, la resistencia al choque y muchas otras propiedades son afectadas 
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tambi®n por la aleaci·n, una parte principal de la tecnolog²a de las aleaciones se interesa en el efecto de 

®stas sobre las propiedades f²sicas.  

Conductividad t®rmica y el®ctrica. Estas dos propiedades, generalmente son reducidas. Ciertas 

aleaciones, tales como el Cromel, una mezcla de cromo y n²quel, son empleadas para fabricar alambres de 

resistencias para elementos tales como calentadores el®ctricos, debido a sus resistividades relativamente 

altas.  

Corrosibilidad. £sta es con frecuencia marcadamente reducida. El acero inoxidable, el Duriron 

(una aleaci·n de hierro y silicio), la plata alemana y muchas otras aleaciones, pueden ser citadas como 

ejemplos que demuestran este efecto. £ste, nuevamente, como el efecto de la aleaci·n sobre las propiedades 

mec§nicas, es uno de los principales campos de inter®s t®cnico.  
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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 interacción sino al movimiento de las moléculas y al hecho de que el estado 

mezclado es inmensamente más probable que el estado no mezclado. La solubilidad mutua de los gases es 

entonces un aspecto del origen estadistico del segundo principio de la termodinámica. 

       Sin embargo, cuando las moléculas se colocan muy cercanas entre sí, como en los estados 

condensados, las fuerzas intermoleculares tienen una influencia decisiva y pueden ya sea aumentar o decrecer 

la tendencia hacia el mezclado. Supóngase que dos líquidos A y B están contenidos en un vaso aislado de modo 

que la condición de equilibrio es el maximo de entropía o de la probabilidad termodinámica W. El mezclado de 

las moléculas ciertamente causará un incremento de entropía debido al aumento de desorden. Sin embargo, 

puede ocurrir que la fuerza atractiva A-B sea menor que la A-A o la B-B. En este caso el mezclado completo 

implicaría un incremento de la energía potencial del conjunto entero y, puesto que el sistema esta aislado, esto 

sólo puede ser alcanzado por extracción de energía del movimiento térmico de las moléculas (lo que causará 

un descenso de la temperatura). Esto causará un descenso de la aleatoriedad del movimiento térmico (traslación, 

vibración, rotación) y de la entropía del sistema. Entonces, cuando los dos factores se consideran juntos, puede 

ocurrir que el máximo de entropía total sea alcanzado cuando la miscibilidad no sea completa. 

      Las mismas ideas pueden ser discutidas en térmicos de la energía libre de Gibbs, si se desea discutir 

el equilibrio a temperatura y presión 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 discusión de arriba, parece probable que el más alto valor de S puede ahora ocurrir en un 

mezclado completo o casi completo, puesto que el baño termostático evita el descenso de la energía térmica. El 

efecto de las fuerzas intermoleculares en determinar la solubilidad mutua de los dos líquidos es ahora 

principalmente una cuestión de su influencia en la entalpía. 

       Sea wAA el incremento de energía potencial cuando se juntan un par de moléculas A (y es una cantidad 

negativa). Sean similarmente wAB y wBB las energías potenciales de interacción A-B y B-B en equilibrio en el 

estado líquido. Por simplicidad supondremos que los dos tipos de moléculas son de forma y tamaño similares 

y que el número promedio de moléculas mas cercanas de una en particular (z) es el mismo en los líquidos puros 

que en la mezcla. La transferencia de una molécula de A desde el líquido puro A al líquido puro B, y una 

molécula de B en el sentido contrario incrementará la energía potencial del sistema en: 

 

   DU =   z(2wAB - wAA - wBB)              (8-1) 

 

       Este cambio de energía puede suponerse que es la mayor parte del DH de mezcla y dará 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 cuando wAB es una cantidad negativa menor que el promedio de wAA y wBB, 

hay un incremento en la entalpía de mezclado, lo que trabaja en oposición al aumento de entropía cuando se 

intenta minimizar G. Si la magnitud relativa de wAB es suficientemente pequeña puede ocurrir que el mímimo 

valor de G   se alcance a un cierto grado de mezclado que no corresponda a una miscibilidad completa de los 

dos líquidos. Esto ocurre frecuentemente, p.ej., cuando una sustancia polar es mezclada con una no polar, 

debido a la gran energía de interacción wAA de las moléculas polares entre sí cuando se compara con la débil 

interacción wAB de las moléculas polares con las apolares. 

 Deben aparecer comportamientos no ideales cuando: 

  

(a) haya desigualdad en el tamaño de las moléculas, y  

(b) disparidad en las fuerzas intermoleculares.  

 

 Ambos factores pueden resultar en desviaciones positivas o negativas a la ley de Raoult. En soluciones 

de polímeros, donde las diferencias de volumen molecular entre soluto y solvente pueden ser extremas, el factor 

(a) es muy importante y conduce a desviaciones 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). 
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 Si hay fuertes interacciones específicas entre las especies A y B, la energía potencial wAB en la 

ecuación (8-1) es más negativa que el promedio de wAA y wBB. Esto da lugar a un DH de mezcla negativo. 

Consecuentemente  DG es mas negativo que el visto para mezclas ideales en el capítulo anterior. 

Consecuentemente PA < PA°xA y las desviaciones de la ley de Raoult son negativas. 

      El caso inverso, cuando wAB es menos negativo que el promedio de wAA y wBB, parece ocurrir 

frecuentemente en mezclas orgánicas, especialmente cuando las moléculas no son fuertemente polares. En este 

caso las atracciones moleculares son principalmente debidas a fuerzas de dispersión de London y estas parecen 

ser algo menores entre moléculas diferentes que entre moléculas iguales. Esta situación conduce a DH de 

mezclado positivos y a presiones parciales que son mayores que lo que se esperaría de la ley de Raoult. 

      Estos resultados están en concordancia general con la observación experimental. P.ej., Hildebrand 

mostró que las desviaciones negativas son usualmente asociadas con mezclado exotérmico y contracción de 

volumen en el mezclado. Las desviaciones positivas están acompañadas con absorción de calor y con 

expansión. 

 

EL POTENCIAL QUIMICO DEL SOLVENTE EN SOLUCIONES IDEALES  

 

      Para soluciones ideales, y para solventes en soluciones reales, la ley de Raoult relaciona la presión de 

vapor del solvente con la fracción molar del mismo en la solución, de acuerdo con la ecuación:  

 

     PA = xA
s.P̄ A                             (8-2)  

 

donde PA es la presión de vapor del solvente en la solución, PĀ es la presión de vapor del solvente cuando está 

puro, y xAs es la fracción molar del solvente en la solución. Salvo que la presión de vapor sea muy alta, puede 

suponerse que el vapor en equilibrio con la solución se comporta como un gas ideal. Puesto que el vapor está 

en equilibrio con la solución, el potencial químico del solvente en la fase vapor y en la solución debe ser el 

mismo (ya que, si fuera diferente, migrarían moléculas de la fase con mayor potencial químico a la de menor, 

hasta que se establece el equilibrio):  

 

     mA(g) = m̄A(g) + RT Ln PA = m̄A(g) + RT Ln xA
s.P̄ A =  mA(solución)                       (8-3)  

 

      Consecuentemente, entre dos soluciones de concentraciones de solvente x1 y x2, la diferencia de 

potencial químico será:  

 

     Dm = m2 - m1 = RT Ln P2   = RT Ln x2           (8-4)  

                                        P1                  x1  

 

      Lo que tiene mas interés, al tratar con el solvente en una solución, es conocer la variación de potencial 

químico con respecto al que tiene el solvente puro (que es igual a su energía libre molar). Por esta razón se 

acostumbra a tomar como estado standard o normal al solvente puro. Consecuentemente, se define G ̄= m̄ 

como la energía libre molar del solvente puro, es decir, cuando xA = 1. Aplicando esto a la ecuación anterior:  

 

     mA = m̄A + RT Ln xA/1 = m̄A + RT Ln xA          (8-5)  

 

 Una solución es ideal sólo si (8-5) es aplicable a todos los componentes en una región dada de 

composición. Sin embargo, no es necesario que (8-5) sea aplicable en todo el intervalo de composiciones. Una 

solución puede aproximarse en un comportamiento ideal en una región, pero no en otras. 

      Una solución perfecta es aquélla que es aproximadamente ideal en todo el intervalo de composiciones. 

