


Quimica
Fisica

Thomas Engel
Universidad de Washington

Philip Reid

Universidad de Washington

Capitulo 27, Quimica computacional, contribucién de
Warren Hehre
CEO, Wavefunction, Inc.

Traduccion y Revisién Técnica
Alberto Requena Rodriguez
José Zuniga Roman
Adolfo Bastida Pascual
Departamento Quimica Fisica

Universidad de Murcia

PEARSON
]

| Addison
Wesley

San Francisco Boston New York

Cape Town Hong Kong London Madrid Mexico City
Montreal Munich Paris Singapore Sydney Tokyo Toronto



Datos de catalogacion bibliogréfica

QUIMICA FISICA
Thomas Engel y Philip Reid
PEARSON EDUCACION S.A., Madrid, 2006
ISBN 10: 84-7829-077-X
ISBN 13: 978-84-8322-699-5
Materia: Quimica Fisica, 544
Formato: 215 x 270 Paginas: 1090

Todos los derechos reservados.

Queda prohibida, salvo excepcion prevista en la Ley, cualquier forma de reproduccion,
distribucién, comunicacion publica y transformacion de esta obra sin contar con autorizacion
de los titulares de propiedad intelectual. La infraccién de los derechos mencionados puede ser
constitutiva de delito contra la propiedad intelectual (arts. 270 y sgts. Cédigo Penal).

DERECHOS RESERVADOS

© 2006 por PEARSON EDUCACION S.A.
Ribera del Loira, 28

28042 Madrid

QUIMICA FiSICA
Thomas Engel y Philip Reid
ISBN 10: 84-7829-077-X
ISBN 13: 978-84-7829-077-2
Deposito Legal:

ADDISON WESLEY es un sello editorial autorizado de PEARSON EDUCACION S.A.

Authorized translation from the English language edition, entitled PHYSICAL CHEMISTRY,
1st Edition by ENGEL, THOMAS; REID, PHILIP, published by arrangement with Pearson
Education Inc, publishing as Benjamin Cummings, Copyright © 2006

Equipo editorial
Editor: Miguel Martin-Romo
Técnico editorial: Marta Caicoya
Equipo de produccion:
Director: José A. Clares
Técnico: Marfa Alvear

Disefio de Cubierta: Equipo de disefio de Pearson Educacion S.A.

Impreso por:

IMPRESO EN ESPANA - PRINTED IN SPAIN

PEARSON

e—

| Addison
Wesley

Este libro ha sido impreso con papel y tintas ecoldgicos



Este libro estd dedicado a mis padres, Walter y Juliane, que fueron
mis primeros maestros, y a mi querida familia, Esther y Alex, de
quienes todavia estoy aprendiendo.

—Thomas Engel

Este libro estd dedicado a mi familia—Carolyn, Sierra y
Samantha—por su paciencia, ayuda y comprension.
—Philip Reid



Acerca de los autores

Thomas Engel ha ensefiado Quimica durante mas de 20 afios en la Universidad de Was-
hington, donde es Profesor permanente de Quimica y Asociado al programa de gradua-
cion. El Profesor Engel cursé los grados de bachiller y master en Quimica en la
Universidad Johns Hopkins y el Doctorado en Quimica en la Universidad de Chicago.
Ha invertido 11 afios como investigador en Alemania y Suiza, a la vez que obtenia el
grado de Dr. rer. nat. habil. de la Universidad Ludwig Maximilians de Munich. En 1980,
dej6 el laboratorio de investigacion de IBM en Zurich para incorporarse como miembro
de la Facultad de la Universidad de Washington.

Los intereses de investigacion del Profesor Engel estan en el area de Quimica de su-
perficies y ha publicado mds de 80 articulos y capitulos de libros en este campo. Ha re-
cibido el premio de Quimica de superficies y coloides de la American Chemical Society
y un premio Senior Humboldt Research de la Fundacién Alexander von Humboldt, que
le ha permitido establecer colaboraciones con investigadores alemanes. Trabaja habi-
tualmente con fabricantes europeos de convertidores cataliticos para mejorar su rendi-
miento para maquinas diesel.

Philip Reid ha ensefiado Quimica en la Universidad de Washington desde que se incor-
pord a la Facultad de Quimica en 1995. El Profesor Reid ha obtenido el grado de
Bachiller en la Universdidad de Puget Sound en 1986 y el Doctorado en Quimica en la
Universdidad de Berkeley en 1992. La investigacién postdoctoral la ha llevado a cabo en
la Universidad de Minnesota, en el campus Twin Cities antes de trasladarse a
Washington.

La investigacion en la que estd interesado el Profesor Reid se centra en las dreas de
la Quimica atmosférica, dindmica de reacciones en fase condensada y materiales 6pti-
cos no lineales. Ha publicado mds de 70 articulos en estos campos. El Profesor Reid ha
recibido el premio CAREER de la National Science Foundation, es Cottrell Scholar de
le Research Corporation y es becario Sloan.



Prefacio

Este libro se ha ido elaborando a lo largo de muchos afios de ensefianza e investigacién en
Quimica Fisica para conseguir un libro de texto que fuera accesible a los estudiantes y demos-
trara que la Quimica Fisica es un campo moderno, vital y en evolucién. La audiencia objetivo es
la de estudiantes de Licenciatura, fundamentalmente de Quimica, Bioquimica e Ingenieria
Quimica, asi como los estudiantes de Ciencias Ambientales y Ciencias Bioldgicas. Los siguien-
tes objetivos, ilustrados con breves ejemplos, subrayan los rasgos distintivos de este libro.

Centra la atencion en la ensefianza de los conceptos fundamentales. Se exploran
los principios centrales de la Quimica Fisica centrando la atencidn en las ideas
fundamentales y entonces se extiendne esas ideas a una variedad de problemas. Por
ejemplo, se puede conseguir una buena comprension de la Mecénica Cudntica a partir
de cuatro sistemas bdsicos: la particula en la caja, el oscilador arménico, el rotor rigido y
el 4tomo de hidrégeno. Por tanto, hay que tener cuidado en explicar y desarrollar estos
sistemas totalmente para proporcionar una base sélida al estudiante. Se han formulado
aproximaciones similares para otras dreas de la Quimcia Fisica. El objetivo es construir
una base solida para la comprension de los estudiantes, mas que cubrir una amplia
variedad de temas con un grado de detalle modesto.

Tlustra la relevancia de la Quimica Fisica en el mundo que nos rodea. Muchos
estudiantes se esfuerzan para conectar los conceptos de la Quimica Fisica con el mundo
que los rodea. Para conseguir este objetivo se incluyen Problemas Ejemplo y temas
especificos para ayudar a los estudiantes a establecer esta conexion. Se discuten las
células de combustible, refrigeradores, maquinas térmicas y maquinas reales en
conexion con la segunda ley de la Termodindmica. Muchos fenémenos cotidianos no se
pueden comprender sin la Mecanica Cuéntica. El modelo de la particula en una caja se
usa para explicar por qué los metales conducen la electricidad y por qué los electrones
de valencia son importantes, en lugar de los internos, para la formacién del enlace
quimico. Se usan ejemplos para mostrar que la espectroscopia como la conocemos, los
laseres que se usan para leer los codigos de barras y los CD, son inimaginables sin los
niveles de energia discretos. Se hace todo los posible para conectar las ideas
fundamentales con aplicaciones que son familiares a los estudiantes.

Presenta la excitante nueva ciencia del campo de la Quimica Fisica. La Quimica
Fisica se sitia al frente de muchas dreas emergentes de la investigacion quimica
moderna. Recientes aplicaciones del comportamiento cudntico incluyen la ingenieria de
los huecos de bandas, puntos cudnticos, pozos cudnticos, teletransporte y computacion
cudntica. La espectroscopia de moléculas tinicas ha proporcionado una comprension
profunda de la cinética quimica y la catalisis heterogénea se ha beneficiado
enormemente de los estudios mecanisticos que se han llevado a cabo usando las técnicas
de la moderna ciencia de superficies. La electroquimica a escala atémica ha sido posible
gracias a la microscopfa tinel de barrido. Se resalta en el texto el papel de la Quimica
Fisica en estas y otras dreas emergentes.

Las simulaciones basadas en la Web ilustran los conceptos que se han explorado y
evitan la sobrecarga matematica. Las Matematicas son centrales en la quimica Fisica;
sin embargo, las matematicas pueden distraer a los estudiantes de la “vision” de los
conceptos subyacentes. Para soslayar este problema, se han incorporado simulaciones
como problemas al final del capitulo a lo largo del libro, de forma que los estudiantes
pueden centrar su atencién en la Ciencias y evitar una sobrecarga matematica. El
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comportamiento termodindmico de los conjuntos moleculares, funciones de distribucién
de velocidad y comportamiento cinético, se ilustran mediante tutoriales interactivos. Esas
simulaciones basadas en la Web las pueden usar también los profesores en las clases. Hay
disponibles mas de 70 problemas basados en la Web. Cada problema se ha disefiado como
un ejercicio asignable con una hoja de respuestas impresa que se puede entregar al
profesor. La pagina web también incluye una rutina grafica con capacidad de ajustar
curvas que permite a los estudiantes imprimir y entregar representaciones graficas.

Muestra cémo el aprendizaje de habilidades para resolver problemas es una parte
esencial de la Quimica Fisica. En cada capitulo se trabajan muchos Problemas
Ejemplo. Los problemas del final del capitulo cubren un rango de dificultades apropiado
a estudiantes de todos los niveles. Las cuestiones conceptuales al final de cada capitulo
asegura que los estudiantes aprenden a expresar sus ideas en el lenguaje cientifico.

Inicia a los estudiantes en la Quimica Computacional. Este libro incluye un
capitulo de Quimica Computacional escrito por Warren Hehre, que tiene un record
reconocido en el desarrollo del software de Quimica Computacional y como uno
de los que introdujo estas técnicas en el entorno educativo. Su capitulo incluye un
gran nimero de problemas, mejor denominados experimentos computacionales,
que suplementan la discusion del capitulo e ilustran la aplicacion de la Quimica
Computacional a moléculas de interés quimico real.

Usa el color para hacer mas interesante el aprendizaje de la Quimica Fisica.
El color se usa para realzar tanto la pedagogia como el contenido del texto. Por
ejemplo, se usan imagenes de cuatro colores para representar los orbitales
atémicos y moleculares cuantitativamente, asi como hacer comprensibles imagenes
complejas tales como los elementos de simetria de las moléculas.

Este texto contiene mds material que el que se emplea en un curso académico y esto es
completamente intencionado. El uso efectivo del texto no requiere proceder secuencial-
mente en los capitulos o incluir todas las secciones. Algunos temas se discuten en sec-
ciones suplementarias que se pueden omitir si no se ven esenciales para el curso.
También, muchas secciones son autosuficientes, de forma que se pueden omitir si no sir-
ven a las necesidades del profesor. El texto estd construido para adaptarse a sus necesi-
dades. Agradecemos los comentarios tanto de estudiantes como de profesores sobre el
material que se ha usado y cémo puede mejorarse la presentacién. Por favor contacte con
nosotros en la direcciéon pchem @chem.washington.edu.

Thomas Engel
Universidad de Washington
Philip J. Reid

Universidad de Washington
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Prélogo a la edicion en espafiol

Prologo a la edicion en espanol

Los objetivos declarados por el Consejo Europeo de Lisboa del afio 2000, fijan la pretension de
Europa de convertir a la UE en “la economia mas competitiva y dindmica del mundo, basada en
el conocimiento”. La Educacion pasa a erigirse en la pieza fundamental para poder alcanzar el
objetivo establecido, en especial en los niveles superiores.

Qué duda cabe que la clave reside en poder disponer de un procedimiento para conseguirlo.
Bolonia vino a formular una receta en la famosa declaracion, indicando los pasos a seguir, que
por otro lado responden a una lgica comuin, es decir, adoptar un sistema de informacion trans-
parente en los modelos educativos, armonizar las titulaciones para posibilitar la comparacién y
equivalencia que permita la homologacién de las titulaciones y emplear documentos comunes
como el Suplemento de Educacién Superior.

Sin duda, la pretensién dltima consiste en configurar un Espacio Europeo de la Educacién
Superior, estableciendo una vinculacién entre el crecimiento y la cohesion social mediante la
educacion y la formacion de los ciudadanos, en un sistema de calidad que discurra paralelo a las
actividades y logros de la investigacion. Esta es la esperanza de Europa para conseguir el incre-
mento de competitividad preciso para convertirse en referente.

Las demandas de las empresas receptoras de buena parte de los titulados, hacen patente la nece-
sidad de una buena formacién basica, sobre la cual perfilar posteriormente las necesidades con-
cretas. La innovacién, como base de la competitividad, requiere recursos, también intelectuales,
alcanzables con una sélida formacion, donde los aspectos basicos son imprescindibles. Pero, sin
duda, la incidencia de todas estas grandes lineas que inspiran la Educacion estd en abrir las opor-
tunidades para que los estudiantes se puedan convertir en protagonistas de la educacion. La ten-
dencia que se establece es hacia un aprendizaje utilizable a lo largo de la vida. El establecimiento
de un sistema comun de créditos con calidad reconocida puede ser un aval que respalde a los es-
tudiantes en el mercado laboral europeo. La medida del tiempo dedicado a la formacién cambia
de referencia, pasando de la medicion del trabajo del profesor, un crédito equivalente a 10 horas
de trabajo docente del profesor, a la medicién del trabajo del estudiante, un ECTS (Sistema
Europeo de Transferencia de Créditos) equivalente a 25/30 horas de dedicacion de éstos. Qué
duda cabe que esto supone una adaptacion y requiere cambios.

Independientemente del tiempo que consuma la reforma, desde la asuncién de la misma hasta
la puesta en practica de la version final que se acuerde, lo cierto y verdad es que el mundo edu-
cativo universitario ha sufrido una convulsién a la que conviene responder, en todo caso, mejo-
rando la actual situacion e introduciendo elementos que aporten una mayor garantia de calidad
formativa y docente y que permitan a los egresados afrontar los retos que la Sociedad plantea.
Evidentemente esto también alcanza a los elementos con los que habitualmente se trabaja y los
libros textos siguen siendo instrumentos imprescindibles para conseguir una cualificacion ade-
cuada. Los libros de texto requieren también incorporar no s6lo nuevos conocimientos, sino con-
tenidos que fomenten la reflexion, nuevos enfoques acordes con las posibilidades actuales de los
diferentes topicos, argumentos sugerentes, propuestas de ejercicios que recojan problemas rea-
les relevantes, propuestas de referencias que completen conocimientos y la posibilidad de am-
pliar puntos concretos a discrecion del estudiante.

Este es el interés que ha suscitado en nosotros este texto que tiene en las manos. Como bien acla-
ran sus autores, centra su atencion en la ensefianza de los conceptos fundamentales y plantea las
ampliaciones en ejercicios adicionales, incluso en apartados suplementarios especificos. De esta
forma los aspectos bdsicos quedan garantizados, pero se sugieren lineas de reflexién o amplia-
cién de conocimientos que pueden escojerse en funcion de las inquietudes que en cada caso con-
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creto surjan como consecuencia del propio nivel de formacion o de curiosidad. En todo caso, la
disciplina Quimica Fisica entra en contacto con el mundo real de forma permanente con los
Problemas Ejemplo y los temas especificos, con una especial habilidad para conectar las ideas
fundamentales con aspectos y aplicaciones que son familiares, 1o que supone un elemento pe-
dagdgico y didactico potente que contribuye a fijar la atencién. Pero ello no es 6bice para abor-
dar los aspectos novedosos de las dreas emergentes, que vienen a suponer un elemento de atrac-
cién adicional de gran interés, al incorporar los aspectos excitantes del escenario quimico fisico
actual, en el que adquieren significacion las conexiones entre las aportaciones de vanguardia y
los conceptos basicos que se van cimentando. Y todo ello se completa con la posibilidad de prac-
ticar y asimilar conceptos explorando con simulaciones basadas en la red, en las que mediante
la interrogacion del sistema, se puede fomentar su estudio y comprension, sin la ardua depen-
dencia de las matemadticas, que en otros textos menos audaces se convierten en demasiado pro-
tagonistas, excediendo su cardcter instrumental. Centrar la atencién en los aspectos importantes,
puede, incluso servir de acicate para desentrafiar el tratamiento, incluso a nivel matematico, pero,
en todo caso sin menoscabo de la asimilacién de los conceptos quimico fisicos inherentes. Las
cuestiones conceptuales que se plantean al final de cada capitulo contribuyen a fomentar que
los propios estudiantes expresen sus ideas empleando el lenguaje cientifico, lo que contribuye
a ir configurando la personalidad expresiva quimico fisica y, al fin, cientifica. Finalmente los
elementos expresivos, incluyendo los colores de la presentacion potencian la atraccion y faci-
litan la lectura y la comprension del de los conceptos.

Este libro de texto viene a aportar un instrumento muy vélido para unos momentos de cambio
en el panorama educativo europeo, que requiere de nuevas formas, nuevos planteamientos y
nuevas herramientas con las que mejorar la educacion superior. Los autores han recogido la
experiencia, historia y aportaciones significativas que, entre otros, Castellan supuso para mu-
chas generaciones de quimicos. Pero la actualizacién supone una adaptacion realista a 1os nue-
vos tiempos, capaz de satisfacer las necesidades concretas de los diferentes planteamientos que
se puedan hacer.

Un capitulo de agradecimieto especial merece destacar para el editor Miguel Martin, por su pa-
ciente y siempre amable colaboracion, asi como a la decision de editorial Pearson de disponer
de la traduccion al espafiol de este excelente texto. Nuestro sincero agradecimieto a Jose Miguel
Bolarin y a José Pedro Cerén, estudiantes de doctorado que han prestado su colaboracién y de-
dicado mucho tiempo para lograr finalizar esta versién en lengua espaiola.

Alberto Requena Rodriguez

Catedprdtico de Quimica Fisica
José Zifiiga Roman

Catedprdtico de Quimica Fisica
Adolfo Bastida Pascual

Profesor Titular de Quimica Fisica

Universidad de Murcia
Espaiia
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ESQUEMA DEL CAPITULO

1.1 ;Qué es la Termodinamica y
por qué es util?

1.2 Definiciones basicas
necesarias para describir los
sistemas termodinamicos

1.3 Termometria

1.4 Ecuaciones de estado y ley del
gas ideal

1.5 Una breve introduccién a los
gases reales

CAPIiTULO 1

Conceptos fundamentales
de Termodinamica

La Termodinamica proporciona una descripcion de la materia a escala macroscopica.
En esta aproximacion, la materia se describe en términos de las propiedades
intensivas, tales como la presion, densidad, volumen y temperatura. En este capitulo
se discuten los conceptos basicos empleados en Termodinamica, tales como sistema,
contorno, variables intensivas y extensivas, paredes adiabaticas y diatérmicas,
equilibrio, temperatura y termometria. También se discute la utilidad de las ecuaciones
de estado, que relacionan las variables de estado, presioén, volumen y temperatura,
para los gases reales e ideales. »

1.1 ;Qué es la Termodinamica y por que es util?