 En una solución ideal, las propiedades molares parciales tales como entalpía molar parcial y el 

volumen molar parcial son independientes de la composición.  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 químico del solvente en la fase líquida y en la gaseosa en equilibrio con ella son iguales. Sin 

embargo, ahora hay que utilizar la fugacidad en lugar de la presión, de modo que, reteniendo como estado 

standard al solvente puro, se tiene que:  

 

     mA = m̄A + RT Ln f/f  ̄                         (8-6)  
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donde f es la fugacidad del vapor del solvente en equilibrio con la solución, y f  ̄ la fugacidad del vapor de 

solvente en equilibrio con éste puro. Al trabajar con soluciones, es más conveniente introducir la actividad, a, 

definida como:  

 

     a = f/f  ̄                                       (8-7)  

 

de modo que la (8-6) queda:  

 

     m = m̄ + RT Ln a                                (8-8)  

 

      Nótese que f  ̄no necesariamente vale la unidad. Comparando con la ecuación correspondiente para 

soluciones ideales (8-5), puede notarse que la introducción de un coeficiente de actividad definido como g = 

a/x o a = g.x, facilita el empleo de las fórmulas. El coeficiente de actividad g representa la no idealidad del 

comportamiento del solvente en la solución, y será menos ideal este comportamiento cuanto más diferente de 

la unidad sea el coeficiente de actividad. Puesto que las soluciones reales muy diluídas satisfacen la ley de 

Raoult, se concluye que g ­ 1 si se diluye la solución, es decir, a medida que xA ­ 1 y xB ­ 0 (xB: fracción 

molar del soluto).  

      El camino más inmediato para calcular el coeficiente de actividad del solvente es medir la presión 

parcial del solvente en la solución de fracción molar xA y hacer la relación  

 

     g =   PA                                          (8-9)  

           xAP̄ A  

 

      Si el vapor no se comporta idealmente, habrá que emplear las fugacidades en lugar de las presiones.  

 

POTENCIAL QUIMICO DE SOLUTOS EN SOLUCIONES IDEALES  

 

      Supóngase que se tiene una solución diluida de un soluto volátil B, no electrolítico. Debe cumplirse la 

ley de Henry:  

 

     PB = kH.CB                                      (8-10)  

 

donde kH es una constante de proporcionalidad, PB la presión de vapor de B en equilibrio con la solución en la 

cual su concentración es CB. Puesto que los potenciales químicos del soluto en la fase vapor y en la solución 

deben ser los mismos, entonces:  

 

     mB(sol) = mB(g) = m̄B(g) + RT Ln PB = m̄B(g) + RT Ln kCB   (8-11)  

 

y la variación del potencial químico del soluto, al pasar de una solución de concentración C1 a otra C2, es:  

 

     Dm = RT Ln P2/P1 = RT Ln C2/C1                (8-12)  

 

      Si ahora definimos como estado de referencia para el soluto a aquél en que la concentración es unitaria, 

es decir, C1 = 1, se tiene:  

 

     mB = m̄B + RT Ln CB                            (8-13)  

 

      Ahora bien, ¿cuál es la manera correcta de expresar las concentraciones? La forma más correcta, 

porque es independiente de la temperatura, y de las variaciones de volúmenes molares parciales, es la molalidad 

m. Sin embargo, es bastante común usar la molaridad (M) y en forma menos frecuente, la fracción molar.  

 

POTENCIAL QUIMICO DEL SOLUTO EN SOLUCIONES NO IDEALES  

 

      Supóngase ahora que el soluto no se comporta idealmente. Aún así, se cumple que:  

 

      mB(sol) = mB(g) = m̄B + RT Ln fB                (8-14)  

 

y en consecuencia:  
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     Dm = RT Ln f/f  ̄  o  m = m̄ + RT Ln f/f  ̄        (8-15)  

 

      Si se define ahora nuevamente a la actividad como a = f/f ,̄ entonces:  

 

     m = m̄ + RT Ln a                                 (8-16)  

 

      Ahora hay que definir cuál es el estado de referencia. Manteniendo el paralelismo con el estudio de 

los gases, se elige como estado de referencia a aquél en que la fugacidad es igual a la de una solución que se 

comportara idealmente, y cuya concentración fuera unitaria. Aquí surge nuevamente la cuestión de qué sistema 

se usa para medir concentraciones, y la respuesta es la misma que arriba.  

       Comparando con la expresión para soluciones ideales, puede definirse el coeficiente de actividad:  

 

       g = a/c  o   a = g.c                         (8-17)  

 

      Aquí cabe hacer una reflexión: un soluto es un soluto, sea o no volátil, de modo que las expresiones 

deducidas serán válidas, tanto para solutos volátiles como para los que no lo son. Además, si un soluto X se 

compara con otro Y, a la misma concentración, siempre 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 desviación de la idealidad debe corresponder a 

las diversas interacciones entre las moléculas del soluto y las del solvente, y las del soluto entre si. Estas serán, 

consecuentemente, distintas de un soluto a otro y características de cada sustancia. Algunas de estas 

interacciones pueden ser, por ejemplo, la solvatación, que al quitar moléculas del solvente para adherirlas a las 

del soluto, aumenta la concentración efectiva; las atracciones y repulsiones intermoleculares, las interacciones 

eléctricas, etc.  

 Notar que las ecuaciones (8-16) y (8-17) no proveen una definición completa de g, puesto que m° es 

también una incógnita. La definición de ambas cantidades se hace completa cuando se especifica bajo cuáles 

condiciones se hace unitario g. Para este propósito es conveniente adoptar una de dos convenciones, basadas en 

el hecho de que el componente i de una solución real normalmente se aproxima a un comportamiento ideal 

cuando xi ­ 0 o cuando xi ­ 1, como se vio en los capitulos anteriores. 

 

Convensión I: se aplica usualmente a soluciones en las cuales todos los componentes, en su estado puro, son 

líquidos en la misma temperatura y presión de la solución (ej., una mezcla agua- alcohol). para cada componente 

el coeficiente de actividad es tomado como aproximándose a la unidad cuando su fracción molar se acerca a la 

unidad, es decir: 

 

     mi = mi° + RT ln gixi 

                                             (8-18) 

      gi ­ 1 cuando xi ­ 1 

 

consecuentemente, mi° es igual a la energía libre de Gibbs molar para la sustancia pura i en la misma P y T que 

en la solución en estudio. 

 

Convención II:  Esta es usualmente aplicada a soluciones en las cuales algunos de los componentes son gases 

o sólidos a la T y P en cuastión. (ej, solución acuosa de oxígeno o azúcar). Para tales soluciones es conveniente 

distinguir entre el solvente y los solutos. El primero, denotado con el suscripto A, es el componente que está en 

exceso y cuya fracción molar puede ser variada hasta la unidad sin cambiar de fase. La convención es entonces 

como sigue: 

 

para el solvente: mA = mA° + RT ln  gAxA  y  gA ­ 1 cuando xA ­ 1 

 

Para solutos: mi = mi° + RT ln gixi y  gi ­ 1 cuando xi ­ 0     (8-19) 

 

 Es decir, para los solutos su coeficiente de actividad se toma como aproximándose a la unidad a 

dilución infinita. La cantidad mi° entonces da cuenta del potencial químico de un soluto puro en un estado 

liquido hipotético correspondiente a extrapolar a dilución infinita a lo largo del gradiente de la ley de Henry. 

     El tipo de convención 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 conveniente usar esta convención 

en el caso de los componentes cuya fracción molar no se puede variar hasta la unidad sin cambio de fase. 

 En la discusión de soluciones conteniendo sustancias sólidas o gaseosas, el coeficiente de actividad 

del solvente es casi siempre definido en la escala de fracción 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 convención III: 

 

     Convención III: 

 

Para el solvente: mA = mA° + RT ln gAxA  y gA ­ 1 cuando xA ­ 1 

                                                            

       (8-20) 

 

Para solutos: mi = mi° + RT ln  gimi     y  gi ­ 1 cuando mi ­ 0 

 

      Esto está estrechamente relacionado con la convención II y difiere de ella sólo 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 fracción molar 

y molalidad son a veces llamados "racional" y "práctico", respectivamente. 

 

POTENCIAL QUIMICO EN SOLUCIONES DE ELECTRÓLITOS  

 

      Supóngase ahora que se disuelve un electrolito cualquiera (potencial o verdadero). Las especies 

disueltas serán iones positivos y negativos. En virtud de lo dicho anteriormente, no nos interesa cómo llegaron 

al seno de la solución, sino sólo que están ahí, y que, debido a su diferente carga, tamaño y habilidad para 

solvatarse, tendrán una actividad propia de cada uno, y que será distinta para cada tipo de ión. Podemos entonces 

plantear para cada uno de los distintos tipos de iones, la expresión:  

 

     m+ = m̄+ + RT Ln a+ = m̄+ + RT Ln c+g+  

y                                                     (8-21)  

     m- = m̄- + RT Ln a- = m̄- + RT Ln c-g- 

 

      Es importante destacar que cada tipo de ión tendrá un coeficiente de actividad (y una actividad) propios 

en la solución en que coexisten. Como se verá más adelante, este coeficiente de actividad puede calcularse en 

ciertos casos, pero es problemático que pueda medirse (salvo quizás por el uso actual de electrodos selectivos 

de iones). Esto es así porque no puede prepararse una solución de iones de un solo tipo (por ejemplo, Na+ o K+) 

sin que al mismo tiempo se introduzca en la solución un ión acompañante de signo opuesto (ej. Cl- o HO-). 

Como la mayoría de las propiedades usadas para medir coeficientes de actividad se basan en mediciones sobre 

propiedades de la solución como un todo, sólo podemos medir la actividad del electrolito completo introducido. 

Supongamos que es una sal de composición AaBb que se disocia en n = a + b iones:  

 

     AaBb = aAZ- + bBZ+                              (8-22)  

 

       El potencial químico total de la sal será:  

 

     msal = amA + bmB = am̄A + bm̄B + RT Ln (aA)a(aB)b   = m̄sal + RT Ln asal  (8-23)  

 

       Consecuentemente, se define la actividad de la sal como asal = (aA)a(aB)b. Se define además como 

actividad iónica media a± a un número tal que:  

 

     asal = (a±)a+b  de donde a± = (asal)1/(a+b)         (8-24)  

 

      Además:  

 

     asal = (cA)a(cB)b(gA)a(gB)b                         (8-25)  

 

con lo que  

 

      gsal = (gA)a(gB)b = (g±)a+b                       (8-26)  

 

siendo g± el coeficiente de actividad medio. De este modo, puede emplearse, para el cálculo de propiedades 

termodinámicas de soluciones electrolíticas, la actividad de la sal como asal = (mA)a(mB)b(g±)a+b. Esto no debe 

hacer perder de vista que en general, los coeficientes de actividad de los diversos iones en una misma solución 

serán distintos, asunto sobre el cual se volverá más adelante. Sin embargo, para la mayoría de los casos, es 

suficiente el conocimiento del coeficiente de actividad medio.  



 

 132 

 En el caso de soluciones de electrólitos, 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 en lugar de  gi ­ 1 cuando mi ­ 

0, es conveniente poner  gi ­ 1 cuando xA ­ 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 de 0,01 M, la diferencia 

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 concentración, sin 

errores significativos.  

      En la Figura 8-1 se han graficado coeficientes de actividad media de algunos electrólitos típicos en 

función de la raiz cuadrada de la molalidad correspondiente. Puede verse que los valores al principio 

disminuyen, pasan por un mínimo y luego aumentan, pudiendo sobrepasar el valor 1. De hecho, se han 

encontrado coeficientes de actividad tan grandes como 30.  

 

 
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 concentración efectiva o ideal, correspondiente a la concentración nominal m, sea menor 

que esta concentración nominal. En cambio, en soluciones muy concentradas, a > m.  

      Además, para un electrólito del mismo tipo (por ejemplo, 1:1 como NaCl, KI, HCl, etc., o 2:1, como 

CaCl2) los valores de g± son casi idénticos a las mismas concentraciones nominales. Finalmente, la desviación 

de la idealidad es tanto mayor cuanto mayor es el producto de las cargas de los dos iones que constituyen el 

electrólito.  

 

FUERZA IONICA  

 

      Con el objeto de representar la variación del coeficiente de actividad en función de la concentración, 

en especial en el caso en que se agregan electrólitos, G. N. Lewis y M. Randall introdujeron en 1921 una 

magnitud denominada "fuerza iónica"  (I) que es una medida de la intensidad del campo eléctrico debida a los 

iones en una solución. Se define como:  

 

     I =  1 S ci.Zi
2                                 (8-27)  

            2  

 

donde ci es la molalidad del ión i cuya valencia es Zi, extendiéndose la suma a todos los iones presentes en la 

solución. 

       Del estudio de los datos experimentales, se ha encontrado que en soluciones diluidas, de concentración 

menor que 0,1 m, el coeficiente de actividad media de un electrólito dado es aproximadamente igual para todas 

las soluciones de una fuerza iónica dada.  

      Nótese que la fuerza iónica total es la que determina el coeficiente de actividad media de un electrólito 

cualquiera de la solución.  

      Cuando la concentración aumenta por encima del límite indicado arriba, esta generalización no es 
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válida y se acentúa la influencia de la naturaleza de las sales agregadas.  

 

FUNCIONES DE EXCESO DE SOLUCIONES NO IDEALES. 

 

      Las características termodinámicas de soluciones, especialmente mezclas no electrolíticas, son 

frecuentemente expresadas por medio de "funciones de (o en) exceso". Estas son las cantidades en que exceden 

la energía libre, entropía, etc. de una dada solución a los valores hipotéticos de soluciones ideales de la misma 

composición. 

      La energía libre en exceso está relacionada estrechamente a los coeficientes de actividad. La enrgía 

libre de Gibbs total de una solución es: 

 

      G ¹Snimi      (8-28) 

             i 

y sustituyendo por mi = mi° + RT ln gixi: 

 

     G = Snimi° + RT Sni ln xi + RT Sni ln  gi         (8-29) 

 

 Si la solución fuera ideal el último término sería cero. Entonces, la energía libre en exceso es: 

 

     GE = RTSniln  gi                                   (8-30) 

 

 Diferenciando esta expresión a P y T constantes con respecto a ni se obtiene: 

 

      (µGE/µni)T,P,nj = RTln  gi        (8-31) 

 

      Notar que si una teoría molecular permite hallar una expresión para GE como función de la 

composición, los coeficientes de actividad de las especies presentes pueden evidentemente ser determinados 

por diferenciación de GE con respecto a la cantidad de esa sustancia. 

      Es esencial que cualquier expresión teórica o empírica para GE debe ser una función homogénea de 

primer grado con respecto de ni, es decir, si ni aumenta k veces, GE debe crecer tambien k veces. Esto es porque 

G es una propiedad extensiva del sistema. También, GE debe tender a cero en condiciones en las que la solución 

se aproxima a la idealidad. 

 

TEORIA DE DEBYE -HÜCKEL  

 

      P. Debye20 y E. Hückel estudiaron en 1923 las causas de la no idealidad de una solución electrolítica 

diluída.  

 Las soluciones iónicas se apartan fuertemente de la idealidad, debido al largo alcance de sus 

interacciones. Las interacciones entre moléculas neutras decaen con R-6 (siendo R la distancia entre moléculas), 

mientras que las electrostáticas lo hace con R-1. Esto indica que los iones interactúan a muy grandes distancias, 

y que el apartamiento de la idealidad se debe principalmente a la interacción culómbica. El modelo de Debye-

Hückel incorpora estos hechos. 

      Puesto que los iones de carga opuesta se atraen entre sí, los iones no pueden estar distribuidos en forma 

homogénea. Debe ser más común hallar iones positivos cerca de los negativos, que cerca de otros iones 

positivos, y viceversa. Toda la solución es neutra, pero en la vecindad de un dado ión habrá iones de carga 

opuesta, llamados contraiones. Es una situación dinámica, en que los iones se mueven en todas direcciones, 

pero en promedio hay más contraiones que coiones21 en las cercanías de uno dado en particular. Esta carga 

opuesta, que en promedio en el tiempo rodea en forma esféricamente simétrica a un dado ión se llama la 

"atmósfera iónica". La energia, y entonces, el potencial químico, del ión central es disminuida por esta 

interacción electrostática favorable con su atmósfera iónica, y el cálculo de esta interacción es la tarea que valió 

a Debye y a Hückel el premio Nobel de química. 