La Termodinamica es la rama de la Ciencia que describe el comportamiento de la ma-
teria y la transformacion entre las diferentes formas de energia a escala macrosco-
pica, escala humana o mayor. La Termodinamica describe un sistema de interés en
términos de sus propiedades de conjunto. Solamente son necesarias unas cuantas va-
riables para describir el sistema y son, generalmente, accesibles a través de medidas.
Una descripcion termodindmica de la materia no hace referencia a su estructura y
comportamiento a nivel microscopico. Por ejemplo, 1 mol de agua en estado gase-
0s0, a suficientemente baja densidad, estd descrita completamente mediante dos de
las tres variables macroscopicas: presion, volumen y temperatura. En cambio, la es-
cala microscopica se refiere a dimensiones del orden del tamafio de las moléculas.
A nivel microscopico el agua es una molécula triatomica polar, H,O, con un éngulo
de enlace de 104.5°, que forma una red de enlaces de hidrogeno.

En este libro aprenderemos primero Termodinamica y después Termodinamica
Estadistica. La Termodinamica Estadistica (Capitulos 31 a 33) emplea propiedades
atomicas y moleculares para calcular las propiedades macroscopicas de la materia. Por
ejemplo, la Termodinamica Estadistica muestra que el agua liquida es la forma estable
de agregacion, a la presion de 1 bar y 90°C de temperatura, mientras que el agua gase-
osa es la forma estable a 1 bar y 110°C. Usando la Termodindmica Estadistica, se cal-
culan las propiedades macroscopicas a partir de las propiedades moleculares
subyacentes.

Dado que la naturaleza microscopica de la materia se comprende cada vez mejor,
empleando teorias como la mecénica cudntica, ;por qué es relevante actualmente una
ciencia macroscopica como la Termodinamica? La utilidad de la Termodinamica se
puede ilustrar describiendo cuatro aplicaciones de la misma:
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* Imaginemos que hemos construido una planta para sintetizar NH, gas a partir de
N, e H,. Encontramos que el rendimiento es insuficiente para hacer rentable el
proceso y decidimos intentar mejorar la salida de NH, cambiando la temperatura
y/o la presion. Sin embargo, no sabemos si aumentar o disminuir los valores de
esas variables. Como se mostrard en el Capitulo 6, el rendimiento del amoniaco
sera mayor en el equilibrio si la temperatura desciende y la presion aumenta.

*  Queremos usar metanol para impulsar un coche. Un ingeniero nos suministra un
disefio para un motor de combustion interna que quema metanol eficientemente, de
acuerdo con la reaccion CH,OH (/) + 20, (g) — CO, (g) + 2H,0 (/). Un segundo
ingeniero disefia una célula electroquimica de combustible que lleva a cabo la
misma reaccion. Afirma que el vehiculo viajarda mucho mas lejos si se impulsa con
la célula de combustible que con el motor de combustion interna. Como
mostraremos en el Capitulo 5, esta afirmacion es correcta y se puede efectuar una
estimacion de las eficiencias relativas de los dos sistemas de propulsion.

* Nos plantean disefiar una nueva bateria que se empleara para impulsar un coche
hibrido. Debido a que el voltage requerido para la conduccion de los motores es mucho
mayor que el que puede generar una simple célula electroquimica, se deben conectar
varias células en serie. Debido a que el espacio para la bateria es limitado, solo es
posible utilizar unas pocas células. Nos han dado una lista de posibles reacciones en las
células y nos piden determinar el niimero de células necesario en cada caso para
generar el voltage requerido. Como veremos en el Capitulo 11, este problema se puede
resolver usando los valores tabulados de las funciones termodinamicas.

* Nuestros intentos de sintetizar un nuevo, y potencialmente muy comercial
compuesto, proporcionan un rendimiento que lo hace imposible de aprovechar para
iniciar la produccion. Un supervisor sugiere un mayor esfuerzo para hacer el
compuesto sintetizando un catalizador que facilite la reaccion. ;Coémo podemos
decidir si este esfuerzo es valido para la inversion requerida? Como veremos en el
Capitulo 6, calcularemos primeramente el maximo rendimiento esperado en
condiciones de equilibrio. Si este rendimiento es insuficiente, la catalisis es inutil.

1.2 Definiciones basicas necesarias para describir
los sistemas termodindmicos

Un sistema termodinamico esta constituido por todos los materiales implicados en el proceso
bajo estudio. Este material podria ser el contenido de un vaso con los reactivos, una disolu-
cion de electrolitos con una célula electroquimica, o el conjunto formado por el cilindro y el
piston movil de un motor. En Terodindmica, el resto del universo se llama medio ambiente o
medio que lo rodea. Si un sistema puede intercambiar materia con el medio que lo rodea, se
denomina sistema abierto; si no es un sistema cerrado. Ambos sistemas, abierto y cerrado,
pueden intercambiar energia con el medio ambiente. Los sistemas que no pueden intercam-
biar ni materia ni energia con el medio que los rodean se denominan sistemas aislados.

La interfase entre el sistema y el medio que lo rodea se denomina limite. Los limi-
tes determinan si se puede transferir energia y masa entre el sistema y el medio ambiente,
dando lugar a la distincion entre sistemas abiertos, cerrados y aislados. Consideremos
los océanos de la Tierra como un sistema, y el resto del universo el medio ambiente. El
limite sistema - medio ambiente consta de la interfase sélido—liquido entre los conti-
nentes y el fondo de los océanos y la interfase agua-aire en la superficie del océano. Para
un vaso abierto en el que el sistema es el contenido, la superficie limite es, justamente,
la parte interna de pared del vaso, y la superficie de la parte superior abierta del vaso. En
este caso, puede haber intercambio de energia, libremente, entre el sistema y el medio
que lo rodea a través de las paredes de las caras y del fondo, y se puede intercambiar
energia y materia entre el sistema y el medio ambiente a través del limite superior
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FIGURA 1.1

(a) Dos sistemas separados con paredes
rigidas y la misma densidad molar tienen
diferentes temperaturas. (b) Los dos
sistemas se juntan, de forma que las
paredes estan en contacto directo. Alin
después de transcurrido mucho tiempo la
presion de cada sistema no se altera. (c)
Como en la parte (b), los dos sistemas se
juntan de forma que las paredes estan en
contacto directo. Después de transcurrido
suficiente tiempo, las presiones se igualan.
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abierto. En el ejemplo anterior la porcion del limite formada por el vaso se denomina
pared. Las paredes son siempre limitantes, pero un limite no necesariamente es una pa-
red. Las paredes pueden ser rigidas o movibles y permeables o impermeables. Un
ejemplo de una pared movible es la superficie de un balon.

El intercambio de materia y energia a través de los limites entre el sistema y el me-
dio que lo rodea es central para el importante concepto de equilibrio. El sistema y me-
dio circundante pueden estar en equilibrio con respecto a una o mas de las diferentes
variables del sistema, tales como: presion (P), temperatura (7) y concentracion. El
equilibrio termodinamico se refiere a la condicion en la que existe equilibrio con res-
pecto a P, T'y la concentracion. Un sistema puede estar en equilibrio con el medio am-
biente con respecto a s6lo una variable dada. El equilibrio existe solamente si la variable
no cambia con el tiempo y si tiene el mismo valor en todas las partes del sistema y el
medio ambiente. Por ejemplo, el interior de una burbuja de jabon! (el sistema) y el me-
dio ambiente (medio), estan en equilibrio con respecto a P, debido a que las paredes mo-
vibles (la burbuja) pueden alcanzar una posiciéon en que la P sobre ambas caras de la
pared es la misma, y debido a que P tiene el mismo valor a través del sistema y del me-
dio. El equilibrio con respecto a la concentracion existe so6lo si es posible el transporte
de todas las especies cruzando los limites en ambas direcciones. Si el limite es una pa-
red movible que no es permeable a todas las especies, puede existir equilibrio con res-
pecto a P, pero no con respecto a la concentracion. Debido a que N, y O, no pueden
difundirse a través de una burbuja (idealizada), el sistema y el medio ambiente estan en
equilibrio con respecto a P, pero no con respecto a la concentracion. El equilibrio con
respecto a la temperatura es un caso especial que discutiremos a continuacion.

La temperatura es una cantidad abstracta que se determina indirectamente, por ejem-
plo, midiendo el volumen del mercurio confinado en un capilar fino, la fuerza electromo-
triz generada en la union de dos metales diferentes, o la resistencia eléctrica de un hilo de
platino. A nivel microscdpico, la temperatura estd relacionada con la energia cinética de
las moléculas. Pese a que cada uno de nosotros tenemos un sentido de una “escala de tem-
peratura”, basada en los descriptores cualitativos caliente y frio, precisamos una medida
cuantitativa de la temperatura mas transferible que no cambie en experiencias individua-
les. Para hacer méas concreta esta discusion, consideremos un gas diluido bajo las condi-
ciones en las que la ley de los gases ideales de la Ecuacion (1.1) describe la relacion entre
P,Ty la densidad molar, p=n/V , con precision suficiente:

P=pRT (1.1)
La ley de los gases ideales se discute mas adelante en la Seccion 1.4.

En Termodinamica, la temperatura es la propiedad de un sistema que determina si el
sistema esta en equilibrio térmico con otros sistemas o el medio que lo rodea. La Ecua-
cion (1.1) se puede reescribir del siguiente modo:

P
T R (1.2)
Esta ecuacion muestra que para los gases ideales que tengan la misma densidad molar,
se puede usar un mandmetro para comparar los sistemas y determinar si es mayor 7', 0
T,. El equilibrio térmico entre sistemas existe si | = P,, para sistemas gaseosos con la
misma densidad molar.

Usamos los conceptos temperatura y equilibrio térmico para caracterizar las paredes entre
un sistema y el medio. Consideremos dos sistemas con paredes rigidas como se muestra en la
Figura 1.1a. Cada sistema tiene la misma densidad molar y esta equipado con un manometro. Si
ponemos los dos sistemas en contacto directo, se observan dos comportamientos limite. Si no
cambia ninguno de los mandmetros, como en la Figura 1.1b, diremos que las paredes son
adiabaticas. Debido a que P, # B, los sistemas no estan en equilibrio térmico, y, por tanto, tie-

! En este ejemplo se supone que la tension superficial de la burbuja es tan pequefia que puede considerarse nula.
Esta suposicion se mantiene dentro de la tradicion termodinamica de los pistones sin peso y poleas sin friccion.
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nen diferentes temperaturas. Un ejemplo de un sistema rodeado por paredes adiabaticas es un
café en una taza de Spyrofoam con una tapa de Spyrofoam?. La experiencia demuestra que no
es posible unir dos sistemas encerrados entre paredes adiabaticas en equilibrio térmico, ponién-
dolos en contacto, debido de que las paredes adiabaticas aislan de la transferencia de “calor”. Si
se aproxima una copa de Spyrofoam conteniendo café caliente hacia otra conteniendo hielo, no
alcanzan la misma temperatura. En el Capitulo 2 daremos una definicion termodinamica pen-
sando en su experiencia en este punto sobre el significado de calor .

El segundo caso limite se muestra en la Figura 1.1c. Poniendo los sistemas en contacto di-
recto, pasado un tiempo ambas presiones alcanzan el mismo valor. Concluimos que los sistemas
tienen la misma temperatura, 7,=7, y decimos que estén en equilibrio térmico. Diremos que es-
tas paredes son diatérmicas. Dos sistemas en contacto, separados por paredes diatérmicas al-
canzan el equilibrio térmico debido a que las paredes diatérmicas conducen el calor. El café
caliente en una copa de cobre es un ejemplo de sistema rodeado por paredes diatérmicas. Debido
a que las paredes son diatérmicas, el café alcanzara rapidamente la temperatura ambiente

La ley cero de la Termodindamica generaliza el experimento ilustrado en la Figura
1.1 y afirma la existencia de una temperatura objetiva que se puede usar para definir la
condicion de equilibrio térmico. El enunciado formal de esta ley es el siguiente:

Dos sistemas que estan, por separado, en equilibrio térmico con un tercer
sistema estan, también, en equilibrio térmico entre si.

Hay cuatro leyes de la Termodinamica, que son todas generalizaciones de la experien-
cia, mas que teoremas matematicos. Se han comprobado rigurosamente a lo largo de mas
de un siglo de experimentacion y no se han encontrado violaciones de esas leyes. La desa-
fortunadamente denominacion de ley “cero” se debe al hecho de que se formul6 después de
la primera ley de la Termodinamica, pero, l6gicamente, la precede. La ley cero nos dice que
podemos determinar si dos sistemas estan en equilibrio térmico sin ponerlos en contacto. Ima-
gine que el tercer sistema es un termometro, que se define mas precisamente en la seccion si-
guiente. El tercer sistema se puede usar para comparar la temperatura de los otros dos sistemas;
si tienen la misma temperatura, estaran en equilibrio térmico si se ponen en contacto.

1.3 Termometria

La discusion del equilibrio térmico requiere, solamente, que exista un dispositivo, llamado
termometro, que puede medir el calor o frio relativos. Sin embargo, el trabajo cientifico re-
quiere una escala cuantitativa. Para cualquier termémetro util, la temperatura empirica, ¢,
debe ser un valor tnico, continuo y una funcion monotona de alguna propiedad del sistema
termométrico, designada por x. Ejemplos de propiedades termométricas son el volumen de
un liquido, la resistencia eléctrica de un metal o semiconductor y la fuerza electromotriz ge-
nerada en la unién de dos metales diferentes. El caso mas simple que podemos imaginar es
aquel en que la temperatura empirica, ¢, esta relacionada linealmente con el valor de la pro-
piedad termométrica, x:

t(x)=a+bx (1.3)

La Ecuacion (1.3) define una escala de temperatura en términos de una propiedad ter-
mométrica especifica, fijadas las constantes a y b. La constante a determina el cero de la es-
cala de temperatura, ya que #(0) = a, y la constante b determina el tamafio de la unidad de
temperatura, denominada grado.

Uno de los primeros termémetros practicos fue el de mercurio en vidrio. Utiliza la
propiedad de que el volumen de mercurio aumenta mondtonamente en el intervalo de tem-
peratura del estado liquido (entre -38.8°C y 356.7°C). En 1745 Carolus Linnaeus propor-
ciond una escala asignando arbitrariamente los valores 0 y 100 a los puntos de congelacion
y ebullicion del agua, respectivamente. Este intervalo se dividi6 en 100 grados iguales, que

2 En esta discusion, se supone que el Styrofoam es un aislante perfecto.
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Se muestra la presion ejercida por

5.00 x103 moles de un gas diluido en
funcion de la temperatura medida en la
escala Celsius para diferentes volimenes
fijos. La porcion punteada indica que los
datos se extrapolan a temperaturas mas
bajas que las que pudo alcanzar
experimentalmente Boyle.
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con el mismo tamano también se usan fuera de dicho intervalo. Debido a que hay 100 gra-
dos entre los dos puntos de calibracion, se denomino escala centigrada.

En la actualidad la escala centigrada se ha visto reemplazada por la escala Celsius
que esta mas extendida. La escala Celsius (denotada en unidades de °C) es similar a la es-
cala centigrada. Sin embargo, en lugar de estar determinada por dos puntos fijos, la es-
cala Celsius lo esta por un punto de referencia fijo en que el hielo, agua liquida y agua
gaseosa estan en equilibrio. Este punto se denomina punto triple (Véase Seccion 8.2) y se
le asigna el valor 0.01°C. En la escala Celsius el punto de ebullicion del agua a la presion
de 1 atmoésfera es 99.975 °C. El tamaiio del grado es el mismo que en la escala centigrada.

Pese a que la escala Celsius es hoy la mas empleada del mundo, los valores numéri-
cos para esta escala de temperatura son completamente arbitrarios. Seria preferible tener
una escala de temperatura derivada directamente de principios fisicos. Existe tal escala, y
se denomina escala de temperatura termodindmica o escala de temperatura absoluta.
Para tal escala, la temperatura es independiente de la substancia usada en el termometro y
la constante @ en la Ecuacion (1.3) es cero. El termémetro de gas es un termometros prac-
tico con el que se puede medir la temperatura absoluta. La propiedad termométrica es la
dependencia de la temperatura con P para un gas diluido a V' constante. El termometro de
gas proporciona el estandar internacional para la termometria a muy bajas temperaturas.
A temperaturas intermedias el estandar es una resistencia eléctrica de un hilo de platino y
a temperaturas muy altas, la energia irradiada por la plata incandescente.

(Como se usa el termometro de gas para medir la temperatura termodinamica? Las me-
didas que hizo Robert Boyle en el siglo XIX demostraron que la presion ejercida por una
cantidad fija de gas a V' constante varia linealmente con la temperatura de la escala centi-
grada como se muestra en la Figura 1.2. En la época de los experimentos de Boyle, no se
alcanzaban temperaturas por debajo de -30°C. Sin embargo, los datos de P frente a 7'se pue-
den extrapolar al limite del valor de 7 para el que P — 0. Las lineas rectas obtenidas para
diferentes valores de /' se cortan en un punto del eje 7, situado proéximo a -273°C.

Los datos muestran que a V' constante, la presion P varia con la temperatura como

P=c+dt 1.4
donde ¢ es la temperatura en la escala Celsius, y ¢ y d son constantes experimentales.

La Figura 1.2 muestra que todas las lineas se cortan en un punto, incluso para gases
diferentes. Esto sugiere un punto de referencia tnico para la temperatura, en lugar de los
dos puntos de referencia usados para construir la escala centigrada. El valor cero se da
a la temperatura a la que P — 0. Sin embargo, esto no es suficiente para definir la escala
de temperatura, debido a que el tamafio del grado no esta definido. Por convenio, el ta-
mafio del grado de la escala de temperatura absoluta se hace igual al de la escala Celsius,
ya que la escala Celsius estaba muy extendida cuando se formul6 la escala de la tempe-
ratura absoluta. Con estas dos elecciones, las escalas absoluta y Celsius estan relaciona-
das mediante la Ecuacion (1.5). La escala empleada por el termometro de gas ideal es la
escala de temperatura absoluta usada en Termodinamica. La unidad de temperatura en
esta escala se 1lama kelvin, abreviada K (sin el signo de grado):

T(K)=T(°C)+273.15 (1.5)

Usando como referencia el punto triple del agua la temperatura absoluta 7(K), medida
por un termémetro de gas ideal viene dada por

T(K)= 273.16Pi (1.6)

pt

donde P es la presion correspondiente al punto triple del agua. En esta escala, el volumen
de un gas ideal es directamente proporcional a su temperatura; si la temperatura se reduce
a la mitad del valor inicial, V' se reduce también a la mitad de su valor inicial. En la practica,
se deben tener en cuenta las desviaciones de la ley del gas ideal de los gases reales, cuando
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La temperatura medida en un termémetro
de gas definida por la Ecuacion (1.6) es
independiente del gas usado solamente en
el limite P — 0.
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Se muestra la temperatura absoluta sobre
una escala logaritmica, con la temperatura
de una serie de fenomenos fisicos.

se use en los termdmetros de gas. Los datos obtenidos con un termémetro de gas usando
He, Ary N, para una temperatura muy proxima a T, exhiben el comportamiento de la Fi-
gura 1.3. Vemos que la temperatura solo llega a ser independiente de Py del gas usado en
el termometro si los datos se extrapolan a presion cero. Es en este limite que el termometro
de gas proporciona una medida de la temperatura termodinamica. Como 1 bar = 10° Pa, so-
lamente se obtienen valores de T independientes del gas, por debajo de P =0.01 bar. En la
Figura 1.4 se muestra la temperatura absoluta en una escala logaritmica junto a los fend-
menos fisicos asociados.

1.4 Ecuaciones de estado y ley del gas ideal

Los modelos macroscdpicos en los que se describe el sistema mediante una serie de va-
riables estn basados en la experiencia. Es particularmente 1itil formular una ecuacién
de estado, que relacione las variables de estado. Usando la escala de temperatura abso-
luta es posible obtener a partir de la experiencia una ecuacion de estado para un gas ideal.
Si se mide la presion del He en funcion del volumen, para diferentes temperaturas, se
obtiene una serie de hipérbolas que no se intersectan como las que se muestran en la Fi-
gura 1.5. Estas curvas se pueden ajustar a la forma funcional

PV=aT (1.7)

donde T es la temperatura absoluta definida en la Ecuacion (1.6), teniendo que determi-
nar ¢ que es directamente proporcional a la masa del gas empleado. Es util separar esta
dependencia escribiendo o= nR, donde n es el nimero de moles del gas y R es una cons-
tante que es independiente del tamaio del sistema. El resultado es la ecuacion de estado
del gas ideal

PV = NkT = nRT (1.8)

donde las constantes de proporcionalidad £y R se denominan constante de Boltzmann
y constante del gas ideal, respectivamente; N es el nimero de moléculas y n es el nimero
de moles de gas. La ecuacion de estado dada por la Ecuacion (1.8) se conoce como ley del
gas ideal. Como las cuatro variables estan relacionadas a través de la ecuacion de estado,
tres cualesquiera de esas variables son suficientes para describir completamente el gas ideal.
Notese que es el nimero total de moles —no el numero de moles de un componente del gas,
individualmente en una mezcla de gases— el que interviene en la ley del gas ideal.

De esas cuatro variables Py T son independientes de la cantidad de gas, mientras
que V'y n son proporcionales a la cantidad de gas. Una variable que es independiente del
tamafio del sistema (por ejemplo, Py 7) se denomina variable intensiva, y una que es
proporcional al tamafio del sistema (por ejemplo, V) se denomina variable extensiva.
La Ecuacion (1.8) se puede escribir exclusivamente en términos de las variables inten-
sivas

P = pRT (1.8a)
Para un niimero fijo de moles, la ecuacion del gas ideal solamente tiene dos variables in-
tensivas independientes: cualesquiera dos de P,Ty .
Para una mezcla de gases ideales

PV =Y n,RT

y como las moléculas de gas no interactian entre si, la Ecuacion (1.9) se puede poner en
la forma

(1.9)

n,RT
P=z ” =Zf;=Pl+P2+P3+... (1.10)
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[lustracion de la relacion entre la presion y
el volumen de 0.010 moles de He para
valores fijos de la temperatura, que
difieren en 100 K.
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En la Ecuacion (1.10), P, es la presion parcial de cada gas. Esta ecuacion establece que
cada gas ideal ejerce una presion que es independiente de los demds gases de la mez-
cla. Tenemos

n,RT n,RT
i v v__n
LoV __ V. _M_, 111
P zniRT nRT ~ 5 (LD
v v

1
que relaciona la presion parcial de un componente de una mezcla, P, con la fraccion mo-
lar, x; =n, /n, y la presion total, P.

En el sistema de unidades SI, la presion se mide en las unidades Pascal (Pa),
siendo 1 Pa=1N/m?. El volumen se mide en metros cubicos y la temperatura en kel-
vin. Sin embargo, frecuentemente se usan otras unidades de presion, que estan rela-
cionadas con el Pascal, como se indica en la Tabla 1.1. En esta tabla, los nimeros que
no son exactos se dan con cinco cifras significativas. La otra unidad de volumen
comunmente usada es el litro (L), siendo Im*=103 Ly 1 L=1 dm? =103 m>.

En el sistema SI, la constante R que aparece en la ley del gas ideal tiene el valor
de 8.314 J K~! mol!, siendo el julio (J) la unidad de energia en el sistema SI. Para
simplificar los calculos para otras unidades de presion y volumen, en la Tabla 1.2 se
dan valores de la constante R para diferentes combinaciones.

PROBLEMA EJEMPLO 1.1

Al partir de viaje a las montafias, hinche los neumaticos de su automovil a la
presion remomendada de 3.21 x 10° Pa para un dia en que la temperatura es
de -5.00°C. Conduzca hacia la playa, donde la temperatura es de 28.0°C.
Suponga que el volumen del neumatico ha aumentado un 3%. ;Cual es la
presion final de los neumaticos? El fabricante del neumatico indica que no se
supere la presion recomendada en mas de un 10%. ;Ha excedido este limite?

Solucion
Como el nimero de moles es constante,
R _BYy o, BV
U
BV, |14 273.15+28.
P, = / =3.21%105Pa x — ><( 73.15 80)=3.50><1O5Pa

V,T, 1.03V, ~ (273.15—5.00)

Esta presion esta dentro del 10% de la presion recomendada.

TABLA 1.1
Unidades de presion y factores de conversion

Unidad de presion Simbolo Valor numérico

Pascal Pa INm?=1kgms?

Atmosfera atm 1 atm = 101,325 Pa (exactamente)
Bar ba 1 bar=10° Pa

Torr o milimetros de Hg Torr 1 Torr =101,325/760 = 133.32 Pa

Libras por pulgada cuadrada psi 1 psi = 6,894.8 Pa
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TABLA 1.2
La constante del gas
ideal, R, en diferentes
unidades

PROBLEMA EJEMPLO 1.2

Considere el sistema compuesto mostrado en la siguiente figura que se mantiene
a 298 K. Suponiendo el comportamiento del gas ideal, calcular la presion total y
la presion parcial de cada componente si se quitan las barreras que separan los
compartimentos. Suponga despreciable el volumen de las barreras.

R =8.314JK! mol!
R =8.314 Pam? K-! mol!

° o ° o o [O Iy
R=8.314 10~ L bar K-! mol"! Neol o °ec B QGKCQK\,\OO%QQ OOQOOQQO e
© o o © ) )
R=18.206 x 102 L atm K~' mol~! ol o e . O% OCQODO o2 Ogo 8
R = 62.36 L Torr K~ mol! lee o L% 008 S 800 % ~
- ° o o (Q% O OOQ
of o ° °ooooooo%o<38©o OOOQO\ ®
TR, SRRt o i e e
o o © Oo 5 OOOOO OQO O B\ A\
He Ne Xe
2.00 L 3.00 L 1.00 L
1.50 bar 2.50 bar 1.00 bar
Solucién
El nimero de moles de He, Ne y Xe vienen dados por
o= PV _ 1.50 bar X 2.00 L ~0.121 mol
RT ~ 8.314x1072 L bar K-' mol~! x 298 K
PV 2.50b: L
My = 20barx3.00 =0.303 mol
RT  8.314x1072 L bar K-! mol-! x298 K
P 1, 1.00L
ny, =Y = 00bar>1.00 =0.0403 mol

RT  8.314x1072 L bar K~! mol~! x298 K
n=ny, +ny, +ny, =0.464

Las fracciones molares son

Ty = Mhe = M= 0.261

n 0.464

0.

xy, = e 2 030 _ 4 o3

n 0 464

.04

Ty, = Mxe = w =0.0860

n 0.464

La presion total viene dada por

(M, + 1y, + 1y )RT _ 0.464 mol x8.3145x 1072 L bar K~! mol~! x 298 K

4 6.00 L
=1.92 bar

P=

Las presiones parciales sone entonces
Py, = x5, P =0.261x1.92 bar = 0.501bar
Py, = xy,P=0.653x1.92 bar =1.25bar
Py, = xy,P=0.0860x1.92 bar = 0.165 bar
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FIGURA 1.6

Se muestra la energia potencial para la
interaccion de dos moléculas o atomos en
funcion de su separacion, r. La curva
naranja muestra la funcion de energia
potencial para un gas ideal. La linea azul
punteada indica un valor aproximado, » , por
debajo del cual se debe usar una ecuacion de
estado mas exacta que la del gas ideal. V(r)
=0a r=r,._,y conforme  — 0.
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1.5 Una breve introduccion a los gases reales

La ley del gas ideal proporciona un primer indicio de la utilidad de describir un sis-
tema en términos de parametros macroscopicos. Sin embargo, también resaltaremos
los inconvenientes de no tener en cuenta la naturaleza microscdpica del sistema. Por
ejemplo, la ley del gas ideal solo vale para gases a bajas densidades. Los experimen-
tos demuestran que la Ecuacion (1.8) es precisa para valores bajos de presion y altos
de temperatura, tanto para el He como para el NH,. ;Por qué ocurre esto? Los gases
reales se discutiran en detalle en el Capitulo 7. Sin embargo, como necesitamos tener
en cuenta el comportamiento del gas no ideal en los Capitulos 1 al 6, introducimos en
esta Seccion una ecuacion de estado que es valida a densidades elevadas.

Un gas ideal se caracteriza mediante dos suposiciones: los atomos o moléculas de
un gas ideal no interactian entre si, y los &tomos o moléculas se pueden tratar como
masas puntuales. Estas suposiciones tienen un rango de validez limitada, que podemos
discutir usando la funcion energia potencial tipica de un gas real, como se muestra en
la Figura 1.6. Esta figura muestra la energia potencial de interaccion de dos molécu-
las de gas en funcién de la distancia entre ellas. El potencial intermolecular se puede
dividir en regiones en las que la energia potencial es esencialmente nula (r>r, 3,
negativa (interaccion atractiva) (v, . >r>r ),y positiva (interaccion repulsiva)
(r<r,_). Ladistanciar, . no estd definida univocamente y depende de la energia
de la molécula. Puede estimarse a partir de la relacion ’V(r,mmici 6n)| = kT.

Cuando la densidad aumenta desde valores muy bajos, las moléculas se aproximan entre si
hasta situarse a unos pocos didmetros moleculares y experimentan una fuerza de van der Wa-
als atractiva de largo alcance, debido a los momentos dipolares moleculares fluctuantes en el
tiempo. Esta fuerza de interaccion atractiva es proporcional a la polarizabilidad de la carga
electronica de la molécula y es, por tanto, dependiente de la substancia. En la region atractiva,
P es menor que la calculada usando la ley del gas ideal, debido a que la interaccion atractiva
acerca los atomos 0 moléculas a distancias menores que si no interactuaran. A densidades sufi-
cientemente bajas, los 4tomos o moléculas experimentan una interaccion repulsiva de corto al-
cance debida al solapamiento de las distribuciones de la carga electronica. A causa de esta
interaccion, P es mayor que la calculada usando la ley del gas ideal. Vemos que para un gas real,
P puede ser mayor o menor que el valor del gas ideal. Notese que el potencial llega a ser re-
pulsivo para un valor de  mayor que cero. Como consecuencia, el volumen de un gas que esté
muy por encima de su temperatura de ebullicion, se aproxima a un valor limite finito conforme
P aumenta. En contraste, la ley del gas ideal predice que ¥ — 0 cuando P — oo

Dada la funcién energia potencial descrita en la Figura 1.6, ;bajo qué condiciones es
valida la ecuacion del gas ideal? Un gas real se comporta idealmente sélo a bajas densi-
dades para lasquer>r, . yelvalorde r, . .= esdependiente de la substancia.
Los gases reales se discutiran con mayor detalle en el Capitulo 7. Sin embargo, en este
punto introducimos una ecuacion de estado del gas real, ya que se usara en los siguien-
tes capitulos. La ecuacién de estado de van der Waals incorpora ambos, el tamaiio fi-
nito de las moléculas y el potencial atractivo. Tiene la forma

nRT  n2a
=V—nb_W (1.12)

Esta ecuacion de estado tiene dos pardametros que dependen de la substancia y deben deter-
minarse experimentalmente. Los parametros b y @ incluyen el tamafio finito de las molécu-
las y la fuerza de la interaccion atractiva, respectivamente. (Los valores de a y b se
relacionan en la Tabla 7.4 para unos gases seleccionados). La ecuacion de van der Waals es
mas precisa para calcular la relacion entre P, V'y T que la ley del gas ideal, debido a que a
y b se han optimizado usando resultados experimentales. Sin embargo, hay otras ecuacio-
nes de estado mas precisas y validas en un rango mayor que la ecuacion de van der Waals.
Tales ecuaciones de estado incluyen hasta 16 parametros, dependientes de la substancia.
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PROBLEMA EJEMPLO 1.3

Los parametros de van der Waals se tabulan, generalmente, en uno de estos dos
conjuntos de unidades:

a: Pa m®mol2 o bar dm® mol—
b: m* mol~!' 0 dm® mol™!

Determine el factor de conversion para convertir un sistema de unidades en otro.
Noétese que 1 dm* =102 m*=1 L.

Soluciéon

6 dm6
Pam® mol=2 x DAV T 0 =10bar dm® mol—2
105 Pa m°
3 qm3
m3 mol~! xw =103 dm3 mol!
m

En el Problema ejemplo 1.4, se compara el volumen molar para el N, calculado a
baja y alta presion, usando las ecuaciones de estado del gas ideal y de van der Waals.

PROBLEMA EJEMPLO 1.4

a. Calcular la presion ejercida por N, a 300 K para volumenes molares de 250
y 0.100 L usando las ecuaciones de estado del gas ideal y de van der Waals.
Los valores de los parametros a y b para N, son 1.370 bar dm® mol~y
0.0387 dm> mol~!, respectivamente.

b. Comparar los resultados de los célculos a las dos presiones. Si la presion
P calculada usando la ecuacion de van der Waals es mayor que la
calculada con la ley del gas ideal, podemos concluir que la interaccion
repulsiva de las moléculas de N, superan la interaccion atractiva para el
valor dado de la densidad. Un enunciado similar se puede hacer para la
interaccion atractiva. jEs mayor la interaccion atractiva o la repulsiva
parael N,a300Ky V_=0.100 L?

Solucién
a. Las presiones calculadas a partir de la ecuacion de estado del gas ideal son

nRT  1mol x8.314 102 L bar mol'K~! x300 K

P= =9.98%x 1072 bar
Vv 250 L
P nRT _ 1mol x8.314 X 1072 L bar mol~'K~! X300 K — 249 bar
Vv 0.100 L
Las presiones calculadas a partir de la ecuacion de estado de van der Waals son
_ nRT  n%a
“V-nb V2
_ 1mol x8.314 x102 L barmol'K~! x300 K  (Imol)? x1.370 bar dm® mol-2
- 250 L —1mol x0.0387 dm? mol~! - (250 L)?
=9.98 1072 bar
_ 1mol x8.314x1072 L barmol'K~! x300 K (1mol)? x1.370 bar dm® mol~2
- 0.1 L —1mol x0.0387 dm?® mol~! - (0.1L)?
= 270 bar

b. Notese que el resultado es idéntico al de la ley del gas ideal para V=250 L,
y ¢l obtenido para V= 0.100 L se desvia del resultado de la ley del gas ideal.
Como Preal > pideal concluimos que la interaccion repulsiva es mas
importante que la interaccion atractiva para estos valores especificos de
volumen molar y temperatura.
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Cuestiones sobre Conceptos

C1.1 La posicion de los limites entre el sistema y el medio
circundante es una eleccion que debe hacer el termodinamico.
Considere un recipiente con agua hirviendo en una habitacion
hermética. Si el limite se establece justamente en la parte de
fuera del agua liquida, ;el sistema es abierto o cerrado? Si el
limite se establece justamente dentro de las paredes de la
habitacion, /el sistema es abierto o cerrado?

C1.2 Las paredes reales nunca son totalmente adiabaticas.
Ordene las siguientes paredes en orden creciente de
diatermiticidad: hormigén de 1 cm de espesor, vacio de 1cm
de espesor, cobre de 1cm de espesor, corcho de 1cm de
espesor.

C1.3 ;Por qué la posibilidad de intercambio de materia o
energia apropiada para la variable de interés es una condicion
necesaria para el equilibrio entre dos sistemas?

C1.4 A temperaturas suficientemente elevadas, la ecuacion
de van der Waals tiene la forma P = RT/(V,, — b). Notese que
la parte atractiva del potencial no tiene influencia en esta
expresion. Justifique este comportamiento usando el
diagrama de energia potencial de la Figura 1.6.

C1.5 El parametro « en la ecuacion de van der Waals es
mayor para el H,O que para el He. ;Qué dice esto de la forma
de la funcién potencial de la Figura 1.6 para los dos gases?

Problemas

P1.1 Un matraz sellado con una capacidad de 1.00 dm3
contiene 5.00 g de etano. El matraz es tan débil que
reventara si la presion supera 1.00 x 10° Pa. ;A qué
temperatura la presion del gas excedera la correspondiente
a la temperatura de explosion?

P1.2 Considere una mezcla de gas en un matraz de 2.00
dm?3 a 27.0°C. Para cada una de las mezclas siguientes,
calcule la presion parcial de cada gas, la presion total y la
composicion de la mezcla en porcentaje molar:

a. 1.00gH,y1.00 g0,

b. 1.00 g N,y 1.00 g O,

c. 1.00 g CH,y 1.00 g NH,

P1.3 Suponga que se mide el producto PV de 1 mol de un
gas diluido y se encuentra que PV'=22.98 Latma 0°Cy

31.18 L atm a 100°C. Suponga que es valida la ley del gas
ideal con 7= #°C) + a, y que el valor de R no se conoce.
Determine R y a a partir de las medidas suministradas.

P1.4 Un cilindro de gas comprimido contiene 1.50 x 103
g de N, gas a una presion de 2.00 x 107 Pa y una
temperatura de 17.1°C. ;Qué volumen de gas se ha liberado
a la atmoésfera si la presion final en el cilindro es de 1.80 x
10° Pa? Suponga comportamiento ideal y que la
temperatura permanece inalterada.

P1.5 Un globo lleno con 10.50 L de Ara 18.0°C y 1 atm
asciende en la atmdsfera a una altura en que la presion es de
248 Torr y la temperatura es de -30.5°C. ;Cual es el volumen
final del globo?