Cuando se diluye una solución ideal se produce una variación definida de energía libre, que solo 

depende de la concentración inicial y final del soluto. En el caso de una solución iónica hay además una 

variación de energía libre adicional equivalente al trabajo efectuado en contra de la atracción electrostática para 

separar un ión de la atmósfera de iones de carga opuesta que lo rodea. Esta diferencia entre la energía libre de 

la solución ideal y la real es la energía libre en exceso, que está relacionada con el coeficiente de actividad del 

ión en la solución dada. El proceso es el siguiente: el cambio de potencial químico del soluto al diluír de C1 a 

                                            
20 Aunque es habitual llamar a Debye ñdebaiò en realidad deber²a ser ñdebíò porque era neerland®s.  
21 Iones que tienen el mismo signo de carga. 
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C2 es:  

 

     Dmtotal = RT Ln a2/a1 = RT Ln g2C2/g1C1 = RT Ln C2/C1 + RT Ln g2/g1 = Dmideal + RT Ln g2/g1   (8-32)  

 

donde el segundo sumando es el valor de Dm debido a las interacciones eléctricas entre los iones de la solución. 

Entonces:  

 

     Dmtotal - Dmideal = RT Ln g2/g1               (8-33)  

 

      Ahora bien, las interacciones eléctricas son nulas si las cargas están separadas una distancia infinita, o 

sea, si una solución electrolítica está infinitamente diluída, debe comportarse idealmente. Si hacemos entonces 

que C1 ­ 0, ello implica que g1 ­ 1, y queda:  

 

    GE =  Dmeléctrico = RT Ln g2                         (8-34)  

 

siendo el proceso a presión y temperatura constantes, entonces Dmelec = weléctrico, el trabajo de acercar las cargas 

de los iones desde una distancia infinita entre si, propia de la solución a dilución infinita, hasta la distancia en 

que están cuando la concentración es C2, es decir:  

 

     Dmeléctrico = welec = RT Ln gión             (8-35)  

 

      El punto de partida de la teoría estadística de las soluciones electrolíticas es que los iones están 

distribuídos en el volumen de la solución, en cada instante dado, no en forma caótica, sino siguiendo una 

distribución 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 de la física estadística (de la cual la teoría cinético-molecular es una 

rama) la ecuación de distribución espacial de los iones de distinto signo alrededor de un dado ión, se descubrió 

la existencia de una nube de iones de signo opuesto al del ión central, rodeando a éste. Esta distribución espacial 

de las cargas eléctricas de diferente signo en el espacio está ligada a la energía potencial de sus atracciones 

mutuas, que a su vez forma parte de la energía libre de Gibbs de la solución. Consecuentemente, calculando la 

energía de las interacciones entre iones en la solución, como la suma de las interacciones entre un ión dado y 

su atmósfera iónica, puede calcularse el potencial químico de dichos iones.  

       Del estudio de la distribución iónica surge una magnitud cuyas dimensiones son de longitud:  

  

    d =   1  = å   eeokBT õ1/2     = 1,988x10-12 å eoT  õ 1/2   (m)     (8-36)  

            k     ç 2e2NArI ÷                                ç    I   ÷  

 

O  d = k-1 = 0,04866(T/I)1/2  (nm)   I = 0,5Scizi
2 

 

y que se denomina "espesor de la atmósfera iónica" o "radio de la atmósfera iónica" o "longitud de Debye". 

En esta ecuación, eo es la permitividad en el vacío, e la constante dieléctrica del medio, kB la constante de 

Boltzmann, e la carga elemental, NA el número de Avogadro y r la densidad del solvente. El efecto de la 

atmósfera iónica en una solución diulída es equivalente al de una carga aislada de la misma magnitud, colocada 

a una distancia 1/k del ión central y con signo opuesto al de éste.  

      Puede observarse que cuanto más diluida es la solución, mayor es el espesor de la atmósfera iónica, 

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 potencial eléctrico generado sobre un ión por su atmósfera iónica, será posible calcular 

el trabajo ejecutado en la carga de todos los iones de una solución a una concentración dada, y también a 

dilución infinita. La diferencia entre esas cantidades, prescindiendo de un pequeño cambio de volumen en los 

procesos de carga, se identifica como el cambio de energía libre eléctrica de la solución, DGelec, y derivando 

con respecto a ni, el número de moles del ión i en la solución, se tiene el potencial químico del ión i, y de allí, 

RT Ln gi. Resulta:  

 

     Ln gi = - NAe2kZi
2                             (8-37)  

                    8peoeRT  

 

      Sustituyendo los valores constantes, se tiene:  

                                               _ 

     Log gi = - 1,824x106Zi
2  ÕI                   (8-38)  
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                          (eT)3/2  

 

       Para un dado solvente, a una temperatura dada, e y T son constantes y la ecuación anterior toma la 

forma:  

                                 _ 

     Log gi = - AZi
2 ÕI                                (8-39)  

 

      Por ejemplo, para agua a 25 C̄, A = 0,510 kg1/2 mol-1/2, y a 0 ̄C, A = 0,488 kg1/2mol-1/2. El valor de A 

puede calcularse con:  

 

     A = 0,4917 + 6,709x10-4t + 3,5213x10-6t2        (8-40)  

 

donde t es la temperatura en ̄C.  

      Nótese que las expresiones anteriores se refieren al coeficiente de actividad del ión i en particular, y 

que gi dependerá fuertemente de la carga de dicho ión.  

 

COEFICIENTE DE ACTIVIDAD IONICA MEDIA  

 

       

Cuando Debye y Hückel hallaros la expresión (8-38) no había forma de determinar el coeficiente de 

actividad de un ion, sólo se podía determinar el del electrólito completo, y de allí el coeficiente de actividad 

medio. Esta situación cambió al desarrollarse los electrodos selectivos de iones.  

Puesto que comúnmente lo que se determina es g±, deben transformarse las ecuaciones anteriores 

para obtener este coeficente de actividad media. Puesto que:  

 

      (g±)a+b = (g+)a(g-)b                           (8-41)  

 

tomando logaritmos:  

 

      Log  g± = aLog g+ + bLog g-                    (8-42)  

                               a + b  

 

y sustituyendo Log gi = -AZi
2ÕI , se obtiene:  

                                     _ 

     Log g± = - A|Z+Z-|ÕI                             (8-43)  

 

ecuación conocida como "Ley límite de Debye-Hückel" . La expresión "ley límite" se usa debido a que las 

aproximaciones que se hacen en su deducción son rigurosamente aplicables solamente a dilución infinita.  

 

NOTA I : Si bien la ley límite de D-H fue deducida usando concentraciones molares, la diferencia entre éstas y 

las molales es despreciable en su ámbito de aplicación, por lo que se prefiere usar la molalidad para trabajar 

congruentemente  con el resto de las operaciones termodinámicas.  

      En cuanto al estado de referencia, éste es aquél en que gi ­ 1 cuando Ci ­ 0, para cualquier forma de 

expresar la concentración, debido a que, a las altas diluciones a las cuales esta ecuación es válida, no hay 

prácticamente diferencia entre el coeficiente de actividad para fracciones molares, molalidad o molaridad.  

 

NOTA II : Debe notarse que la ley de D-H proporciona los coeficientes de actividad verdaderos y no los 

estequiométricos. La diferencia entre éstos es la siguiente: supóngase que cuando se disuelve un mol de soluto 

AB, no se disocia totalmente en A- y B+, sino que en parte queda como AB, disuelto, pero no disociado. Si se 

determina el coeficente de actividad usando una propiedad de la solución en su conjunto, por ejemplo, por la 

presión de vapor del solvente, se obtendrá un coeficiente correspondiente a una solución que hipotéticamente 

contiene un mol de cada tipo de iones, o sea dos moles de partículas, cuando en realidad tiene un número menor 

de partículas: a iones A-, a iones B+, y (1-a) moléculas AB; es decir, habrá 2a + 1 - a = 1 + a partículas22.  

El coeficiente de actividad calculado para los iones con la suposición (falsa) de disociación total es el 

estequiométrico, mientras que si se tiene en cuenta la asociación y se calculan  gA y gB, en base a su concentración 

real (lo que está realmente disociado), estos valores serán los verdaderos y serán distintos de los 

estequiométricos.  

                                            
22 Siendo a el grado de disociación a =partículas disociadas/ partículas iniciales previas a la disociación. 
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      La comparación entre las predicciones de la teoría límite de D-H y las 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 aproximadamente ÕI = 0,1 (m1/2), es decir, c º 0,01 m para electrolitos 1:1 y 

valores  menores a medida que aumenta el producto de las cargas de los iones.  

 

 
Figura 8-2: Verificación de la ley límite de Debye-Hückel. 

 

CORRECCIONES A LA LEY LIMITE DE DEBYE -HÜCKEL  

 

      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 límite fue deducida suponiendo cargas 

puntuales, una primera corrección es considerar ahora el tamaño real de los iones. Para ello se introduce un 

parámetro a, considerándolo como "diámetro eficaz medio de los iones". Puesto que, debido a las suposiciones 

realizadas en la deducción, es difícil determinar exactamente el sentido físico de a23, se lo prefiere considerar 

como un parámetro ajustable.  