P1.6 Considere una muestra de 20.0 L de aire humedo a 60°C y
1 atm en la que la presion parcial del vapor de agua es 0.120 atm.
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Suponga que el aire seco tiene una composicion de 78.0 % molar

de N,, 21.0 % molar de O, y un 1.00 % molar de Ar.

a. (Cuales son los porcentajes molares de cada uno de los
gases presentes en la muestra?

b. El porcentaje de humedad relativa se define como
%RH = Pu0/Fi.o donde P, es la presion parcial del
agua en la muestray P, =0.197 atm es la presion del
vapor del agua en equilibrio a 60°C. El gas se comprime a
60°C hasta que la humedad relativa es del 100%. ;Qué
volumen contiene ahora la mezcla?

c. (Qué fraccion del agua se condensard, si la presion total de
la mezcla aumenta isotérmicamente hasta 200 atm?

P1.7 Una mezcla de 2.50 x 107? g de O,, 3.51 x 10~ moles
de N, y 4.67 x 102° moléculas de CO se ponen en un
recipiente de 3.50 L a 5.20°C.

a. Calcule la presion total del recipiente.

b. Calcule las fracciones molares y las presiones parciales
de cada gas.

P1.8 EIN, liquido tiene una densidad de 875.4 kg m™ en su
punto de ebulliciéon normal. ;Qué volumen tendra un globo a
18.5°C y a una presion de 1.00 atm si se inyectan 2.00 x 1073
L de N, liquido ?

P1.9 Un recipiente rigido de volumen 0.500 m? conteniendo
H, a20.5°C y a una presion de 611 x 10° Pa se conecta a un
segundo recipiente rigido de volumen 0.750 m? conteniendo
Ar a 31.2°C a una presion de 433 x 103 Pa. Se abre una
valvula que los separa y ambos se enfrian a una temperatura
de 14.5°C. ;Cual es la presion final en los recipientes?

P1.10  Se sitGa una muestra de propano (C,H,) en un
recipiente cerrado con una cantidad de O, que es 3.00 veces
la cantidad precisa para oxidar totalmente el propano a CO, y
H,O a temperatura constante. Calcule la fraccion molar de
cada componente en la mezcla resultante, después de la
oxidacion, suponiendo que el H,O esta presente como gas.

P1.11 Una ampolla de vidrio de volumen 0.136 L contiene
0.7031 g de gas a 759.0 Torr y 99.5°C. ;Cual es la masa
molar del gas?

P1.12 La presion total de una mezcla de oxigeno e
hidrogeno es 1.00 atm. La mezcla se inflama y se elimina el
agua. El gas remanente es hidrogeno puro y ejerce una
presion de 0.400 atm cuando se mide a los mismos valores de
Ty V que la mezcla original. ;Cual era la composicion de la
mezcla original en porcentaje molar?

P1.13 Se sabe que una muestra de gas es una mezcla de
etano y butano. Una ampolla que tiene 200.0 cm? de
capacidad se llena con gas a una presion de 100.0 x 10° Pa a
20.0°C. Si el peso del gas en la ampolla es de 0.3846 g, ;cual
es el porcentaje molar del butano en la mezcla?

P1.14 Cuando Julio César expird, su tltima exhalacion tuvo
un volumen de 500 cm? y contenia un 1.00 % molar de argon.
Suponga que 7= 300 Ky P =1.00 atm en el lugar de su

fallecimiento. Suponga, ademas, que 7'y P usualmente tienen

los mismos valores en cualquier punto de la atmoésfera. Si
todas las moléculas de CO, exhaladas se distribuyen
uniformemente en la atmosfera (que para nuestros calculos
tomamos un espesor de 1.00 km), ;cuantas inhalaciones de
500 cm? debemos hacer para inhalar una molécula de Ar
exhalada en la ultima expiracion de César? Suponga que el
radio de la Tierra es 6.37 x 10° m. [Sugerencia: calcule el
numero de atomos de Ar en la atmosfera para la geometria
simplificada de un plano de area igual a la de la superficie de
la Tierra y altura igual al espesor de la atmosfera. Véase el
Problema 1.15 para la dependencia de la presion barométrica
con la altura por encima de la superficie de la Tierra.]

P1.15 La presion barométrica en la atmosfera de la Tierra
disminuye con la altura por encima del nivel del mar en la
forma P, = POeMis?/RT donde P, es la presion parcial a la altura
z, PV es la presion parcial del componente i a nivel del mar, g
es la aceleracion de la gravedad, R es la constante de los gases
y T es la temperatura absoluta. Considere una atmosfera que
tiene la composicion Xy, = 0.600 y xCO220.400 y que

T =300 K. Cerca del nivel del mar, la presion total es 1.00
bar. Calcule las fracciones molares de los dos componentes a
la altura de 50.0 km. ;Por qué es diferente la composicion de
su valor a nivel del mar?

P1.16 Suponga que el aire tiene una masa molar media de
28.9 g mol~! y que la atmosfera tiene una temperatura de
25.0°C. Calcule la presion barométrica en Denver, donde
z=1600 m. Use la informacion del Problema P1.15.

P1.17 Calcule la presion ejercida por Ar para un volumen
molar de 1.42 L a 300 K usando la ecuacion de estado de van
der Waals. Los parametros de van der Waals a y b, para el Ar
son 1.355 bar dm® mol=2 y 0.0320 dm? mol™!, respectiva-
mente. En esas condiciones ;es dominante la porcion del
potencial atractiva o la repulsiva?

P1.18 Calcule la presion ejercida por el benceno para un
volumen molar de 1.42 L a 790 K usando la ecuacién de
estado de Redlich-Kwong:

pe RT  a 1 _ nRT _nza 1
V.—b TV, (V,+b) V—nb /T V(V+nb)

Los parametros Redlich-Kwong a y b para el benceno son
452.0 bar dm® mol? K2 y 0.08271 dm?® mol!, respectiva-
mente. En esas condiciones ;es dominante la porcion del po-
tencial atractiva o la repulsiva?

P1.19 Idee una escala de temperatura, abreviadamente G,
para la que la constante del gas ideal sea 1.00 J G! mol'.

P1.20 Una mezcla de oxigeno e hidrogeno se analiza
pasandola sobre 6xido de cobre caliente y a través de un tubo
de secado. El hidrogeno reduce el CuO, de acuerdo con la
reaccion CuO + H, — Cu + H,O, y el oxigeno vuelve a oxidar
al cobre formado de acuerdo con Cu +1/2 O, — CuO. A 25°C
y 750 Torr, 100.0 cm? de la mezcla rinden 84.5 cm? de oxigeno
seco, medido a 25°C y 750 Torr después de pasar sobre CuO y
el desecador. ;Cual es la composicion original de la mezcla?
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CAPIiTULO 2

Calor, trabajo, energia
interna, entalpia,

y la primera ley

de la Termodinamica

En este Capitulo, introducimos la energia interna, U. La primera ley de la
Termodinamica relaciona AU con el calor (q) y el trabajo (w) que fluye a través de los
limites entre el sistema y el medio circundante. Se introducen otros conceptos
importantes como la capacidad calorifica, la diferencia entre funciones de estado y de
camino y procesos reversibles frente a irreversibles. La entalpia, H, se introduce como
una forma de energia que puede medirse directamente mediante el flujo de calor en un
proceso a presion constante. Demostramos cémo se pueden calcular AU, AH, gy w
en procesos que implican a gases ideales. B

2.1 La energia interna y la primera ley de la
Termodinamica

En esta Seccion nos ocupamos del cambio de la energia del sistema y su medio circun-
dante durante procesos termodindmicos tales como la expansion o compresion de un
gas. En Termodindmica, nos interesa la energia interna del sistema, en lugar de la
energia asociada al sistema relativa a un sistema de referencia particular. Por ejemplo,
un contenedor de gas girando tiene una energia cinética relativa a un observador esta-
cionario. Sin embargo, la energia interna del gas se define relativa al sistema de coor-
denadas fijo en el contenedor. Desde un punto de vista microscopico, la energia interna
puede tomar una de las formas siguientes:

* laenergia cinética de las moléculas;
* laenergia potencial de los constituyentes del sistema; por ejemplo, un cristal

formado por moléculas dipolares que experimentan un cambio de energia
potencial cuando se aplica un campo eléctrico al sistema;

* laenergia interna en forma de vibraciones y rotaciones moleculares; y

* laenergia interna almacenada en forma de enlaces quimicos que se puede liberar
mediante una reaccion quimica.

A la suma de todas estas formas de energia del sistema se le asigna el simbolo U y se
denomina energia interna.

La primera ley de la Termodinamica se basa en la experiencia de que la energia no
se puede crear ni destruir, si se tienen en cuenta tanto el sistema como el medio ambiente.
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FIGURA 2.1

Se muestra un sistema en el que se esta
haciendo trabajo de compresion sobre el
gas. Las paredes son adiabaticas.

Esta ley se puede formular en varias formas equivalentes. Nuestra formulacion inicial
de esta ley se expresa en la forma:

La energia interna, U, de un sistema aislado es constante.

Esta forma de la primera ley parece poco interesante, puesto que sugiere que en un sis-
tema aislado no ocurre nada. ;Coémo puede la primera ley decirnos algo acerca de pro-
cesos termodinamicos tales como las reacciones quimicas? Cuando ocurre un cambio de
U en un sistema en contacto con el medio que le rodea, AU,,,,; viene dado por

AUspral = AUsistema * AU,yedio =0 (2.1

Por tanto, la primera ley se escribe como
AUsistema = AU, pedio (2.2)
Para cualquier disminuciéonde U, U . debe aumentar exactamente lo mismo. Por

ejemplo, si un gas (el sistema) se enfria, y el medio también es un gas, la temperatura del
medio debe crecer.

(Coémo puede cambiar la energia de un sistema? Hay muchas formas de alterar U,
varias de las cuales se discuten en este Capitulo. La experiencia demuestra que todos los
cambios en un sistema cerrado que no implican reacciones quimicas o cambios de fase,
se pueden clasificar como calor, trabajo o combinacion de ambos. Por tanto, la energia
interna de tal sistema solamente puede cambiar por el flujo de calor o trabajo a través de
los limites entre el sistema y el medio. Por ejemplo, U para un gas puede crecer ca-
lentdndolo con una llama o haciendo trabajo de compresion sobre €1. Este importante re-
conocimiento da lugar a la segunda y mas util formulacién de la primera ley:

AU=q+w (2.3)

donde ¢ y w designan calor y trabajo, respectivamente. Usamos AU sin subindice para
indicar el cambio de la energia interna del sistema. ;Qué significamos con calor y tra-
bajo? En las dos secciones siguientes definimos estos importantes conceptos y los dis-
tinguimos entre si.

Se usa el simbolo A para indicar que ocurre un cambio como resultado de un proceso
arbitrario. Los procesos mas simples son aquellos en que solamente cambia una de las va-
riables P, Vo T. Un proceso a temperatura constante se denomina isotérmico, y los térmi-
nos correspondientes para Py V constantes son isobaricos e isocoricos, respectivamente.

2.2 Trabajo

En esta y las secciones siguientes discutimos las dos vias por las que puede cambiar la
energia de un sistema. Trabajo en Termodinamica se define como una cantidad de
energia que fluye a través de los limites entre el sistema y el medio y que puede usarse
para cambiar la altura de una masa en un medio. En la Figura 2.1 se muestra un ejem-
plo. Definimos el sistema como un gas dentro del cilindro adiabatico y el piston. El me-
dio ambiente es todo aquello no representado en la figura. Cuando el gas se comprime,
la altura de la masa en el medio baja y los volimenes inicial y final se definen por las
paradas mecanicas indicadas en la figura.

Consideremos el sistema y el medio, antes y después del proceso mostrado en la
Figura 2.1, y notemos que la altura de la masa en el medio ha cambiado. Es este cambio
el que distingue calor de trabajo. El trabajo tiene importantes caracteristicas:
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FIGURA 2.2

Se usa la corriente producida por un
generador para la electrolisis del agua vy,
por tanto, efectua trabajo sobre el sistema,
como muestra la bajada de la masa unida
al generador. El gas producido en este
proceso ejerce un trabajo P—V sobre el
medio, como demuestra la elevacion de la
masa del piston.
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¢ El trabajo es transitorio porque solo aparece durante un cambio de estado del
sistema y el medio. Solamente la energia, y no el trabajo, esta asociada con los
estados inicial y final del sistema.

¢ El efecto neto del trabajo es cambiar la U del sistema y el medio, de acuerdo con la
primera ley. Si el tnico cambio del medio es que una masa sube o baja, ha fluido
trabajo entre el sistema y el medio.

¢ La cantidad de trabajo se puede calcular a partir del cambio en la energia potencial
de la masa, E  enciai= Mh. donde g es la aceleracion de la gravedad y % es el
cambio en la altura de esa masa, m.

¢ Laconvencion de signo para el trabajo es la siguiente: si disminuye la elevacion de
la masa en el medio, w es positiva; si aumenta, w es negativa. En resumen: w > 0 si
AU > 0. Es habitual decir que si w es positivo, el medio efectiia trabajo sobre el

sistema. Si w es negativo el sistema efectua trabajo sobre el medio.

(Cuanto trabajo se hace en el proceso mostrado en la Figura 2.1? Usando la defini-
cion de la Fisica, se efectlia trabajo cuando un objeto sujeto a una fuerza, F, se mueve a
través de una distancia, dl, de acuerdo con la integral de camino

w=[Fdl 2.4)

Usando la definicion de presion como fuerza por unidad de area, el trabajo efectuado
para mover la masa viene dado por

e J'F-d 1= —H P dAdl=- J P dV .5)

El signo menos aparece debido a la convencion de signos para el trabajo. Notese que la
presion que interviene en esta expresion es la presion externa, P, . que no es nece-
sariamente igual a la presion del sistema, P.

En la Figura 2.2, en la que vemos el contenido del cilindro del sistema, se muestra un
ejemplo de otro importante tipo de trabajo, el denominado trabajo eléctrico. La corriente
eléctrica fluye a través de una disolucién acuosa conductora y el agua sufre la electrolisis
para producir H, y O, gaseosos. La corriente se produce mediante un generador, como el
que se usa para alimentar la luz de una bicicleta a través del mecanismo de pedaleo. En
este caso, el medio hace un trabajo eléctrico sobre el sistema. Como resultado, algo de agua
liquida se transforma en H, y O,. Segin la electrostatica, €l trabajo efectuado para trans-
portar una carga, ¢, a través de una diferencia de potencial, ¢ , es

Weléctrico = q¢ (26)

Para una corriente constante, /, que fluye durante un tiempo, ¢, ¢ = It. Por tanto,
Weléctrico = I¢t (27)

El sistema también trabaja sobre el medio, aumentando el volumen de la fase gas a pre-
sion constante. El trabajo total efectuado es

(2.8)
dv=10t-B (- V})

eléctrico externa

w=w, + W = I¢I-J‘PextemadV = I¢t- P

Otras formas de trabajo incluyen el trabajo de expansion sobre una superficie, tal
como una pompa de jabon, frente a la tension superficial. La Tabla 2.1 muestra las ex-
presiones para el trabajo para cuatro casos diferentes. Cada uno de esos diferentes ti-
pos de trabajo impone un requerimiento sobre las paredes que separan el sistema del
medio. Para poder efectuar los tres primeros tipos de trabajo, los limites deben ser mo-
vibles, mientras que para el trabajo eléctrico, deben ser conductores. En el Problema

Ejemplo 2.1 se dan varios ejemplos de calculo de trabajo.
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TABLA 2.1
Tipos de trabajo

Tipos de trabajo Variables Ecuacion para el trabajo Unidades Convencionales
Cambio de volumen Presion(P), volumen (V) w= —J P oma AV Pam3=]J
Tension Tension (Y), longitud (1) w= —J ydl Nm=]J
Expansion superficial Tension superficial (), area ( 0) w= —J-J. vydo Nm™) m?)=J
Eléctrico Potencial Eléctrico (¢), carga eléctrica (q) w= J.¢ dq vCc=J

PROBLEMA EJEMPLO 2.1

a. Calcule el trabajo implicado al expandir 20.0 L de un gas ideal hasta un
volumen final de 85.0 L frente a una presion externa constante de 2.50 bar.

b. Un globo de agua se expande desde un radio de 1.00 cm a un radio de 3.25
cm. La tension superficial del agua es 71.99 N m~'. ;Cuanto trabajo se
efectiia en el proceso?

c. Se hace pasar una corriente de 3.20 A a través de un calentador durante 30.0
s. El potencial eléctrico que atraviesa la resistencia es de 14.5 V. Calcule el
trabajo efectuado sobre el calentador.

Solucion

a w= _J'Pextema dv = (Vf - Vz)

_Pmema

5 —3 3
10 Pax(SS.OL—ZO.OL)xlonz ~163kJ

=-2.50 bar x
bar

b. Se incluye un factor 2 en el calculo que sigue, debido a que el globo tiene
una superficie interna y otra externa:

w==[[rdo=294n(? -12)

10* m?

=87 x71.99 Nm(3.252 cm? —1.002 cm?) X >

cm
c. w:j¢dq=¢q=1¢z=14.5 Vx3.20 Ax30.0 s =139K]

2.3 Calor

Calor! se define en Termodinamica como la cantidad de energia que fluye a través de los
limites entre el sistema y el medio, como consecuencia de una diferencia de temperatura

! Calor es quizas el término mas usado en Termodinamica, afirma Robert Romer [American Journal of Phy-
sics, 69 (2001), 107-109]. Usualmente, se refiere incorrectamente como si fuera una substancia, como ocurre
en la frase “Cierra la puerta, estds dejando salir el calor”. Un término igualmente inapropiado es la capacidad
calorifica (discutida en la Seccion 2.4), debido a que implica que los materiales tienen capacidad de mantener
el calor, en lugar de capacidad de almacenar la energia. Usaremos los términos flujo de calor o transferencia
de calor, para enfatizar la naturaleza transitoria del calor. Sin embargo, no debe pensarse en el calor como si
fuera un fluido o una substancia.
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FIGURA 2.3

Se crea un sistema compuesto aislado en el
que el medio que rodea al sistema de
interés esta limitado en toda su extension.
Las paredes que rodean el bafio interno de
agua son rigidas.
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entre el sistema y el medio. Al igual que el trabajo, el calor presenta algunas caracteris-
ticas importantes:

* El calor es transitorio, so6lo aparece durante un cambio de estado del sistema y el
medio. Sélo la energia, y no el calor, esta asociada a los estados inicial y final del
sistema y el medio.

e El efecto neto del calor es cambiar la energia interna del sistema y el medio de
acuerdo con la primera ley. Si el unico cambio en el medio es un cambio de
temperatura de un reservorio, el calor ha fluido entre el sistema y el medio. La
cantidad de calor que ha fluido es directamente proporcional al cambio de
temperatura del reservorio.

¢ La convencion de signo para el calor es la siguiente: si la temperatura del medio
disminuye, ¢ es positivo; si aumenta, ¢ es negativo. Es habitual decir que si g es
positivo, el calor se retira del medio y se deposita en el sistema. Si g es negativo, el
calor se retira del sistema y se deposita en el medio.