      El efecto del tamaño iónico finito se puede incluír en la expresión del logaritmo del coeficiente de 

actividad, como :  

 

     Log gi = - AZi
2 ÕI                           (8-44)  

                    1 +aBÕI  

 

y  

 

      Log g± = - A|Z+Z-|ÕI                         (8-45)  

                      1 + aBÕI  

 

con  

  

     B = å 2NAre2  õ1/2                               (8-46)  

            ç  eeokBT  ÷ 

  

 

siendo B = 3,29x109 kg1/2mol-1/2m-1 para agua a 25 ̄C. Aquí, a es la distancia media de aproximación de los 

iones, y B es una constante para un dado solvente y una dada temperatura. Se dan los valores de A y B en 

función de la temperatura, para soluciones acuosas, en la tabla 8-I . Como los iones están solvatados, a no es la 

distancia interiónica obtenida por mediciones de rayos X en cristales. Se suele obtener empíricamente 

comparando valores experimentales de g± con la ecuación anterior. Algunos valores de a para diversos iones se 

dan en la Tabla 8-II.  

 

 

                                            
23 Hay una serie de factores a considerar. Por ejemplo, el radio cristalográfico de los iones sufre una 

expansión al pasar a la solución (como si en el cristal estuvieran comprimidos y en solución no), y además, 

los iones se hidratan ¿debe considerarse el radio del ion ñdesnudoò o el del ion m§s su capa de hidrataci·n 

primeria? 
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Tabla 8-I 

Valores de A y B de la ecuación de D-H a 

distintas temperaturas 

 

T( C̄)        B (Å-1)       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 (0,32 a 0,33)x1010 m, y a del orden de (3 a 4)x10-10 m-1 de 

modo que aB º 1. Para soluciones no muy concentradas, puede usarse como aproximación de la ecuación 

anterior, entonces, a:  

 

     Log g± = - A|Z+Z-|ÕI                         (8-47)  

                         1 + ÕI  

 

ecuación conocida como "segunda aproximación de la teoría de D-H" . Esta ecuación es satisfactoria para 

soluciones 1:1 de concentración hasta 0,1 m, aproximadamente, y tiene la ventaja sobre las anteriores (8-37) de 

no poseer parámetros empíricos dependientes del tipo de ión.  

      La orientación del dipolo de las moléculas del solvente alrededor de un ión depende del tamaño y 

carga del ión. Es más intensa cuanto mayor es la carga y menor el tamaño del ion, y también depende del signo. 

Esta orientación equivale a un cambio de la constante dieléctrica del medio en las vecindades del ión. 

 

Tabla 8-II  

 

      Algunos tamaños iónicos en solución (J. Kielland, J. Am. Chem. Soc.,59, 1675 (1937).  

      a                        iones  

     (nm)  

 

      0,3     K+, NH4
+, Ag+, OH-, F-, CNS-, ClO4

-, BrO3
-,Cl-, Br-, I-, CN-, NO3

-, HCOO-  

 

      0,4     Na+, IO3
-, HCO3

-, H2PO4
-, CH3-COO-, Hg2

2+, SO4
=, CrO4

=, HP4
=, Cr(NH3)6

3-, PO4
3-, Fe(CN)63-  

 

      0,5     Sr2+, Ba2+, Cd2+, Hg2+, Pb2+, CO3
=, Fe(CN)64-  

 

      0,6     Li+, Ca2+, Cu2+, Zn2+, Sn2+, Mn2+, Fe2+  

 

      0,8     Mg2+  

 

      0,9     H3O+, Al3+, Fe3+, Cr3+, La3+, Ce3+  

 

      1,1     Th4+, Ce4+, Sn4+  

 

       Esto resulta en una disminución de las fuerzas interiónicas y por consiguiente en una menor desviación 

del comportamiento ideal: el coeficiente de actividad es, por lo tanto, mayor que lo que sería de otra manera. 

Se toma en cuenta el efecto de la orientación sumando a la ecuación anterior un término proporcional a I:  

 

 

     Log g± = - A|Z+Z-|ÕI  + C'.I                  (8-48)  

                      1 + aBÕI  
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       Luego de reordenar y despreciar algunos términos pequeños, Guggenheim obtuvo, en 1935:  

 

      Log g± = -A|Z+Z-|ÕI + C.I                    (8-49)  

 

con C = aAB + C'. Esta constante sólo puede ser calculada a partir de datos experimentales. El valor de C 

depende de la naturaleza del electrolito.  

 

ECUACION DE DAVIES  

 

      C.W. Davies ("Ion Association", Butterworths, London, p.41 (1962)) postuló una ecuación para 

valores típicos de coeficientes de actividad, empleando un valor promedio para el parámetro C' de la ecuación 

(9-48), quedando:  

  

      Log gi = Zi
2å - AÕI   + 0,15.Iõ                 (9-50)  

                         ç   1+ÕI               ÷  

 

       Aquí no hay reconocimiento para diferencias en tamaños iónicos. En esta ecuación se acepta que el 

tamaño medio efectivo es del orden de 0,3 nm, haciendo aB = 1. El valor 0,15 se eligió para mejor representar 

un comportamiento típico. La ecuación es un compromiso entre hallazgos teóricos y experimentales.  

 A extremadamente altas concentraciones iónicas, hay que tener en cuenta la formación de pares 

iónicos, triples iones y racimos iónicos, lo cual cae fuera de este curso. Para mayor información, ver J.O'M 

Bockris y A.K. Reddy, "Modern Electrochemistry", vol I , Plenum Press (1970). 

 

INFLUENCIA DE LA HIDRATACION SOBRE EL COEFICIENTE DE ACTIVIDAD  

 

      Stokes y Robinson (R.H.Stokes y R.A.Robinson, J. Am. Chem. Soc. 70, 1870 (1948)) propusieron que  

 

a) el agua unida a los iones no forma ya parte del solvente en masa, y  

b) que la expresión de la ley extendida de D-H da correctamente el valor del coeficiente de actividad (en la 

escala de fracción molar) de los iones solvatados. 

 

Entonces puede hallarse, en base a la aplicación de la ecuación de Gibbs-Duhem y el coeficiente osmótico 

de Bjerrum, que:  

 

     Log g± = - A|Z+Z-|ÕI  - h Ln aw - Ln (1 + 0,018(n-h)m)  (8-51) 

                       1 + aBÕI    n  

  

 

donde aw es la actividad del agua, n el número de hidratación (número de moles de agua unidos a un mol de 

electrolito independientemente de cómo se distribuye entre catión y anión, h un coeficiente experimental y m 

la molalidad nominal del soluto. Algunos valores de h y a se muestran en la Tabla 8-III.  

 

Tabla 8-III  

         Valores de h y a para diversos iones,  

         para la aplicación de la ecuación 8-51. 

 

       Sustancia   h         a (nm)  

        HCl           8,0          0,447  

        LiCl            7,1              0,432  

        NaCl            3,5              0,397  

        KCl             1,9              0,363  

        RbCl             1,2              0,349  

        NH4Cl           1,6              0,375  

        MgCl2           13,7           0,502  

        CaCl2           12,0            0,473  

        SrCl2           10,7            0,461  

        BaCl2             7,7              0,445  

 

      Esta ecuación es notablemente consistente con los coeficientes de actividad medios experimentales de 
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electrólitos no asociados en soluciones acuosas concentradas, y los tamaños iónicos encontrados para un 

considerable número de electrólitos son consistentes con las dimensiones de los iones solvatados. Los valores 

de h y a encontrados por Stokes y Robinson para un número de cloruros 1:1 y 2:1 se dan en la Tabla 8-IV. 

 

                           Tabla 8-IV 

 

Valores de h y a para diversos iones, para la 

aplicaión de la ecuación 8-43. 

 

      Sustancia             h               a (nm)  

 

       HCl                 8,0              0,447  

       LiCl                7,1              0,432  

       NaCl                3,5              0,397  

       KCl                 1,9              0,363  

       RbCl                1,2              0,349  

       NH4Cl               1,6              0,375  

       MgCl2              13,7              0,502  

       CaCl2              12,0              0,473  

       SrCl2              10,7              0,461  

       BaCl2               7,7              0,445  

 

EL COEFICIENTE OSMOTICO  

 

      Otra función que es a menudo usada, especialmente en soluciones electrolíticas, es el coeficiente 

osmótico del solvente. Este es simplemente una función logarítmica del coeficiente de actividad, pero es útil 

cuando el coeficiente de acitividad del solvente difiere de la unidad sólo en una cantidad muy pequeña. P.ej., 

en el caso de soluciones electrolíticas diluidas, el coeficiente de actividad del solvente puede diferir de la unidad 

en menos de una parte en 104, mientras que el coeficiente de actividad del soluto puede diferir de la unidad en 

varios porcientos. En tales casos es deseable usar una función que resulta en una mayor medición numérica de 

la desviación del solvente de la idealidad. 

 

Tabla 8-V 

 

 Actividad del agua en soluciones de NaCl 

 M aw M aw            

 0,1 0,99665 3 0,8932 

 0,5 0,98355 3,4 0,8769 

 1 0,96686 3 0,8600 

 1,4 0,9532 4,2 0,8428 

 1,8 0,9389 4,6 0,8250 

 2,2 0.9242 5 0,8068 

 2,6 0.9080 5,4 0,7883 

  

     El coeficiente osmotico F del solvente está definido por la relación  

 

     msolv = msolv° + FRT ln xsolv                         (8-52) 

 

    F ­ 1 cuando xsolv ­ 1 

 

      La relación entre F y  gsolv es obtenida por: 

 

     m solv ° + RT ln  g solv x solv = m solv ° + FRT ln x solv 

 

y entonces 

 

      ln gsolv = (F-1)ln x solv      (8-53) 

 

      El coeficiente osmótico difiere de la unidad en forma mucho mayor que lo que lo hace gsolv. Su utilidad 
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en la región de concentración donde gsolv tiene un valor de, digamos, 0.9999 es bien notable. 

 

PARES IONICOS 

 

       Las deducciones anteriores se realizaron en la suposición de que el electrólito estaba totalmente 

disociado. Sin embargo, aún los llamados "electrólitos fuertes", a altas concentraciones, pueden formar lo que 

se llaman "pares iónicos", que en ciertas relaciones son semejantes a las moléculas no disociadas. El concepto 

fue desarrollado por Brønsted en 1926.  

       Un par iónico se forma cuando el catión y el anión se acercan hasta una distancia menor que cierta 

distancia crítica d, definida por la fórmula:  

 

     d = _|Z+Z-|e2                                    (8-54)  

            8peeokBT  

 

      A esta distancia la energía potencial electrostática de dos iones de cargas opuestas es igual a 2kBT, y 

la energía térmica es insuficiente para superar la atracción mutua. Los iones quedan enlazados formando un 

par, que no participa de la conductividad eléctrica de la solución, a pesar de no ser una verdadera molécula. El 

número de pares iónicos y su constante de disociación puede calcularse mediante la mecánica estadística. Se 

observa que el número de pares iónicos aumenta cuanto más pequeños son los iones y cuanto mayor es su 

concentración y su carga.  

      También pueden aparecer, aunque en menor proporción, grupos de tres o cuatro iones, cargados o no, 

como por ejemplo AB2+, A2B-, A2B2, etc., que explican las curvas de conductividad anómalas, así como también 

el comportamiento del coeficiente de actividad estequiométrico a altas concentraciones.  

      Otra causa de variación de los coeficientes de actividad estequiométricos es la contracción de las 

soluciones al introducir iones, debido al apeñuscamiento de las moléculas de solvente en la primera capa de 

hidratación, y a la contracción típica de los dieléctricos sometidos a un campo eléctrico, la disminución de 

moléculas de solvente "libre"  debido a que las moléculas de la primera capa de hidratación forman parte de la 

entidad cinética del ión o partícula hidratada. Ambos efectos conducen a un aumento efectivo de la 

concentración molar, mientras que sólo el segundo aumenta la concentración molal efectiva, comparados 

ambos con la concentración estequiométrica o nominal. Estas variaciones afectan entonces 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 

reacción genérica en solución:  

 

     aA + bB = cC + dD                             (8-55)  

 

se cumple que:  

 

     Dm = Dm̄ + RT Ln (aC)c(aD)d                    (8-56)  

                                    (aA)a(aB)b  

 

y en el equilibrio Dm = 0 de modo que:  

 

      Dm̄ = - RT Ln K                              (8-57)  

 

donde  

 

     K = (aC)c(aD)d  = (mC)c(mD)d .(gC)c(gD)d  = Km.Kg   (8-58) 

            (aA)a(aB)b     (mA)a(mB)b  (gA)a(gB)b  

  

es la constante termodinámica de equilibrio.  

 

ESTADOS DE REFERENCIA 

 

      Debido a que las composiciones de disoluciones, especialmente de electrólitos, en cuyo estudio el 

concepto de actividad tiene la máxima importancia, se expresan en términos de molaridades o molalidades, se 

utiliza ampliamente un estado tipo distinto. En los estudios termodinámicos es preferible el uso de la molalidad, 



 

 141 

porque es independiente de la temperatura y presión, lo que no sucede con la molaridad.  

       El estado de referencia en estos casos es una solución cuya razon a/m sea unitaria a la presión 

atmosférica, es decir, que se comporta como a dilución infinita, pero en la cual a = 1. Esto es, postula un estado 

hipotético en el que una solución 1 m posee las propiedades que tendría a dilución infinita, extrapoladas a 1 m 

siguiendo las leyes de soluciones ideales.  

      Los coeficientes de actividad calculados con este estado de referencia pueden indicarse con gm. Si el 

estado de referencia hipotético es el de concentración 1 M, con comportamiento de solución ideal, los 

coeficientes de actividad pueden indicarse con gC.  

       Finalmente, los coeficientes de actividad racionales son los basados en la fracción molar, siendo el 

estado tipo la solución infinitamente diluída, en la que a/x = 1, a la presión atmosférica normal, y lo notaremos 

con gx.  

      Existe una relación entre estos tres coeficientes de actividad:  

                                    

       gx = gm(1 + 0,001 mM1) =  gCåd + 0,001C(M1 - M2) õ               (8-59) 

                                                      ç              do                 ÷ 

 

 

donde m es la molalidad, M1 y M2 las masas molares del solvente y del soluto, respectivamente, C la molaridad, 

y d y do las densidades de la solución y del solvente puro.  

 

OTROS ESTADOS TIPO 

 

       La naturaleza del estado tipo elegido para el cálculo de actividades no tiene significado termodinámico 

y hay libertad para su elección, siempre que se lo mantenga a lo largo del razonamiento. En efecto, como lo que 

se calcula son siempre diferencias de energía libre de Gibbs o de potencial químico, para el pasaje del estado 1 

al 2:  

 

  Dm = m2 - m1 = m̄ + RT Ln a2 - m̄ - RT Ln a1 = RT Ln a2/a1   (8-60)  

 

       Cuando la variación depende de a2/a1, cualquier constante de proporcionalidad que existiera entre a y 

Pv o concentración será la misma para ambas actividades y se cancelará.  

       Los potenciales químicos de una sustancia 1 en dos fases diferentes, en equilibrio, son iguales. Sin 

embargo, como la elección del estado tipo es arbitrario, en ciertas circunstancias puede elegirse un estado tipo 

distinto en cada fase, en cuyo caso las actividades no serán iguales. Puesto que, para el constituyente 1 en las 

fases a y ß en equilibrio, se cumple que:  

 

      m1,a = m1,ß                                      (8-61)  

 

      m1,a = m̄1,a + RT Ln a1,a = m̄1,ß + RT Ln a1,ß = m1,ß  

 

de donde:  

 

     m̄1,a - m̄1,ß = - RT Ln (a1,a/a1,ß)                  (8-62)  

 

y si m̄1,a  ̧m̄1,ß, entonces:  

 

     a1,a/a1,ß = exp (- m̄1,a - m̄1,ß ) ̧  1            (8-63)  

                                     RT  

 

      Esto causa que la especie 1 se distribuya en distinta proporción 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 HETEROGENEOS  

 

      En muchos casos, se encuentran equilibrios químicos en los que hay involucradas sustancias sólidas, 

líquidas y gaseosas. En todos estos casos, se utiliza la convención de que "la actividad de cada sólido o líquido 

puro se puede tomar como la unidad a la presión atmosférica". En rigor, la actividad de un sólido o líquido 

puros es constante, y por eso se la puede incluír en el valor de la constante de equilibrio, sustituyendo en la 

expresión de la constante la actividad por la unidad. Si el líquido o el sólido no están en estado puro, su actividad 
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no será unitaria, pudiéndose tomar en primera aproximación igual a su fracción molar (por ejemplo, podría 

haber un sólido disuelto en otro sólido, como en una aleación o un sólido en un líquido, como una amalgama).  