La definicion del medio como el resto del universo, que no es sistema es impractica-
ble, porque no es realista buscar a través del universo entero para ver si una masa se ha
levantado o bajado y si la temperatura del reservorio ha cambiado. La experiencia mues-
tra que, en general, solamente aquellas partes del universo proximas al sistema inte-
ractuan con éste. Se pueden diseflar experimentos para asegurar que éste es el caso, como
se muestra en la Figura 2.3. Imagine que tiene interés en una reaccion quimica exotér-
mica que tiene lugar en un contenedor sellado con paredes diatérmicas. Definimos el sis-
tema como la mezcla de reactante y producto exclusivamente. El matraz que contiene el
sistema esta inmerso en un bafo interno de agua separado de otro bafio de agua por un
contenedor con paredes rigidas diatérmicas. Durante la reaccion, el calor fluye fuera del
sistema (¢ < 0), y la temperatura del bafio interno de agua aumenta a 7. Usando un ca-
lentador eléctrico, la temperatura del bafio de agua externa aumenta, de forma que en
cualquier tiempo, 7, =T . Debido aesta condicion no fluye calor a través de la
separacion entre los dos bafios de agua, y debido a que el contenedor que cierra el bafio
interno es rigido, no fluye trabajo a través de esta separacion. Por tanto, AU = g + w
=0+ 0=0 para el sistema compuesto por el bafio de agua interno y todo lo que le acom-
paiia. Por tanto, este sistema es un sistema aislado que no interactta con el resto del uni-
verso. Para determinar ¢ y w para la mezcla de reactante y producto, necesitamos
examinar solo el sistema compuesto y podemos prescindir del resto del universo.

Para enfatizar la distincién entre ¢ y w, y larelacion entre ¢, w y AU, discutimos los
dos procesos mostrados en la Figura 2.4. Tienen lugar en un sistema aislado, dividido en
dos subsistemas, I y II. En ambos casos, el sistema I consta de un liquido en un vaso y
el resto, incluyendo las paredes rigidas adiabaticas es el sistema II. Suponemos que la
temperatura del liquido esta muy por debajo de su punto de ebullicion y su presion de
vapor es despreciable. Esto asegura que no se ha vaporizado liquido en el proceso, de
forma que el sistema es cerrado. El sistema II se puede entender como el medio que ro-
dea al sistema I y viceversa.

En la Figura 2.4a, se usa un mechero Bunsen alimentado por un bombona de
propano para calentar el liquido (sistema I). El limite entre los sistemas I y II es la
superficie que encierra el liquido vy el calor puede fluir entre los sistemas [ y II a
través de dicha pared. Se observa que la temperatura del liquido aumenta durante el
proceso. Por Quimica General, sabemos que la energia interna de un gas
monoatdmico aumenta linealmente con 7. Este resultado se puede generalizar a sis-
temas de una sola fase uniforme de composicion constante en las que U es una fun-
ci6n monodtamente creciente de 7. Por tanto, como AT, >0, AU, > 0.

Consideremos los cambios en el sistema II. De la primera ley, AU=— AU, < 0.
Observe que las masas de propano y oxigeno han decrecido y que las masas de H,O y
CO, han aumentado como consecuencia de la combustion del propano. Ninguno de
los pesos del sistema II han disminuido como consecuencia del proceso, y el volumen
de ambos sistemas permanece constante. Concluimos que el sistema II no ha efec-
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FIGURA 2.4

Dos sistemas I y II estan encerrados en un
recinto rigido adiabatico. El sistema I
consta de un liquido en un vaso, en ambos
casos. El sistema II consta del resto del
recinto. (a) Proceso en que el liquido se
calienta usando una llama. (b) Se calienta
usando una resistencia a través de la cual
fluye una corriente eléctrica.

tuado trabajo sobre el sistema I, esto es, w = 0. Por tanto, si AU; =g +w >0, g > 0.
Notese que la pared que separa los sistemas 1y II es diatérmica, 7, = T}, y por tanto
AT, > 0. Si AT > 0, ;por qué es AUy < 0? Esta disminucion se puede atribuir a la di-
ferencia de energia interna almacenada en los enlaces de los productos de combustion
CO, y H,0 comparada con la de los reactantes C,H, y O,. La energia interna U no es
una funcién monédtona de 7 para este sistema, debido a los cambios de composicion
quimica producidos en el proceso.

Consideremos la Figura 2.4b. En este caso, el limite entre los sistemas Iy II esta
justamente en la pared interna del vaso, pasa a por la tapa abierta del vaso y llega hasta
la superficie externa del calentador. Notese que el calentador estd enteramente en el sis-
tema II. El calor puede fluir entre los sistemas [ y II a través de la superficie limite. Mien-
tras cae la masa en el sistema II, la electricidad fluye a través del calentador. La
experiencia es que la temperatura del liquido aumenta (sistema I). De nuevo concluimos
que AU, > 0. Pero no estan claros qué valores tienen g y w.

Para resolver este punto, consideremos los cambios en el sistema II de este sis-
tema compuesto. De la primera ley, AUy = - AU; < 0. Vemos que la masa ha dismi-
nuido en el sistema II. ;Se puede concluir que se ha efectuado trabajo por el sistema
II sobre el sistema I? La disminucién de masa en el sistema II muestra que se esta
efectuando trabajo, pero solamente sobre el calentador, que también estd en el sis-
tema I1. Esto es asi porque el flujo de corriente nunca cruza el limite entre los siste-
mas. Por tanto, w =0, donde w es el trabajo efectuado sobre el sistema I. Sin embargo,
AU, >0, de forma que si w= 0, g > 0. La conclusién es que el aumento de U, es de-
bido al flujo de calor del sistema II al sistema I causado por la diferencia entre la tem-
peratura del filamento y el liquido. Notese que debido a que AU, + AU;=0, se puede
calcular el calor que fluye a partir del trabajo eléctrico, g = w = It .

(Por qué AUy <0 si ATy > 0? El valor de U, es la suma de la energia interna de to-
das las partes del sistema I1. El valor de 7}, aumenta, lo que aumenta la parte térmica de
U,,- Sin embargo la energia potencial del sistema II disminuye debido a que la masa dis-
minuye en el proceso. El efecto neto de estos dos cambios opuestos es que AU, < 0.

Estos ejemplos muestran que la distincion entre calor y trabajo debe hacerse cuida-
dosamente, con un conocimiento claro de la posicion y naturaleza de los limites entre el
sistema y el medio que lo rodea.

PROBLEMA EJEMPLO 2.2

Un calentador se sumerge en una muestra de 100 g de H,O liquida a 100°C en un
recipiente aislado sobre una mesa de laboratorio a 1 bar de presion. En este proceso,
un 10% del liquido se convierte en gas a presion de 1 bar. Para efectuar la
transformacion se hace fluir a través del calentador una corriente de 2.00 A
procedente de una bateria de 12.0 V durante 1.00 x 10° s. Las densidades del agua
liquida y gaseosa en esas condiciones son, respectivamente 997 y 0.590 kg m>.

a. A menudo es util reemplazar un proceso real por un modelo que exhiba los
principales rasgos del proceso. Disefie un sistema modelo y el medio que le
rodea, como el de las Figuras 2.1 y 2.2, que nos permita medir el calor y el
trabajo asociados a esta transformacion. Para el sistema modelo, defina el
sistema y el medio, asi como los limites entre ellos.

b. Calcule g y w para el proceso.
c. (Como puede definir el sistema para un vaso aislado abierto situado sobre la
mesa de un laboratorio, de forma que el trabajo se describa adecuadamente?
Solucién
a. El sistema modelo se muestra en la figura siguiente. Las paredes del
cilindro y el piston forman las paredes adiabaticas. La presion externa se
mantiene constante mediante la aplicacion de un peso adecuado.
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Pexterior = 1.00 atm

Calentador \

b. En el sistema mostrado, el calor que entra al agua liquida se puede igualar
con el trabajo efectuado sobre el calentador. Por tanto,

q=1Ipr=2.00 Ax12.0 Vx1.00x103 s =24.0kJ

Conforme el liquido se evapora, el volumen del sistema aumenta bajo una
presion externa constante. Por tanto, el trabajo efectuado por el sistema
sobre el medio que le rodea es

10.0x103 kg N 90.0x107 kg 100.0x107 kg
0.590kgm=  997kgm™3 997kgm™3

w=P

externa

(Vf—Vi)=105Pa><[

=1.70kJ
Notese que el trabajo eléctrico efectuado sobre el calentador es mucho
mayor que el trabajo P-V efectuado en la expansion.

c. Defina el sistema como el liquido en el vaso y el volumen conteniendo solamente
moléculas de H,O en fase gas. Este volumen consta de elementos de volumen
desconectados, dispersos en el aire por encima de la mesa del laboratorio.

19

2.4 Capacidad calorifica

El proceso mostrado en la Figura 2.4 proporciona una via para cuantificar el calor que fluye
en términos del trabajo eléctrico, efectuado por un calentador, w = I¢pt, que puede medirse
facilmente. La respuesta de un sistema de una sola fase de composicion constante a una en-
trada de calor es aumentar 7. Esto no es asi si el sistema sufre una cambio de fase, tal como
la vaporizacion de un liquido. La temperatura de una mezcla en equilibrio de un liquido y
un gas en el punto de ebullicion permanece constante mientras fluye calor en el sistema. Sin

embargo, la masa de la fase gas aumenta a expensas de la fase liquida.

La respuesta del sistema al flujo de calor se describe mediante una importante pro-

piedad termodindmica denominada capacidad calorifica. La capacidad calorifica es
una propiedad dependiente del material, definida mediante la relacion
q _dg (2.9)

C= ==
AT—»OTf—]:. dT
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Se muestra la variacion de C,, |
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de modo que C se mide en el sistema de unidades SI, J K-!. Es una cantidad extensiva que, por
ejemplo, se duplica cuando lo hace la masa del sistema. A menudo, en célculos, se usa la capa-
cidad calorifica molar, C , que es una cantidad intensiva, cuyas unidades son J K-' mol™'. Ex-
perimentalmente, la capacidad calorifica de los fluidos se mide sumergiendo un calentador en
un fluido e igualando el trabajo eléctrico efectuado sobre la resistencia, con el flujo calorifico
en la muestra. Para solidos, el calentador rodea al solido. En ambos casos, los resultados expe-
rimentales deben corregirse con el calor perdido por cesion al medio. En la siguiente seccion
explicamos el significado de la notacién dg para el incremento de una cantidad de calor.

El valor de la capacidad calorifica depende de las condiciones experimentales bajo
las cuales se determina. Las condiciones mas comunes son volumen constante o presion
constante, para las cuales la capacidad calorifica se denota mediante C), y C,,, respecti-
vamente. Algunos valores de C,, a 298.15 K para substancias puras estan 1nclu1dos en
las Tablas 2.2 y 2.3 (Véase Apendlce B, Tablas de datos), y las formulas para calcular
C,,, aotras temperaturas para gases y solidos se dan en las Tablas 2.4 y 2.5, respectiva-
mente (Véase Apéndice B, Tablas de datos).

En la Figura 2.5 se ilustra como ejemplo la dependencia de C,, con la T'para el Cl,. Para
hacer comprensible la forma funcional C,, (T) discutimos brevemente las magnitudes relatl-
vas de C,, en las fases solida, liquida y gaseosa, usando un modelo microscopico. Un solido
se puede Ver como una serie de osciladores armonicos interconectados, y el calor que toma da
lugar a excitaciones de las vibraciones colectivas del s6lido. A muy bajas temperaturas, esas
vibraciones no se pueden activar, debido a que el espaciado de los niveles de energia es grande,
comparado con k7. En consecuencia, €l s6lido no puede tomar la energia. Por tanto, C,, = se
aproxima a cero conforme 7 tiende a cero. Para el solido, C,, crece rapidamente con Tdebldo
a que la energia térmica disponible conforme 7 crece, es suﬁc1ente para activar las vibracio-
nes del solido. La capacidad calorifica aumenta discontinuamente cuando el sélido se funde a
su forma liquida. Esto es asi debido a que el liquido retiene todos los modos vibracionales lo-
cales del solido, y tras la fusion son posibles mas modos con frecuencias bajas. Por tanto, la
capacidad calorifica del liquido es mayor que la del sélido. Conforme el liquido se vaporiza,
los modos vibracionales locales se convierten en traslaciones que no pueden almacenar tanta
energia como las vibraciones. Por tanto, C,, decrece discontinuamente con la temperatura de
vaporizacion. La capacidad calorifica en el estado gaseoso aumenta lentamente con la tempe-
ratura conforme se activan los modos vibracionales de la molécula. Esos cambios en C,, se
pueden calcular para una substancia especifica usando un modelo microscéopico y la Termo-
dinamica Estadistica, como discutiremos con detalle en el Capitulo 33.

Una vez que se ha determinado la capacidad calorifica de una serie de substancias di-
ferentes, disponemos de una via adecuada para cuantificar el flujo calorifico. Por ejemplo,
a presion constante, el flujo de calor entre el sistema y el medio se puede escribir como

T ¢ Tan. 1
qp = J C™(T)dT = — f Cpre®t™ (TydT (2.10)
Ui Tara, i

Mediante la medicion del cambio de temperatura de un reservorio térmico en el medio a pre-
sion constante, se puede determinar ¢g,,. En la Ecuacion (2.10), el flujo calorifico a presion
constante se ha expresado desde la perspectiva del sistema y desde la perspectiva del medio.
Se puede escribir una ecuacion similar para los procesos a volumen constante. El agua es una
eleccion adecuada para material de los bafios de calor en los experimentos, debido a que C,,
es casi constante con valor 4.18 J ¢! K-' 0 75.3 J mol! K™! en el intervalo de 0° a 100°C.

PROBLEMA EJEMPLO 2.3

El volumen de un sistema que consta de un gas ideal decrece a presion
constante. Como resultado, la temperatura de un bafio de agua de 1.50 kg en el
medio, aumenta 14.2°C. Calcule g, para el sistema.




FIGURA 2.6

No todo el flujo de calor al sistema se
puede usar para aumentar AU en un
proceso a presion constante, debido a que
el sistema efectla trabajo sobre el medio
conforme se expande. Sin embargo, no se
efecttia trabajo calentando a volumen
constante.
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Solucion
T, r

gp=— j C;lerededoms (T)dT — _C;lmiedams AT
Tira, i

=-1.50 kgx4.18 Jg" K- x14.2 K = —89.1kJ

(Como estan relacionados C,, y C,, en un gas? Consideremos el proceso que se muestra
en la Figura 2.6 en que una cantidad fija de calor fluye del medio al gas. En procesos a
presion constante, el gas se expande conforme su temperatura aumenta. Por tanto el sis-
tema realiza un trabajo contra el medio que le rodea. Como consecuencia, no todo el ca-
lor que fluye sobre el sistema se puede usar para aumentar AU. Tal trabajo no se da en el
correspondiente proceso a volumen constante y todo el flujo de calor al sistema se puede
emplear en aumentar AU. Por tanto dTp<dT ,» para el mismo flujo de calor dg . Por esta
razon, Cp> C, para los gases.

El mismo argumento se aplica a los liquidos y solidos siempre que ¥ aumente con
T. Casi todas las substancias siguen este comportamiento, pese a que hay notables ex-
cepciones tales como el agua liquida entre 4° y 0°C para la que el volumen aumenta con-
forme 7 disminuye. Sin embargo, debido a que AV hasta que se caliente es mucho mas
pequeiio que para el gas, la diferencia entre C,, y C), para un liquido o s6lido es mucho
mas pequefla que para un gas.

Las notas precedentes sobre la diferencia entre C,, y C,, son de naturaleza cualitativa.
Sin embargo, las siguientes relaciones cuantitativas son validas para un gas ideal, y se
probaran en el Capitulo 3,
C,, =R (2.11)

,m

C,-C,=nR o C,

,m

Calentamiento
a presion
constante

A W

Estado inicial Estado final

Calentamiento
a volumen
constante

g=—>

ViuT;

< »

Estado inicial Estado final
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CAPITULO 2 Calor, trabajo, energia interna, entalpia y la primera ley de la Termodinamica

2.5 Funciones de estado y funciones de camino

Una formulacion alternativa de la primera ley es que AU es independiente del camino
entre el estado inicial y final y depende, inicamente, de los estados inicial y final. Ha-
cemos plausible este enunciado para la energia cinética y el argumento se puede exten-
der a las otras formas de energia relacionadas en la Seccion 2.1. Consideremos una sola
molécula de masa m, inicialmente a la velocidad v,. Ahora cambiamos su velocidad in-
crementalmente siguiendo la secuencia v, — v, — v, — v,. El cambio en la energia
cinética siguiendo esta secuencia viene dado por

1 1 1 1
AEJCinétiwz = (5 m(v2)2 - E Wl(vl)2 ) + (E m(V3)2 - E m(V2)2 ) (2 12)

+ (% m(v,)? — %m(vS)2 )

= (%m(v4)2 - %m(vl)zj

Aun cuando v, y v, pueden tomar cualquier valor arbitrario, no influye en el resultado. Conclui-
mos que el cambio en la energia cinética depende solo de las velocidades inicial y final y que es
independiente del camino entre estos valores. Nuestra conclusion permanece si aumentamos el
nimero de incrementos de velocidad en el intervalo entre v, y v, en un niimero grande, arbitra-
riamente. Como la conclusion vale para todas las moléculas del sistema también vale para AU.
Este ejemplo mantiene la conclusion de que AU depende solamente de los estados ini-
cial y final y no del camino que conecta ambos estados. Cualquier funcion que satisfaga esta
condicion se denomina funcién de estado, debido a que dependen solamente del estado del
sistema y no del camino seguido para alcanzarlo. Esta propiedad se puede expresar
matematicamente. Cualquier funcion de estado, por ejemplo U, debe satisfacer la ecuacion

A
AU=[au=u, -, (2.13)

2

Esta ecuacion establece que en orden a que AU dependa solamente de los estados ini-
cial y final, caracterizados aqui por i y f, el valor de la integral debe ser independiente
del camino. En este caso, U se puede expresar como una cantidad infinitesimal, dU, que
al integrarla depende sélo de los estados inicial y final. La cantidad dU se denomina
diferencial exacta. Diferimos la discusion de las diferenciales exactas al Capitulo 3.

Es util definir una integral ciclica, denotada por g.), como aplicacion a un camino ciclico
tal que los estados inicial y final son idénticos. Para cualquier funcién de estado U,

@wzq—qzo (2.14)

debido a que los estados inicial y final son iguales en un proceso ciclico.