      En rigor, la actividad para sólidos y líquidos puros será unitaria si la presión total es 1 atm. A otras 

presiones, la actividad será constante pero distinta de la unidad. Sin embargo, el efecto de la presión sobre un 

líquido o sólido es generalmente pequeña (a menos que la presión sea extremadamente alta), y 

consecuentemente puede seguirse considerando unitaria a la actividad. Además, frecuentemente hay una 

anulación parcial de términos para las sustancias reaccionantes y productos resultantes.  

       Por ejemplo, en la reacción:  

 

     Fe(s) + H2O(g) = FeO(s) + H2(g)  

 

si el hierro y el óxido ferroso son sólidos puros, entonces:  

 

     K = aH2/aH2O = fH2/fH2O º PH2/PH2O º xH2/xH2O  

 

o, en la reacción:  

 

      Fe(s) + 3H+
(aq) = Fe+3

(aq) + 1,5H2(g)  

 

  K = (aH2)1,5(aFe+3)  = (fH2)1,5(aFe+3) º (PH2)1,5(mFe+3)(gFe+3)  

              (aH+)3                 (aH+)3               (mH+)3(gH+)3  

 

      Por otro lado, en las reacciones en que interviene el solvente, y si la solución es diluída, puede 

considerarse que la actividad del solvente es constante, y consecuentemente, adoptar la misma convención, por 

ejemplo:  

 

      NH3(aq) + H2O = NH4
+
(aq) + OH-

 (aq)  

 

donde  

 

      K = aNH4+.aOH-   

                 aNH3  

 

o la reacción:  

 

      CaCO3(s) = CaO(s) + CO2(g)  

 

con K = fCO2 º PCO2  

 

       Los equilibrios tales como la vaporización tienen una constante de equilibrio igual a la fugacidad del 

vapor, que es aproximadamente igual a la presión de vapor, por eso la ecuación de Claussius-Clapeyron 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 transformación de la energía en los sistemas vivos. Desde 

el momento en que se comenzaron a entender muchos fenómenos biológicos y bioquímicos a nivel molecular, 

se ha aprendido a aplicar la termodinámica al estudio de los sistemas vivos. En esta sección se examinarán los 

aspectos energéticos de las reacciones bioquímicas, utilizando como ejemplo la glicólisis. En particular, el 

interés se centrará en la función del 5'-trifosfato de adenosina (ATP) en estos procesos. 

 

ESTADO NORMAL EN BIOQUIMICA  
 

      Antes de entrar a la discusión de la termodinámica de los seres vivos, es importante primero distinguir entre 

los estados normales que se emplean en fisicoquímica y en bioquímica. En fisicoquímica, el estado normal se 

refiere a la situación en la cual todos los reactivos y productos están a la concentración molar (o molal) unitaria. 

En bioquímica se sigue el mismo procedimiento, salvo que la concentración de los iones de hidrógeno del 

estado normal se define como 10-7 M, debido a que el pH fisiológico es aproximadamente de 7. En 

consecuencia, según estas convenciones, el cambio de energía libre normal de Gibbs será diferente en 
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reacciones que involucran captación o liberación de iones de hidrógeno. Por tanto, se sustituirá Dm̄ por Dm̄' en 

el estudio de los procesos bioquímicos. Considérese la reacción 

 

      A + B ­ C + xH+ 

 

       El cambio de potencial químico (Dm) del proceso está dado por 

 

      Dm = Dm̄ + RT ln ([C]/1M)([H+]/1M)x       (6.64)( 8-64) 

                                   ([A]/1M)([B]/1M)  

 

donde 1 M representa el estado normal fisicoquímico del soluto en solución (suponiendo comportamiento ideal 

y empleando concentraciones en lugar de actividades). Como el estado normal bioquímico de los iones de H+ 

es de  10-7 M, el cambio de energía libre de Gibbs del mismo proceso ahora está dado por 

 

      Dm = Dm̄' + RT ln ([C]/1M)([H+]/10-7M)x      (8-65) 

                                    ([A]/1M)([B]/1M)  

 

       Adviértase que aun cuando la convención del estado normal ha cambiado, Dm debe mantenerse sin 

cambios. A partir de las dos últimas ecuaciones se obtiene: 

 

      Dm̄ = Dm̄' + xRT ln (1/10-7)              (8.66) 

 

      Si x = 1 y T = 298 K, entonces 

 

      Dmo = Dmo' + 40,0 kJ                       (8.67) 

 

       Esto significa que en las reacciones en que se producen iones H+, Dmo es mayor que Dm̄' en 40,0 kJ 

mol-1 de iones H+ liberados. En consecuencia, la reacción es más espontánea a pH = 7 que a pH = 0. Por otra 

parte, si el ion H+ aparece como reactivo, 

 

      C + H+ ­ A + B 

 

puede demostrarse que 

 

      Dmo = Dmo' - 40.0 kJ                        (8.68) 

 

y esta reacción será más espontánea a pH = 0 que a pH = 7. En las reacciones en las que no intervienen iones 

H+, Dm̄ = Dm̄'. 

 

ATP - CIRCULACION DE LA ENERGIA  
 

        El 5'-trifosfato de adenosina (Figura 8-3) es la fuente de energía fundamental en numerosas reacciones 

biológicas, cuyo margen de acción va desde la síntesis de proteínas y del transporte iónico hasta la contracción 

muscular y las actividades eléctricas de las células nerviosas.  

 

 
Figura 8-3:-Estructura del 5'-trifosfato de adenosina (ATP). Por hidrólisis, pierde el grupo fosfato terminal para 

formar 5'-difosfato de adenosina (ADP). El ADP puede seguirse hidrolizando para dar 5'-monofosfato de 

adenosina (AMP). 

 

       La energía que se requiere para llevar a cabo estos procesos se deriva de la reacción de hidrólisis a pH 

= 7: 
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      ATP-4 + H2O  ­ ADP3- + Pi + H+ 

 

donde Pi denota al fosfato inorgánico HPO4
2-. Esta reacción va acompañada de una disminución de la energía 

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 metálicos presentes. Uno de los sistemas estudiados con bastante exactitud es 

el complejo Mg-ATP, el cual, a pH = 7 y T = 310 K, tiene el valor Dm̄ = - 30.5 kJ. La reacción de hidrólisis 

puede proseguir de la manera siguiente: 

 

      ADP3- + H2O ­ AMP2- + Pi + H+     Dmo' º -30J 

 

      AMP2- + H2O ­ adenosina + Pi      Dm̄' º -14 kJ 

 

 Sin embargo, en casi todos los casas, sólo se pondrá interés en la hidrólisis del ATP a ADP. 

       La gran disminución de la entalpía libre debida a la hidrólisis del ATP a ADP sugirió a algunos 

bioquimicos el empleo del concepto de enlace fosfato de alta energía para describir estos compuestos. El 

empleo de este concepto resultó inadecuado, ya que implica que el enlace P-O de estas moléculas es algo 

diferente del enlace covalente común, lo cual no es cierto. Entonces, ¿por qué dicho valor tan negativo de Dm̄'? 

A fin de dar respuesta a esta pregunta, deben examinarse las estructuras del ATP y de sus productos de 

hidrólisis, ADP y Pi ya que Dmo' depende de la diferencia de las entalpías libres normales de los productos y 

reactivos. Por lo menos deben tomarse en cuenta dos factores: la repulsión electrostática y la estabilizacibn por 

resonancia. A pH = 7, la unidad de trifosfato del ATP lleva cuatro cargas negativas: 

 

                                    O     O     O 

                                    ¬     ¬      ¬   
       adenina-ribosa-O-P-O-P-O-P-O- 

                                     é      é      é 
                                    O-    O-    O- 

 

       A causa de la proximidad de las cargas, existe una repulsión electrostática considerable. Esta repulsión 

se reduce cuando el ATP se hidroliza a ADP y Pi (el ADP sólo tiene tres cargas negativas). El otro factor que 

contribuye al valor tan grande de DG '̄ es el que ADP y el Pi poseen más estructuras resonantes que el ATP. For 

ejemplo, el grupo P, tiene varias estructuras resonantes de energia semejante: 

 

         O-                  O                    O-                    O- 

          é                   ¬                      é                      é         

HO-P+-O-  ª HO-P-O-  ª  HO-P=O  ª  HO-P-O-  

        é                      é                      é                    ® 
       O-                   O-                    O-                   O   

 

       Por otra parte, la porción terminal del ATP tiene estructuras resonantes de menor importancia por 

grupo fosfato. La siguiente estructura resonante del ATP es improbable debido a que los átomos de oxígeno 

tienen tres enlaces y al hecho de que exista una carga positiva en el átomo de oxígeno adyacente al átomo de 

fósforo que también tiene carga positiva: 

 

                                     O     O        O- 

                                     ¬     ¬          é 
       adenina-ribosa-O-P-O-P+-O+=P-O- 

                                      é      é          é 
                                     O-   O-        O- 

 

       Por último, en grado menor, la liberación del impedimento estérico entre los átomos de oxígeno de los 

grupos fosfato adyacentes del ATP por hidrólisis también puede contribuir a la gran disminución de la entalpía 

libre normal. 