El estado de un sistema de una sola fase para una composicion fija esté caracterizado por dos
cualesquiera de las tres variables P, 7'y V. Lo mismo es cierto para U. Por tanto, para un sistema
de masa fija, U se puede escribir en cualquiera de las tres formas U(V, T), U(P,T) o U(P, V). Ima-
ginemos que un gas de masa fija caracterizado por ¥, y 7 esta confinado en un sistema de piston
y cilindro que est4 aislado del medio. Hay un reservorio térmico en el medio a la temperatura
T,> T,. Primeramente comprimimos el sistema desde un volumen inicial de ¥, a un volumen fi-
nal de V, usando una presion externa constante . El trabajo esta dado por

v (2.15)

f vy
w= _J Pextema dv = _Pextema JdV = _Pextema (Vf - Vl) = _Pextema Av
v, v,

i i
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FIGURA 2.7

Un sistema consistente en un gas ideal
contenido en un conjunto de piston y
cilindro. El gas en el estado inicial V', T, se
comprime a un estado intermedio, mientras
la temperatura aumenta hasta el valor T,.
Entonces se pone en contacto con un
reservorio térmico a T, teniendo lugar un
aumento adicional de la temperatura. El
estado final es V,T,.
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Debido a que la altura de la masa en el medio es mas baja después de la compresion
(Véase la Figura 2.7), w es positivo y U aumenta. Como el sistema consta de una sola
fase uniforme, U es una funciéon monotona de 7'y T también crece. El cambio de volu-
men AV se ha elegido tal que la temperatura del sistema 7, después de la compresion
satisfaga la desigualdad 7} < T, <T.

A continuacién sea una cantidad adicional de calor ¢ que fluye entre el sistema y el
medio a V constante poniendo en contacto el sistema con el reservorio a la temperatura
T,. Los valores finales de T'y V' después de esos dos pasos son T,y V.

Este proceso de dos etapas se repite para diferentes valores de la masa. En cada caso
el sistema termina en el mismo estado final, caracterizado por las variables V, y T,. La
secuencia de etapas que adopta el sistema desde el estado inicial V,, T, al estado final
V,, T, se denomina un camino. Cambiando la masa, se genera una serie de caminos di-
ferentes, todos con origen en el estado V,, T, y fin en el estado V,, T,. De acuerdo con
la primera ley, AU para este proceso de dos etapas es

AU =U(T, V) ~U(T, V) = g +w 2.16)

Debido a que AU es una funcion de estado, su valor para el proceso de dos etapas des-
crito, es el mismo para cada uno de los diferentes valores de la masa.
;Son ¢ y w también funciones de estado? Para este proceso,

w=-—P AV

externa

2.17)

yP_.... €s diferente para cada valor de la masa, o para cada camino. Por tanto, w es tam-
bién diferente para cada camino; se puede tomar un camino de V;,7; a V,,T; y otro ca-
mino diferente de V,,T, hacia V,7;. Como el trabajo es diferente en esos caminos, la
integral ciclica del trabajo no es igual a cero. Por tanto, w no es una funcién de estado.

Usando la primera ley para calcular ¢ en cada uno de los caminos, obtenemos el resultado

gq=AU-w=AU+P AV (2.18)

externa

Como AU es lamisma en todos los caminos, y w es diferente para cada camino, concluimos que
q es también diferente para cada camino. Como en el trabajo, la integral ciclica del calor no es igual
a cero. Por tanto, ni ¢ ni w son funciones de estado y se denominan funciones de camino.

Como gy w son funciones de camino, no hay diferenciales exactas para el trabajo y el calor. Las
cantidades incrementales de estas cantidades se denotan mediante dqy dw, en lugar de dg y dw,
para resaltar el hecho de que cantidades incrementales de trabajo y calor no son diferenciales exac-
tas. Este es un resultado importante, que se puede expresar matematicamente.

A A
Aq¢qu¢qf—qi y Awijdwiwf—wi (2.19)

De hecho, no hay cantidades tales como Ag, g 4 Y Aw,w, ,w.. Este es un resultado im-
portante. No se puede referir el trabajo o calor poseido por un sistema, debido a que esos
conceptos no tienen significado. Después de completar un proceso que implica la trans-
ferencia de calor y trabajo entre el sistema y el medio, el sistema y el medio poseen
energia interna, pero no poseen ni calor ni trabajo.

Pese a que la discusion precedente puede parecer pedante en una primera lectura, es im-
portante usar los términos trabajo y calor de forma que reflejen el hecho de que no son fun-
ciones de estado. Ejemplos de sistemas de interés para nosotros son las baterias, células de
combustible, refrigeradores y motores de combustion interna. En cada caso, la utilidad de esos
sistemas es que el trabajo y/o el calor fluye entre el sistema y el medio. Por ejemplo, en un re-
frigerador, la energia eléctrica se usa para extraer el calor del interior del dispositivo y se li-
bera en el medio. Se puede decir que el refrigerador tiene la capacidad de extraer calor, pero
seria erroneo hablar de él como que tiene calor. En el motor de combustion interna, la energia
quimica contenida en los enlaces de las moléculas de combustible y en el O, se libera con la
formacion de CO, y H,O. Este cambio en la energia interna se puede usar para hacer girar el
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FIGURA 2.8

Todas las combinaciones de presion,
volumen y temperatura consistentes con 1
mol de un gas ideal se sitian en la
superficie coloreada. Todas las
combinaciones de presion y volumen
consistentes con 7= 800 K y todas las
combinaciones de presion y temperatura
consistentes con un volumen de 4.0 L se
muestran como curvas en negro que se
sittian en la superficie P-V-T. La tercera
curva corresponde a un camino entre un
estado inicial 7 y uno final f'que no se
efectuan ni a temperatura ni a volumen
constante.

107°P (Pa)

vehiculo, por tanto, induciendo un flujo de trabajo entre el vehiculo y el medio. Se puede
referir la capacidad del motor para efectuar trabajo, pero seria incorrecto referirnos al
vehiculo o al motor como conteniendo o teniendo trabajo.

2.6 Equilibrio, cambio y reversibilidad

La Termodinamica se puede aplicar solamente a sistemas en equilibrio interno y un re-
querimiento del equilibrio es que todas las velocidades de cambio de todos los procesos,
tales como la difusion o las reacciones quimicas sean cero. ; Como podemos reconciliar
estos enunciados con nuestros calculos de g, w y AU, asociados al proceso en que hay
un cambio macroscopico en el sistema? Para responder a esta pregunta es importante
distinguir entre el sistema y el medio, estando en equilibrio interno y sistema y medio
estando en equilibrio entre si.

Discutamos en primer lugar la cuestion del equilibrio interno. Consideremos un sistema de un
gas ideal, que satisface la ecuacion de estado, P = nRT/V. Todas las combinaciones de P, V'y T'con-
sistentes con esta ecuacion de estado forman una superficie en el espacio P-V~T como se muestra
en la Figura 2.8. Todos los puntos de la superficie corresponden a estados de equilibrio del sistema.
Los puntos que no estan en la superficie no corresponden a ningtin estado fisicamente realizable del
sistema. Las situaciones de no equilibrio no se pueden representar en una grafica tal, debido a que P,
V'y Tno tienen valores Unicos para un sistema que no esta en equilibrio térmico.

Ahora vamos a considerar un proceso en el que el sistema cambia de un estado inicial ca-
racterizado por P,, ¥, y T, a uno final caracterizado por PV, y T ,como se muestra en la
Figura 2.8. Si la velocidad de cambio de las variables macroscopicas es despreciable, el sistema
va desde el estado inicial al final a través de una sucesion de estados de equilibrio internos. Tal
proceso se denomina proceso cuasi-estatico, y mantiene el equilibrio interno. Si la velocidad
de cambio es suficientemente grande, las velocidades de difusion y colision intermolecular pue-
den no ser suficientemente altas para mantener al sistema en su estado de equilibrio interno. Sin
embargo, los calculos termodinamicos para tales procesos son validos, mientras sea significa-
tivo asignar valores Unicos a las variables termodinamicas P, V'y T'y a la concentracion del sis-
tema que sufre el cambio. Para los cambios rapidos, pueden darse fluctuaciones locales en los
valores de las variables macroscdpicas del sistema. Si esas fluctuaciones son pequefias, canti-
dades tales como el trabajo y el calor se pueden calcular todavia usando los valores medios de
las variables macroscopicas. Las mismas consideraciones valen para el medio.

El concepto de proceso cuasi-estatico nos permite visualizar un proceso en el que el
sistema sufre un cambio mayor, en términos de un camino constituido por una secuencia
de estados en los que el sistema y el medio estan en equilibrio interno. Distinguiremos
entre dos clases muy importantes de procesos cuasi-estaticos, los procesos reversibles e
irreversibles. Para su discusion es util considerar el sistema mecanico mostrado en la Fi-
gura 2.9. Debido a que las dos masas tienen el mismo valor, la fuerza neta que actia so-
bre el final de la cuerda es cero, y las masas no se muevan. Si se sitiia una masa adicional
sobre una de las dos masas, el sistema no estara ya en equilibrio mecéanico y las masas se
moveran. En el limite en que el incremento de la masa tiende a cero, la velocidad a la que
las masas iniciales se mueven se aproxima a cero. En este caso, nos referiremos al pro-
ceso como reversible, significando que la direccion del proceso puede invertirse situando
una masa infinitesimal en el otro extremo.

La reversibilidad en un sistema quimico se puede ilustrar mediante agua liquida en
equilibrio con agua gaseosa rodeadas por un reservorio térmico. El sistema y el medio
estan, ambos, a la temperatura 7. Un crecimiento infinitesimalmente pequefio en 7 pro-
duce un crecimiento pequefio de la cantidad de agua en la fase gaseosa, y un pequeiio
decrecimiento en la fase liquida. Un decrecimiento igualmente pequefio en la tempera-
tura tiene el efecto opuesto. Por tanto, las fluctuaciones en 7 dan lugar a las correspon-
dientes fluctuaciones en la composicion del sistema. Si un cambio infinitesimal opuesto
en la variable que dirige el proceso (la temperatura en este caso) causa una inversion en
la direccion del proceso, este es reversible.
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FIGURA 2.9

Dos masas de exactamente 1 kg cada una
se conectan mediante una cuerda de masa
nula, que se desplaza sin friccion por la
polea. El sistema esta en equilibrio
mecanico y las masas son estacionarias.
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Siun cambio infinitesimal en la variable directriz no cambia la direccion del proceso, se dice
que el proceso es irreversible. Por ejemplo, si se induce un crecimiento grande de la temperatura
en un solo paso en un sistema empleando un pulso de calor, la cantidad de agua en la fase gas au-
menta abruptamente. En este caso, la composicion del sistema no puede volver al estado inicial me-
diante una disminucion infinitesimal de la temperatura. Esta relacion es caracteristica de los
procesos irreversibles. Pese a que cualquier proceso que tiene lugar a una velocidad répida en el
mundo real es irreversible, los procesos reales se pueden aproximar reversiblemente en el limite
apropiado. Por ejemplo, mediante pequeiias variaciones en el potencial eléctrico en una célula elec-
troquimica, la conversion de los reactantes en productos se puede llevar a cabo casi reversiblemente.

2.7 Comparacion del trabajo en procesos
reversibles e irreversibles

Concluimos en la Seccion 2.5 que w no es una funcion de estado y que el trabajo asociado con
el proceso es dependiente del camino. Este enunciado se puede formular cuantitativamente
comparando el trabajo asociado con las expansiones reversible e irreversible y la compresion
de un gas ideal. Este proceso se discute a continuacion y se ilustra en la Figura 2.10.
Consideremos el siguiente proceso irreversible, significando que las presiones in-
terna y externa no son iguales. Una cantidad de un gas ideal estd confinado en un cilin-
dro con un pistobn movible sin peso. Las paredes del sistema son diatérmicas,
permitiendo que el calor fluya entre el sistema y el medio. Por tanto el proceso es isotér-
mico a la temperatura del medio, 7. El sistema esta inicialmente definido por las varia-
bles T, P, y V,. La posicion del piston estd determinada por P, = P, que puede
cambiarse afladiendo o quitando peso del piston. Debido a que se mueven horizontal-
mente, no se efectua trabajo afiadiendo o quitanto los pesos. El gas se expande primero
a temperatura constante disminuyendo P, abruptamente al valor P, (se quitan los
pesos), siendo P, < P,. Una cantidad suficiente de calor fluye en el sistema a través de
las paredes diatérmicas, para mantener la temperatura en el valor constante 7. El sistema
estd ahora definido por 7, P, y V,, donde V, > V.. El sistema vuelve entonces a su es-
tado original en un proceso isotérmico, aumentando P, abruptamente a su valor
original P (se afiaden los pesos). El calor fluye fuera del sistema al medio en esta etapa.
El sistema ha vuelto a su estado original y, debido a ello, es un proceso ciclico, AU = 0.
(Son también cero ¢, , v w, . para el proceso ciclico? El trabajo total asociado a este
proceso ciclico viene dado por la suma de los trabajos de cada etapa individual:

Wiotal = Z_Pextema,i AVt = Wexpansio’n + Wcompresién = _PZ (VZ - Vl) - Pl(Vl - VZ) (220)
i

=—(P,-P)Xx(V,=-V)>0 yaqe P<P y V,>V

Larelacion entre Py V para el proceso en consideracion se muestra graficamente en la
Figura 2.10, en lo que se denomina diagrama indicador. Un diagrama indicador es util
ya que el trabajo efectuado en las etapas de expansion y contracciéon se pueden evaluar
a partir del area apropiada en la figura, lo que es equivalente a evaluar la integral
w= —_[ P, ... AV.Notese que el trabajo efectuado en la expansion es negativo debido a
que AV >0, y el efectuado en la compresion es positivo debido a que AV < 0. Como
P, <P, ,lamagnitud del trabajo efectuado en el proceso de compresion es mayor que el
efectuado en el proceso de expansiony w_ > 0. ;Qué se puede decir acerca de g, _,,?
La primera ley establece que debido a que AU=¢, +w,  .=0,q,  .<0.

Llevamos a cabo el mismo proceso ciclico en un ciclo reversible. Una condicion necesaria
para la reversibilidad es que P=P, en cada etapa del ciclo. Esto significa que P cambia

terna

durante las etapas de expansion y compresion. El trabajo asociado con la expansion es

av v,
Wexpansidn = _J‘ Paxzema av = _J- pPdv = _nRTJ‘ 7 =-nRTIn 71 (221)
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FIGURA 2.10

El trabajo de cada etapa y el trabajo total
se pueden obtener a partir de un diagama
indicador. Para la etapa de compresion, w
viene dado por el area total en rojo y
amarillo; para la etapa de expansion, w
viene dado por el area roja. Las flechas
indican las direcciones del cambio en V en
las dos etapas. El signo de w es opuesto en
los dos procesos. El trabajo total en el
ciclo es el area amarilla.
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FIGURA 2.11

Diagrama indicador para procesos
reversibles. A diferencia de la Figura 2.10,
las areas bajo las curvas P—J son idénticas
en la direccion directa e inversa.

Este trabajo se esquematiza en el area roja en el diagrama indicador de la Figura 2.11.
Si este proceso se invierte y se calcula el trabajo de compresion, se obtiene el si-
guiente resultado:

\%
=— nRTlnv—1 (2.22)

2

Wcompresi on

Se ve que la magnitud del trabajo en el proceso directo y en el inverso son iguales. El
trabajo total efectuado es este proceso ciclico viene dado por

w= Wexpansio’n +

\% V.
=—nRTIn—2%—nRTIn—+
Vi v,

(2.23)

Wcompresién

1% v,
=—nRT1n72+nRTln—2=O
1 1

Por tanto, el trabajo efectuado en un ciclo isotérmico reversible es cero, de forma que,
como AU = g + w es una funcion de estado, ¢ =—w =0 para este proceso reversible.
Examinando la altura que alcanzan los pesos en el medio, al final del proceso, vemos
que son las mismas que al comienzo del mismo. Como demostraremos en el Capitulo 5,
¢ y wno son iguales a cero para un proceso ciclico reversible si 7' no es constante.

PROBLEMA EJEMPLO 2.4

En este ejemplo, 2.00 moles de un gas ideal sufren una expansion isotérmica a lo
largo de tres caminos diferentes: (1) expansion reversible desde P, = 25.0 bar y
V,=4.50 La P,=4.50 bar; (2) una sola etapa de expansion frente a una presion
externa constante de 4.50 bar, y (3) una expansion de dos etapas consistente
inicialmente de una expansion frente a una presion externa constante de 11.0 bar
hasta P=P seguida de una expansion frente a una presion externa

externa’

constante de 4.50 bar hasta P=P,_ .

Calcule el trabajo para cada uno de los procesos. ;Para cual de los procesos
irreversibles es mayor la magnitud del trabajo?

Solucién
El proceso se describe en el siguiente diagrama indicador:

1
o

e ML

20

15

P (bar)

10

V(L)

Primeramente calculamos la temperatura constante a la que el proceso discurre,
el volumen final, y el volumen intermedio en las dos etapas de la expansion:
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PV.
r=FVi _ 25.0 bar x4.50 L 677K
nR  8.314x1072 L bar mol~' K~! x2.00 mol
2 11
v, = nRT _ 8.314 %1072 L bar mol~' K~! X 2.00 mol X677 K _25.0L
; P, 4.50 bar
-2 -1l
V. = nRT _ 8.314x1072 L barmol~' K1 x2.00 mol X677 K — 100 L
P, 11.0bar
El trabajo de un proceso reversible viene dado por
Vf
w=—nRT, In—-
V;
250L =-19.3x103 7

=-—2.00 mol Xx8.314 Jmol' K-1 x677 K X In
4.50L

Ahora calculamos el trabajo de los procesos irreversibles de una sola etapa y de
dos etapas:

W s etapa = = Baema BV = ~4.50 bar 105;;1 X (25.00 L - 4.50 L) x 2=
= 923%10%]
Waos etapas= ~Fostema AV = —11.0 bar X l(l);afa x(102L—-4.50L) x 10~ m?
— 4.50 bar lOsafa X(25.00L 102 L) x 1™
= -129%10°]

La magnitud del trabajo es mayor para el proceso de dos etapas que para el de
una sola etapa, pero menor que para el proceso irreversible.

El Problema ejemplo 2.4 sugiere que la magnitud del trabajo para el proceso de expan-
sion multietapa aumenta con el nimero de etapas. Este es el caso, como se muestra en la
Figura 2.12. Imaginemos que el nmiimero de etapas crece indefinidamente. Conforme » au-
menta, la diferencia de presion P, — P para cada etapa individual disminuye. En el limite
en que n — o, la diferencia de presion P, —P —> 0y el area total de los rectangulos del
diagrama indicador se aproxima al drea bajo la curva reversible. Por tanto, los procesos irre-
versibles llegan a ser reversibles y los valores de los trabajos se igualan.

En contraste, la magnitud del trabajo de compresion irreversible supera al del pro-
ceso reversible, para valores finitos de n y llega a igualarse al del proceso reversible con-
forme n — 0. La diferencia entre los procesos de expansion y compresion proviene del
requerimiento de que P, < P al comienzo de cada etapa de expansion, mientras que

werna > @l comienzo de cada etapa de compresion.

Sobre la base de esos calculos para los ciclos reversible e irreversible, introducimos
otro criterio para distinguir entre proceso reversible e irreversible. Supongamos que un
sistema sufre un cambio a través de una o varias etapas individuales, y que el sistema
vuelve a su estado inicial siguiendo las mismas etapas, pero en orden inverso. El sistema
vuelve a su estado inicial porque el proceso es ciclico. Si el medio vuelve también a su
estado original (todas las masas a la misma altura y todos los reservorios a sus tempera-
turas originales), el proceso es reversible. Si el medio no retorna a su estado original, el
proceso es irreversible.

A menudo nos interesa extraer trabajo de un sistema. Por ejemplo, la expansion
de la mezcla aire—combustible en un motor de un automoévil tras la ignicién, propor-
ciona el torque que finalmente empuja las ruedas. (Es similar la capacidad de efec-
tuar trabajo para los procesos reversible e irreversible? Esta cuestion se responde
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FIGURA 2.12

En la parte superior del cuadro se compara
el trabajo efectuado en una expansion
(areas roja y amarilla) con el trabajo
efectuado en una serie de procesos de
expansion irreversible en varias etapas
consecutivas a presion constante (area
amarilla). La parte inferior del cuadro
muestra resultados analogos para la
compresion, donde el area bajo la curva en
negro es el trabajo de compresion
reversible. Notese que el trabajo total
efectuado por los procesos de expansion y
compresion irreversibles se aproxima al
reversible conforme el nimero de etapas
aumenta.
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usando los diagramas indicadores de las Figuras 2.10 y 2.11 para el caso especifico del
trabajo de expansion isotérmica, haciendo notar que el trabajo se puede calcular a partir
del area bajo la curva P-V. Comparemos el trabajo de expansion de ¥, a V, en un solo
paso a presion constante, para el caso reversible. Para la expansion en un solo paso, la
presion externa constante viene dada por P, . = nRT/V,. Sin embargo, si la expansion
se lleva a cabo reversiblemente, la presion del sistema es siempre mayor que este valor.

Comparando las areas en los diagramas indicadores de la Figura 2.12, se ve que

wrevem'ble 2 |wirreversible (224)
Por contra, para la etapa de compresion
wreversible < |Wirreversible (225)

El trabajo reversible es el limite inferior del trabajo de compresion y el limite superior
del trabajo de expansion. Este resultado para el trabajo de expansion se puede generali-
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zar mediante un enunciado valido para todas las formas de trabajo. EI trabajo mdximo
que se puede extraer de un proceso entre los mismos estados inicial y final, es el que se
obtiene bajo las condiciones reversibles.

Pese a que el enunciado precedente es cierto, sugiere que seria Optimo operar el mo-
tor de un automovil bajo condiciones en las que la presion dentro de los cilindros difiera
solo infinitesimalmente de la presion atmosférica externa. Esto, claramente no es posible.
Un motor practico debe generar un torque sobre el eje, y esto solamente puede ocurrir si
la presion del cilindro es apreciablemente mayor que la presion externa. Similarmente,
una bateria solamente es util si se puede extraer una corriente significativa, mas que infi-
nitesimal. Por operar tales dispositivos bajo condiciones irreversibles, el trabajo obtenido
es menor que el limite teéricamente posible efectuado por un proceso reversible.

2.8 Determinacion de AU e introduccion de la
entalpia, una nueva funcion de estado

(Como se puede medir AU en un proceso termodinamico? Este sera el topico del Capitulo
4, en el que discutiremos la calorimetria. Sin embargo, este topico se discute brevemente
aqui, con objeto de poder efectuar los calculos en sistemas de gases ideales en los proble-
mas del final del capitulo. La primera ley establece que AU =g+ w. Imaginemos que el
proceso se lleva a cabo en condiciones de volumen constante y que no es posible un tra-
bajo que no sea de expansion. Como en esas condiciones, w = —_[ dv=0,

[)extema

AU=g, (2.26)

La Ecuacion (2.26) establece que AU se puede determinar experimentalmente midiendo
el flujo de calor entre el sistema y el medio en un proceso a volumen constante.

(Qué dice la primera ley cuando tenemos condiciones reversibles y de presion cons-
tante? Escribimos

dU = dg, - dv =dgq, - PdV 2.27)

[)extema

e integramos esta expresion entre los estados inicial y final:
I
Jav=u,-v,=[dg,~[Pav=q,-Py,~PV) (2.28)
i

Noétese que en orden a evaluar la integral que incluye P, debemos conocer la relacion
funcional P(¥) que en este caso es P, = P; = P. Reordenando la ultima ecuacion, tene-
mos

U, +PV)=(U;+PV)=q, (2.29)

Como P, V'y U son todas funciones de estado, U+ PV es una funcion de estado. Esta
nueva funcion de estado se denomina entalpia y su simbolo es H. [Se puede efectuar una
demostracion mas rigurosa de que H es una funcion de estado invocando la primera ley
para U'y aplicando el criterio de la Ecuacién (3.5) al producto PV.]

H=U+PV (2.30)

Al igual que U, H tiene unidades de energia y es una propiedad extensiva. Como de-
muestra la Ecuacion (2.29), para un proceso que solamente implica trabajo P-V se
puede determinar AH midiendo el flujo de calor entre el sistema y el medio a presion
constante:

AH =g, (2.31)
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2.1 Capacidad calorifica.

Esta ecuacion es la analoga a presion constante de la Ecuacion (2.26). Debido a que las
reacciones quimicas tienen lugar, mucho mas frecuentemente, a P constante que a V'
constante, los cambios de energia miden experimentalmente, monitorizando el flujo de
calor, AH mas que AU.

2.9 Calculo de g,w, AUy AH para procesos que
implican a gases ideales

En esta Seccion, discutimos como se pueden calcular AU y AH, asi como g y w, a partir
de las variables de estado iniciales y finales si se conoce el camino entre ambos estados.
Los problemas del final de este Capitulo preguntan como calcular ¢, w, AU y AH para
procesos simples y multietapas. Debido a que, a menudo, es necesario llevar a cabo ta-
les calculos, el sistema sera, generalmente, un gas ideal. El uso de un gas ideal como un
sustituto de sistemas mas complejos, tiene la significativa ventaja de que las matemati-
cas son mas simples, permitiendo que nos concentremos en el proceso mas que en las
manipulaciones de las ecuaciones y la evaluacion de las integrales.

(Qué es necesario conocer para calcular AU ? La discusién que sigue esta restrin-
gida a procesos que no incluyen reacciones quimicas o cambios de fase. Debido a que
U es una funcién de estado, AU es independiente del camino entre los estados inicial y
final. Para describir una cantidad fija de un gas ideal (es decir, n es constante) deben co-
nocerse los valores de dos de las variables P, V'y T. ;Es esto también cierto para AU en
procesos que implican a gases ideales? Para responder a esta cuestion, consideremos la
expansion de un gas ideal desde un estado inicial V|, T, al estado final V,, 7. En primer
lugar suponemos que U es una funcion de ambas, /'y T. (Es correcta esta suposicion?
Como los 4tomos o0 moléculas de un gas ideal no interactiian entre si, U no depende de
la distancia entre los &tomos o moléculas. Por tanto, U no es una funcion de 'y con-
cluimos que para un gas ideal U debe ser solamente funcion de 7, AU =AU (T).

También sabemos que para un intervalo de temperatura en el que C), es constante,

AU =g, =C, (T, ~T)) (232)

(Esta ecuacion es valida solamente para ¥ constante? Como para un gas ideal U es fun-
cion unicamente de 7', la Ecuacion (2.32) es también valida para procesos que impli-
quen a gases ideales en los que ¥ no es constante. Por tanto, si se conocen C,, T, y T,
se puede calcular AU sin considerar el camino recorrido entre los estados inicial y final.
(Cuantas variables se requiren para definir AH, para un gas ideal? Escribimos

AH = AU(T)+ A(PV) = AU(T) + A(nRT) = AH(T) (2.33)

Vemos que AH es funcion solo de 7' para un gas ideal. En analogia con la Ecuacion (2.32)
AH =g, = Cp(T; - T)) (2.34)

Como AH es una funcion solo de 7, para un gas ideal, la Ecuacion (2.34) es valida para todos los
procesos con gases ideales, sea P constante 0 no, mientras sea razonable suponer que C es cons-
tante. Por tanto, si las temperaturas inicial y final se conocen o se pueden calcular, y s1 se cono-
cen C,y C, se pueden calcular AU y AH sin considerar el camino, para los procesos que
impliquen gases ideales, usando las Ecuaciones (2.32) y (2.34), mientras no se den reacciones
quimicas ni cambios de fase. Como U'y H son funciones de estado, el enunciado previo es cierto
tanto para los procesos reversibles como los irreversibles. Recordemos que para un gas ideal
C,— C,=nR, de forma que si se conoce una de las dos, C;,0 C,, se puede determinar la otra.

Reparemos en que la primera ley liga ¢, w y AU. Si se pueden calcular dos cualesquiera
de estas cantidades, se puede usar la primera ley para calcular la tercera. En el calculo del trabajo, es
frecuente que solamente tenga lugar trabajo de expansion. En este caso siempre se procede partiendo
de la Ecuacion

W==[ Pogona 4V (2.35)
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Esta integral solo puede ser evaluar si se conoce la relacion funcional entre P,y V.
Un caso frecuente es que P, = constante, tal que
W==F,oma Vi =V) (2.36)

ComoP,  # P,eltrabajo considerado en la Ecuacion (2.36) es para un proceso irreversible.

Un segundo caso frecuente es que la presion del sistema y la externa difieran sola-
mente en una cantidad infinitesimal. En este caso, es suficientemente preciso escribir
= Py el proceso es reversible:

externa

RT
W= —J' "V av 2.37)

Esta integral solo se puede evaluar si se conoce 7 en funcion de V. El caso mas frecuente
es un proceso isotérmico, en el que 7' es constante. Como vimos en la Seccion 2.2, para
este caso

w:—nRTjd—Vz—nRTlnv—f (2.38)
v v,

Para resolver los problemas termodindmicos, es muy util comprender el proceso a
fondo antes de comenzar el calculo, porque, a menudo, es posible obtener el valor de
uno o mas valores de g, w, AUy AH sin calculos. Por ejemplo, AU = AH = 0 para un
proceso isotérmico, debido a que AU y AH dependen s6lo de 7. Para un proceso adiaba-
tico, ¢ = 0 por definicion. Si solo es posible trabajo de expansion, w = 0 para un proceso
a volumen constante. Estas guias se ilustran en los dos problemas ejemplos siguientes.

PROBLEMA EJEMPLO 2.5

Un sistema que contiene 2.50 moles de un gas ideal para el que C,,  =20.79 J mol ! K!
recorre el ciclo incluido en el siguiente diagrama en la direccion indicada por las
flechas. El camino curvado corresponde a PV =nRT, donde =T, = T,.

Y

16.6 bar, 1.00L 16.6 bar,
251

P (bar)

\/

V(L)

a.  Calcule g, w, AUy AH para cada segmento y para el ciclo completo.
b.  Calcule g, w, AUy AH para cada segmento y cada ciclo si se invierte la
direccion de todos los procesos.
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Solucién

Comenzamos preguntandonos cuales de entre ¢, w, AU y AH pueden ser
evaluados sin calculos para alguno de los segmentos. Como el camino entre los
estados 1y 3 es isotérmico, AU y AH son cero para este segmento. Por tanto a
partir de la primera ley, g, ,; =—w,_,, . Por esta razon, so6lo necesitamos calcular
una de esas dos cantidades. Como AV = 0 a lo largo del camino entre los estados
2y 3, w,_3=0.Por tanto, AU,_,; = g,_,,. De nuevo, sélo necesitamos calcular
una de esas dos cantidades. Debido a que el proceso total es ciclico, el cambio
de cualquier funcion de estado. Por tanto, AU = AH = 0 para el ciclo sin importar
la direccion elegida. Ahora tratamos con cada segmento individualmente.

Segmento 1 2

Los valores de n, P,y V, y P,y V, se conocen. Por tanto, 7', y 7, se pueden
calcular usando la ley del gas ideal. Usamos esas temperaturas para calcular AU
como sigue:

CVm
AU, ,, =nCy (T, - T) = —22(P,V, - PV,)

1-2

_ 2.50mol x 2().79Jm01 1Kl
2.50mol x 0.08314 L bar K~! mol~!
= 99.6kJ

X (16.6bar x25.0 L—16.6bar x1.00 L)

El proceso tiene lugar a presion constante, de forma que

5 )
w=- V,=-V)= 16.6barx%x(25.0x10‘3 m?3 —1.00 x 1073 m?)
ar

extema

=-39.8KkJ
Usando la primera ley
q=AU-w=99.6kJ+39.8k]~139.4k]J
A continuacién calculamos 7, y entonces AH|_, :

PV. b .
roBVa_ 16.6 bar X 25.0L B
nR  2.50mol x0.08314 L bar K~! mol~!

A continuacion calculamos 7 =T,

RV, _ 16.6bar x1.00L
=R~ 2.50mol x0.08314 L bar mol- K-1
AH, ,=AU,_,+APV)=AU,_, +nR(T,-T,)
=99.6x103J + 2.5mol x8.314 Jmol~' K-! x (2000 K —79.9 K) =139.4kJ

Segmento 2— 3
Como hemos hecho notar, w= 0, y

AU, ;3=¢, ,,=C,(I;-T))
=2.50 mol x20.79 Jmol~'K-1(79.9 K —2000 K)

=-99.6 k]

=799 K

El resultado numerico es igual en magmtud pero de signo opuesto a AU, 2,
debido a que T, = T,. Por la misma razén, AH, ,; =-AH| .

Segmento 3—1

Para este segmento, AU, ,; =0y AH,_, =0 como vimos al principio y
Ws_,1 =—q5_,,. Debido a esto, es una compresion isotérmica irreversible,
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1.00 X 103m?

v,
Wy, =—nRTIn—=-2.50 mol x8.314 Jmol ' K x 79.9 KxIn—————
v, 25.0x103m?

3
=5.35kJ

En la siguiente Tabla se dan los resultados para los segmentos individuales y para el
ciclo, en la direccion indicada. Si el ciclo se recorre en la direccion inversa, son iguales
todas las magnitudes de todas las cantidades de la Tabla, pero todas de signo contrario.

Camino q (kJ) w (kJ) AU (kJ) AH (kJ)
1-2 139.4 -39.8 99.6 139.4
253 -99.6 0 -99.6 ~139.4
31 -5.35 5.35 0 0
Ciclo 34.5 -345 0 0

PROBLEMA EJEMPLO 2.6

En este ejemplo, 2.50 moles de un gas ideal con C, , =12.47 Jmol ! K™! se
expanden adiabaticamente frente a una presion externa constante de 1.00 bar. La
temperatura y presion iniciales del gas son 325 K y 2.50 bar, respectivamente. La
presion final es 1.25 bar. Calcular la temperatura final, g, w, AU y AH.

Solucién
Como el proceso es adiabatico, ¢ =0y AU = w. Por tanto,

AU=nC, (T, ~T) =P, ., V,~V))

Xterna
Usando la ley del gas ideal,

T, T,
ncv,m(Tf - 7:) = _nRPe)(tema -

P, P

f 1
RPextema
+
—_ v,m Pl
f o R[)extema
+
v,m Pf
11
1247 Jmol- K1 4 53147 mzlsoli x1.00 bar
.50 bar
=325K x 68 K
11 -1
12.47 I mol ' K-! + 8.314 Jmol~' K~! x1.00 bar
1.25 bar

Calculamos AU = w a partir de
AU=nC, (T, —T;)=2.5 mol x12.47 J mol 'K~ x (268 K —325 K) = -1.78 kJ
Como la temperatura baja durante la expansion, la energia interna disminuye:
AH =AU+ A(PV)= AU +nR(T, - T))
=-1.78x103J + 2.5mol x8.314 Jmol 'K~ x (268 K — 325 K) = —2.96 kJ
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2.6 Calentamiento y enfriamiento
adiabatico reversible de un gas ideal

3
- \ Adiabatica
E ]
8 2
c ]
© 4
5
9 —
a
1 /
_:Isotérmica
0-lllllllllllllllllllllllll

10 20 30 40 50 6C
Volumen (L)

FIGURA 2.13
Dos sistemas conteniendo 1 mol de N,

tienen los mismos valores de Py Va1 atm.

La curva roja corresponde a una expansion
y compresion reversible en torno a P = 1
atm bajo condiciones adiabaticas. La curva
naranja corresponde a una compresion y
expansion reversible en torno a P =1 atm.
bajo condiciones isotérmicas.

2.10 Expansion y compresion adiabatica
reversible de un gas ideal

La expansion y compresion adiabatica de los gases es un proceso meteoroldgico importante.
Por ejemplo, el enfriamiento de una nube conforme asciende en la atmésfera se puede mo-
delar como un proceso adiabatico debido a que la transferencia de calor entre la nube y el
resto de la atmosfera es lenta en la escala de tiempo de su movimiento ascendente.

Consideremos la expansion adiabatica de un gas ideal. Como ¢ = 0, la primera ley
adopta la forma

AU =w o CVdT = _Pextema av (239)
Para un proceso adiabatico reversible, P=P,_ 'y
T
C,dT = —nRTdVV o lo que es igual, C, d? = _anVV (2.40)

Integrando ambos miembros de esta ecuacion entre los estados inicial y final,
U Ve
dTr dv
C, -=-nR [ 241
fa.5 - (241)
7, v,
Si C,, es constante en el intervalo de temperatura T, - T, entonces

Tf Vf
Cyln—t=—nRln-t (2.42)

Como para un gas ideal C, —C,, =nR, la Ecuacion (2.42) se puede escribir en la forma

=7
T 1% T V
ln(?’:] =—(y-1)In [Vf:j o lo que es igual, ?f = (ij (2.43)

1 1

donde y=Cp,, /Cy . Sustituyendo en la ecuacion previa T, / T,=PV, / PV, tenemos

1

piviy = vaf7 (2.44)

para la expansion o compresion adiabatica reversible de un gas ideal. Notese que nuestra de-
duccion solo es aplicable a procesos reversibles, porque hemos supuesto que P= P, .

La compresion adiabatica reversible de un gas da lugar al calentamiento y una ex-
pansion adiabatica reversible enfriamiento, como se puede ver en la Figura 2.13. Dos sis-
temas conteniendo 1 mol de N, gas tienen el mismo volumen a P=1 atm. En condiciones
isotérmicas, el calor fluye del sistema cuando se comprime a P> | atm, y hacia el sistema

cuando se expande a P < 1 atm, para mantener T constante. En condiciones adiabaticas
no fluye calor hacia o desde el sistema. Notese en la Figura 2.13 que en una compresion
este valor de P debe corresponder al valor de T'parael que 7> T.

adiabdtica isotémica  PATa P<l1

adiabatica reversible iniciadaa 1 atm, P, , .. >P,_ . . paratodo P> 1 atm. Por tanto,
. lgualmente, en
., . L. . .. isotermica
una expansion adiabatica reversible originada a 1 atm, P <
atm. Por tanto, este valor de 7" debe corresponder al valor de I'parael que 7<T, . . .