       Como se muestra en la Tabla 8-VI , la hidrólisis del ATP no es de ninguna manera la más exoenérgica. 

Sin embargo, la importancia de su posicibn relativa entre los otros fosfatos se mencionará en forma breve. 
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Tabla 8-VI 

Entalpías libres normales de hidrólisis de algunos compuestos fosfato a pH = 7 

 Compuesto Dm° (kJ/mol)  

 Fosfoenolpiruvato -61,9 

 Fosfato de acetilo  -43,1 

 Fosfato de creatina -43,1 

 Pirofosfato -33,5 

 ATP -30,5 

 Glucosa -1-fosfato -20,9 

 Glucosa-6-fosfato -13,8 

 Glicerol 1-fosfato -9,2 

 

GLICOLISIS  
 

       Todos los organismos vivos necesitan energía para su crecimiento y funcionamiento. Las plantas 

obtienen su energía del Sol a través del proceso de fotosíntesis. Reciben el nombre de autótrofas porque 

contienen células que se autoalimentan. Los seres humanos, como heterótrofos, sobreviven alimentándose de 

los demás. Los alimentos humanos se componen en su mayor parte de carbohidratos, proteínas y grasas. Los 

humanos obtenemos la energía almacenada en estas moléculas a través de oxidación gradual. Por ejemplo, los 

carbohidratos sirven para dos fines: proporcionan las bases de sustentación de la biosíntesis y producen energía 

por oxidación. Ahora se pondrá atención a la producción de energía. 

 En la Figura 8-4 se muestra la trayectoria metabólica de la glucosa a ácido pirúvico. En la ruptura de 

una molécula de seis átomos de carbono, la de glucosa, a dos moléculas de tres átomos de carbono, el ácido 

pirúvico, se hallan involucradas nueve etapas en total. Cada una de las etapas es catalizada por enzimas. Se 

advierte que el ATP se consume 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 ácido pirúvico. 

      En la primera etapa de la trayectoria glicolítica, la glucosa se convierte en glucosa 6-fosfato: 

 

 
 

       Como éste es un proceso endoérgico24, la reacción no será espontánea si los reactivos y productos se 

hallan en sus estados normales. Sin embargo, esta reacción puede inducirse por acoplamiento con otra reacción, 

la cual es exoérgica, es decir, la hidrólisis del ATP. Por tanto, puede escribirse una reacción acoplada de la 

manera siguiente:  

 

      glucosa + ATP ­ glucosa 6-fosfato + ADP        Dmo = -17.2 kJ  

 

 Esta reacción ahora tendrá lugar en forma espontánea debido a que el valor de Dm̄' es una cantidád 

negativa grande. 

       La reacción precedente sirve para ilustrar la importancia de las reacciones de acoplamiento en los 

sistemas biológicos. En esencia, se tiene una reacción energéticamente desfavorable pero que es necesaria para 

el metabolismo. Puede hacerse que tenga lugar asociándola con otra reacción, en la cual se libera una gran 

cantidad de entalpía libre. Debe advertirse que estas dos reacciones no se efectúan en forma separada; la 

presencia de la enzima glucocinasa (o hexocinasa) es la que hace posible el acoplamiento. 

        Otra reacción de acoplamiento tiene lugar a partir de fructosa 6-fosfato a fructosa 1,6-difosfato. De 

nuevo, se hidroliza 1 mol de ATP por cada mol de fructosa 6-fosfato que se fosforila. 

       El consumo de ATP en estas reacciones queda más que compensado por las etapas subsiguientes, las 

cuales dan como resultado una sintesis total de 4 moles de ATP; en consecuencia, hay una ganancia neta de 2 

moles de ATP. A pH = 7,5 y 298 K, la síntesis de ATP a partir de ADP y Pi viene acompañada por un incremento 

                                            
24 Se llama reacción endoérgica a cualquier reacción química que absorbe energía, en contraposición a las 

reacciones exoérgicas que la desprenden. Habitualmente la energía en una reacción se manifiesta en forma 

de calor, es decir, en la absorción o desprendimiento de calor. 
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de la entalpía libre: Dmo' = 31.4 kJ mol-1. Por lo tanto, esta reacción debe inducirse ligándola a una reacción 

exoérgica. Esto ocurre en la oxidación del gliceraldehído 3-fosfato a 1,3-difosfoglicerato, donde NAD+ y NADH 

son las formas oxidada y reducida del dinucleótido de nicotinamida adenina (Figura 8-5). El NAD+ es otra 

molécula biológica importante, que funciona como portador electrónico (de gliceraldehído a piruvato). La 

reacción precedente es ligeramente endoérgica y, por tanto, no puede emplearse para inducir cualquier otro 

proceso energéticamente desfavorable. Sin embargo, lo que es importante es el hecho de que la hidrólisis del 

producto, el 1,3-difosfoglicerato, es muy exoérgica de modo que en presencia de la enzima fosfogliceratocinasa, 

se tiene que: 

 

1,3-difosfoglicerato + ADP ­ 3-fosfoglicerato + ATP  

 

                                             Dmo' = -18.8 kJ 

 

 
Figura 8-4: Trayectoria glicolítica. En ausencia de oxígeno, el producto final en el cuerpo humano es el ácido 

láctico. 

 

 
Oxidación del gliceraldehído -3-fosfato a  1,3 difosfoglicerato 
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Figura 8-5 (a) Estructuras del NAD+ y del NADH y (b) reducción del NAD+ a NADH. R designa al resto de la 

molécula de NAD+ y XH2 designa a la molécula de sustrato que se está oxidando conforme se reduce el NAD+. 

El sustrato, XH2 pierde dos átomos de hidrógeno más dos electrones. Uno de los iones de hidrógeno va a la 

solución. EI otro ion de hidrógeno, acompañado por dos electrones, se combina con el NAD+ para formar 

NADH. Adviértase que la reacción puede representarse como NAD+ + 2H+ + 2e- ­ NADH + H+ o simplemente 

como NAD+ + H2 ­ NADH + H+. 

 

       La gran disminución de la entalpía libre normal en este proceso asegura la dirección de la reacción de 

izquierda a derecha. Estequiométricamente, por cada mol de glucosa que se descompone, se producen 2 moles 

de 1,3-difosfoglicerato y, por lo tanto, se forman dos moles de ATP. La conversión del fosfoenopiruvato a 

piruvato también se Ileva a cabo vía un proceso de acoplamiento, en el cual se forman dos moles adicionales 

de ATP. 

      Hasta el momento se han considerado los aspectos energéticos de cada etapa individual. A 

continuación, sería deseable conocer cómo puede aplicarse la constante de equilibrio a un proceso como la 

glicólisis. En una secuencia de reacciones, la magnitud importante no es la constante de equilibrio de una 

reacción aislada; en su lugar, debe considerarse la constante de equilibrio del proceso global. Considérense las 

reacciones siguientes: 

 

      A + B = C + D               K1 = [C][D]  

                                                      [A][B]  

 

      C + D = E + F               K2 = [F][E] 

                                                     [C][D]  

 

      E + F = G + H               K3 = [G][H]  

                                                     [E][F] 

 

       La constante de equilibrio del proceso global 

 

      A + B = G + H 

 

está dada por 

 

      K4 = [G][H]  = K1K2K3                   (8.69) 

               [A][B]  

 

      El punto importante es que, aunque una de las etapas intermedias tuviera una constante de equilibrio 

pequeña, aún se formaría una cantidad apreciable de los productos si las demás etapas son favorables de 

izquierda a derecha. Por ejemplo, si K1 = 1050, K2 = 10-4 y K3 = 102, aún se tendría que K4 = 103. Además, como 

 