PROBLEMA EJEMPLO 2.7

Una masa nubosa que cruza el océano a una altura de 2000 m encuentra una
cadena montafiosa costera. Cuando sube a una altura de 3500 m pasa sobre las
montafias, sufriendo una expansion adiabatica. Las presiones a 2000 y 3500 m son
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L

In[ £ =—(y-Dl i =—(y-Dl LB =—(y-Dl I —(y-1)1 i
n 'I; = Y n ‘/l = Y n ]_; Pf = Y n ]_; 4 n Pf

e,

Cuestiones sobre conceptos 35

0.802 y 0.602 atm, respectivamente. Si la temperatura inicial de la masa nubosa es
288 K, ¢Cual es la temperatura de la nube cuando pasa sobre las montafias? Suponga
que C,, para el aire es 28.86 J K™ mol™' y que obedece la ley del gas ideal. Si
estuviéramos sobre la montana, ;esperariamos que lloviera o que nevara?

CP,m -1
P |__\Crn=R B
L= Zp|
Pf CP,m Pf

-R

P.m

28.86 J K~ mol-!

-1
(28.86 JK'mol!— 8314 J K mol! J
mo mo Xln(O.SOZath: _0.0826

28.86 J K~ mol-! 0.602 atm

28.86 J K~'mol~! — 8.314 J K~ mol~!
T, =0.9207T; =265 K

Es de esperar que nieve.

Vocabulario
calor entalpia
camino funcion de camino

camino ciclico funcion de estado

capacidad calorifica isobarico
diagrama indicador isocorico
diferencial exacta isotérmico

energia interna

proceso cuasi-estatico
proceso irreversible
proceso isotérmico
proceso reversible

trabajo

primera ley de la Termodinamica

Cuestiones sobre conceptos

C2.1 Una corriente eléctrica pasa a través de una resistencia
sumergida en un liquido en un contenedor adiabatico. La
temperatura del liquido varia en 1 °C. El sistema consta
solamente de un liquido. ;Fluye calor o trabajo a través de los
limites entre sistema y el medio? Justifique la respuesta.

C2.2 Explique como se puede usar una masa de agua en un
medio para determinar ¢ en un proceso. Calcule ¢ si la
temperatura de un bafio de 1.00 kg de agua en el medio
aumenta en 1.25°C. Suponga que el medio esta a presion
constante.

C2.3 Explique la relacion entre los términos diferencial
exacta y funcion de estado.

C2.4 ;Por qué es incorrecto hablar de calor o trabajo
asociado a un sistema?

C2.5 Dos sistemas de gases ideales sufren una expansion
reversible partiendo de la misma Py V. Al final de la
expansion los dos sistemas tienen el mismo volumen. La
presion en el sistema que sufre la expansion adiabatica es
menor que la del sistema que sufre la expansion isotérmica.
Explique este resultado sin hacer uso de ecuaciones.

C2.6 Una copa de agua a 278 K (el sistema) se sitia en un
horno microondas y se conecta un minuto durante el cual
comienza a hervir. Cuales de ¢, wy AU son positivas,
negativas o nulas?
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C2.7 (Quées erroneo en el siguiente enunciado?: Debido a que
una casa bien aislada almacena gran cantidad de calor, la
temperatura no caerd mucho cuando la chimenea falle. Reescriba el
enunciado de forma que contenga la misma informacion pero de
manera correcta.

C2.8 ;Qué es erroneo en el siguiente enunciado?: Las
quemaduras producidas por el vapor de agua a 100°C pueden ser
mas graves que las causadas por el agua a 100°C debido a que el
vapor contiene mas calor que el agua. Reescriba el enunciado de

forma que contenga la misma informacion pero de manera correcta.

C2.9 Describa en qué difieren las expansiones reversibles e
irreversibles, discutiendo hasta qué grado se mantiene el
equilibrio entre el sistema y el medio.

C2.10 Una reaccion quimica tiene lugar a volumen
constante en un recinto separado del medio mediante una
pared diatérmica. ;Se puede decir si la temperatura del medio
aumenta, disminuye o permanece la misma en este proceso?
Expliquelo.

Problemas

P2.1 3.00 moles de un gas ideal a 27.0°C se expanden
isotérmicamente desde un volumen inicial de 20.0 dm? hasta
un volumen final de 60.0 dm?. Calcule w para este proceso (a)
para una expansion frente a una presion externa constante de
1.00 x10° Pa y (b) para una expansion reversible.

P2.2 3.00 moles de un gas ideal se comprimen
isotérmicamente desde 60.0 a 20.0 L usando una presion
externa de 5.00 atm. Calcule ¢, w, AU y AH.

P2.3 Un sistema que consta de 57.5 g de agua liquida a
298 K se calienta usando un calentador de inmersion a
presion constante de 1.00 bar. Si pasa una corriente de 1.50
a través de una resistencia de 10.0 ohm durante 150 s,
(Cual es la temperatura final del agua? La capacidad
calorifica del agua se puede encontrar en el Apéndice B.

P2.4 Para | mol de un gas ideal, P, =P =200 x 10’ Pa.

La temperatura cambia desde 100°C a 25.0°C,y C,, = 3/2R.
Calcule g, w, AU y AH.

P2.5 Considere una expansion isotérmica de 5.25 moles de un
gas ideal a 450 K desde una presion inicial de 15.0 bar a una
presion final de 3.50 bar. Describa el proceso que produce la
mayor cantidad de trabajo efectuado por el sistema con

P, ma =3.50bar y calcule w. Describa el proceso que produce
la menor cantidad de trabajo efectuado por el sistema con
P o =3.50bar y calcule w. Cual es la menor cantidad de

trabajo efectuado sin restricciones en la presion externa?

P2.6 Calcule AH y AU para la transformacion de 1 mol de
gas ideal desde 27.0°C y 1.00 atm a 327°Cy 17.0 atm si

T
Cp,, =209+ O.O42E en J K-'mol-!

P2.7 Calcule w para la expansion adiabatica de 1 mol de
un gas ideal a una presion inicial de 2.00 bar desde una
temperatura inicial de 450 K hasta una temperatura final de
300 K. Escriba una expresion para el trabajo efectuado en la
expansion isotérmica reversible del gas a 300 K, desde una
presion inicial de 2.00 bar. ;Qué valor de la presion final
daré el mismo valor de w que la primera parte de este
problema? Suponga que C,, = 5/2R.

P2.8 En la expansion adiabatica de 1 mol de un gas ideal
desde una temperatura inicial de 25.0°C, el trabajo efectuado

contra el medio es 1200 J. Si C,, = 3/2R, calcule ¢, w, AU, y
AH. ’

P2.9 Un gas ideal sufre una expansion desde un estado
inicial descrito por P, V,, T a un estado final descrito por P -
V., T en (a) un proceso a la presion externa Py (b) en un
proceso reversible. Deducir las expresiones para la mayor
masa que se puede subir a la altura / en el medio, en ese
proceso.

P2.10  Un neumatico de automovil contiene aire a 320 x 10° Pa
a20.0°C. Se quita la valvula y el aire se expande adiabaticamente
frente a una presion externa constante de 100 x 10° Pa hasta
pP=pP_ . Paraelaire, C, =5/2R. Calcule la temperatura final.
Suponga un comportamiento de gas ideal.

P2.11 3.50 moles de un gas ideal se expanden desde

450 K y una presion inicial de 5.00 bar a una presion final
de 1.00 bar, y C,, = 5/2R. Calcule w para los dos casos
siguientes

a. La expansion es isotérmica y reversible.
b. La expansion es adiabatica y reversible

Sin el recurso de las ecuaciones, explique por qué el resultado de
la parte (b) es mayor o menor que el resultado de la parte (a).

P2.12  Un gas ideal descrito por 7, = 300 K, P, = 1.00 bar, y
V,=10.0 L se calienta a volumen constante hasta 7 = 10.0 bar.
Entonces sufre una expansion isotérmica reversible hasta

P =1.00 bar. A continuacion se le hace retornar al estado
original extrayendo el calor a presion constante. Describa este
proceso ciclico en un diagrama P—V. Calcule w para cada
etapa y para el proceso total. ;Qué valores para w
calculariamos si el ciclo se recorriera en direccion opuesta?

P2.13  3.00 moles de un gas ideal con C,, =3/2R
inicialmente a la temperatura de T, =298 K 'y P, = 1.00 bar se
encierran en un conjunto adiabatico de piston y cilindro. El
gas se comprime situando una masa de 625 kg sobre el piston
de didmetro 20.0 cm. Calcule el trabajo efectuado en este
proceso y la distancia que recorre el piston. Suponga que la
masa del piston es despreciable.

P2.14 Una botella a 21.0°C contiene un gas ideal a una
presion de 126.4 x 103 Pa. Se quita el tapon de caucho que
cierra la botella. El gas se expande adiabaticamente frente a



una P, =101.9 x 10° Pa, y en el proceso se expele algo
de gas de la botella. Cuando P= P, . rapidamente se
pone el tapon. El gas que queda en la botella se calienta
suavemente hasta 21.0°C. ;Cual es la presion final en la
botella para un gas monoatomico, en el que C,, =3/2R,y

para un gas diatdmico, en el que C}, = 5/2R?

P2.15 Un perdigén de Zn de masa 10.0 g se introduce en un
vaso que contiene H,SO, diluido a la presion de P = 1.00 bar
y una temperatura de 7= 298 K. ;Qué reaccion tiene lugar?
Calcule w para el proceso.

P2.16 Un mol de gas ideal para el que C,, =20.8] K!
mol™! se calienta desde una temperatura inicial de 0°C a una
temperatura final de 275°C a volumen constante. Calcule g, w,
AU y AH para este proceso.

P2.17  Unmol de un gas ideal, para el que C}, = 3/2R,
inicialmente a 20.0°C y 1.00 x 10° Pa sufre una transformacion
en dos etapas. Para cada una de las etapas descritas en la siguiente
relacion, calcule la presion final, ast como g, w, AU y AH.
Calcule también ¢, w, AU y AH para el proceso completo.

a. El gas se expande isotérmicamente y reversiblemente hasta
duplicar el volumen.

b. Desde el comienzo al final de la primera etapa, la
temperatura sube hasta 80.0°C a volumen constante.

P2.18 Un mol de un gas ideal con C), = 3/2R inicialmente
a298 Ky 1.00 x 10° Pa sufre una compresion adiabatica
reversible. Al final del proceso la presion es de 1.00 x 10° Pa.
Calcule la temperatura final del gas. Calcule ¢, w, AU y AH
para este proceso.

P2.19 Unmol de un gas ideal para el que C,, = 3/2R, se
somete a dos cambios sucesivos de estado: (1) Desde 25.0°C
y 100 x 10° Pa, el gas se expande isotérmicamente a una
presion constante de 20.0 x 103 Pa hasta duplicar el volumen
inicial. (2) Al final del proceso previo, el gas se enfria a
volumen constante desde 25.0°C a —25.0°C. Calcule g, w, AU
y AH para cada una de las etapas. Calcule también ¢, w, AU
y AH para el proceso completo.

P2.20 La temperatura de 1 mol de un gas ideal aumenta
desde 18.0° a 55.1°C conforme se comprime adiabaticamente
el gas. Calcule ¢, w, AU y AH para este proceso suponiendo
que C), =3/2R.

P2.21 Una muestra de 1 mol de un gas ideal para el que

C,,, = 3/2R se somete al proceso de dos etapas siguientes:

(1) Desde el estado inicial del gas, descrito por 7=28.0°C y
P=2.00 x 10* Pa, el gas sufre una expansion isotérmica frente a
una presion externa constante de 1.00 x 10* Pa hasta que el
volumen se duplica. (2) Subsecuentemente, el gas se enfria a
volumen constante. La temperatura cae hasta —40.5°C. Calcule ¢,
w, AU y AH para cada una de las etapas y para el proceso total.

P2.22 Un vaso cilindrico con paredes rigidas adiabaticas esta
separado en dos partes por un piston adiabatico sin friccion.
Cada parte contiene 50.0 L de un gas monoatomico ideal con
C,,, = 3/2R. Inicialmente, 7,=298 K y P, = 1.00 bar en cada
parte. Lentamente se introduce calor en la parte izquierda
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usando un calentador eléctrico bajo el piston que se mueve
suficientemente a la derecha para originar una presion final de
P_=7.50 bar en la parte derecha. Considere que la compresion
del gas en la parte derecha es un proceso reversible.

a. Calcule el trabajo efectuado sobre la parte derecha en este
proceso y la temperatura final en la parte derecha.

b. Calcule la temperatura final en la parte izquierda y la
cantidad de calor que fluye en esta parte.

P2.23  Un vaso conteniendo 1 mol de un gas ideal con P,=1.00
bary C,, =5/2R estd en contacto térmico con un bafio de agua.
Trate el vaso, gas y agua como si estuviera en equilibrio térmico,
inicialmente a 298 K, y como si estuvieran separados del resto del
universo por paredes adiabaticas. El vaso, gas y bafio de agua
tienen una capacidad calorifica media de C,,= 7500 J K™'. El gas se
comprime reversiblemente a P,= 10.5 bar. ;Cual es la temperatura
del sistema después de que se haya establecido el equilibrio
térmico?

P2.24 La capacidad calorifica de un 6xido de plomo soélido
viene dada por

Cop= 44.35+1.47x10*3% en JK-!mol-!

Calcule el cambio de entalpia de 1 mol de PbO(s) si se enfria
desde 500 a 300 K a presion constante.

P2.25 Considere la expansion adiabatica de 0.500 mol de
un gas monoatémico ideal con C), = 3/2R. El estado inicial
esta descrito por P =3.25 bar y T “300 K.

a. Calcule la temperatura final si el gas sufre una expansion
reversible hasta una presion final de P = 1.00 bar.

b. Calcule la temperatura final si el mismo gas sufre una
expansion adiabatica frente a una presion externa de
P =1.00 bar hasta una presion final de P = 1.00 bar.

Explique la diferencia de los resultados para las partes (a) y (b).

P2.26 Un gas ideal sufre una expansion de una sola etapa

frente a una presion externa constante P, .. atemperatura

constante desde 7, P, V,,a T, P/, V.

a. (Cual es la masa mas grande m que se puede subir hasta la
altura & en esta expansion?

b. El sistema vuelve a su estado inicial en una compresion
de una sola etapa ;Cual es la masa mas pequefia m que
debe caer una altura / para devolver al sistema a su estado
inicial?

c. Sih=10.0 cm, P,=1.00 x 10° Pa, P = 0.500 x 10° Pa,

T'=300K, y n=1.00 mol, calcule los valores de las
masas en las partes (a) y (b).

P2.27 Calcule g, w, AU, y AH si 1.00 mol de un gas ideal
con C,, = 3/2R sufre una expansion adiabatica reversible
desde un volumen inicial V.=5.25 m® hasta un volumen final
V=255 m?. La temperatura inicial es 300 K.

P2 28 Unos neumaticos de bicicleta desinflados llegan a estar
notablemente calientes después de ser inflados. Aproximar este
proceso como una compresion adiabatica reversible. Suponga



38 CAPiITULO 2 calor, trabajo, energia interna, entalpia y la primera ley de la Termodinamica

que la presion inicial y la temperatura del aire antes de ser
introducidos en el neumatico son P, = 1.00 bary 7, =298 K. El
volumen final del aire en el neumatico es ¥/, =1.00 Ly la
presion final es pP= 5.00 bar. Calcule la temperatura final del
aire en el neumatico. Suponga que C;, = 5/2R

P2.29 Un mol de un gas ideal con C, = 3/2R se expande
adiabaticamente frente a una presion externa constante de
1.00 bar. La temperatura y presion iniciales son 7, =300 K y
P,=25.0 bar. La presion final es P,=1.00 bar. Calcule ¢, w,
AU y AH para el proceso.

P2.30 Unmol de N, en un estado definido por 7, =300 Ky
V. =2.50 L sufre una expansion reversible isotérmica hasta
V.= 23.0 L. Calcule w suponiendo: (a) que el gas esta
descrito por la ley del gas ideal y (b) que el gas esta descrito
por la ecuacion de estado de van der Waals. ;Cual es el
porcentaje de error al usar la ley del gas ideal en lugar de la
ecuacion de van der Waals? Los parametros de van der Waals
para el N, se dan en la Tabla 7.4.

Simulaciones, animaciones y problemas basados en la Web

W2.1 Se lleva a cabo una simulacion en la que un gas ideal
se calienta bajo las condiciones de presion constante o
volumen constante. Las cantidades AV (o AP), w, AU y AT
se determinan en funcién del calor. Se calcula el calor tomado
por el gas bajo P o V constante y se compara con AU y AH.

W2.2 Lacompresion y la expansion isotérmica reversible
de un gas ideal se simula para diferentes valores de 7. El
trabajo, w, se calcula a partir de los valores de T'y V'
obtenidos en la simulacion. A partir de los resultados se
calcula el calor, ¢ y el nimero de moles de gas del sistema.

W2.3 La compresion y expansion isobdrica reversible de un
gas ideal se simulan para diferentes valores de la presion del
gas cuando fluye el calor de o hacia el medio. Las cantidades
q, w,y AU se calculan a partir de los valores de AT y AV
obtenidos en la simulacion.

W2.4 El calentamiento y enfriamiento isocérico de un gas
ideal se simula para diferentes valores del volumen. El
namero de moles de gas y AU se calculan a partir del valor
constante /'y de los valores de 7'y P obtenidos en la
simulacion.

W2.5 Se simulan procesos ciclicos reversibles en los que el
ciclo es rectangular o triangular en una representacion P- V.
Para cada segmento y para el ciclo, se determinan AU, g y w.
Se determina para un ciclo tipo, la ratio entre el trabajo
efectuado sobre el medio y el calor absorbido del medio para
diferentes valores de Py V.

W2.6 Se simula el calentamiento y enfriamiento de un gas
ideal para diferentes valores de la temperatura inicial. Se
determina la cantidad y=Cp, /Cy ,, asi como Cp,yCp,a
partir de P,V y se calculan AU y AH a partir de los valores
de V, T, y P obtenidos en la simulacion.



ESQUEMA DEL CAPITULO

31

3.2
3.3

34

35

3.6

84/
3.8

Propiedades matematicas de las
funciones de estado

Dependenciade Ucon V'y T

(Depende la energia interna mas
fuertemente de Vo de 77

Variacion de la entalpia con la
temperatura a presion constante

(Como estéan relacionadas C,, y
C,?

Variacion de la entalpia con la
presion a temperatura constante

El experimento de Joule-Thomson

Licuefaccion de gases mediante
una expansion isentalpica

CAPiTULO 3

La importancia de las
funciones de estado: energia
interna y entalpia

Las propiedades matematicas de las funciones de estado se utilizan para expresar las
cantidades infinitesimales dU y dH como diferenciales exactas. Haciéndolo asi se
pueden deducir expresiones que relacionan el cambio de U con Ty V y el cambio de
H con Ty P con cantidades accesibles experimentalmente tales como la capacidad
calorifica y el coeficiente de expansién térmica. Pese a que tanto U como H son
funciones de dos variables cualesquiera de P, V'y T, la dependencia de Uy H con la
temperatura es generalmente mucho mayor que la dependencia con P o V. Como
resultado, para la mayor parte de los procesos que implican a gases, liquidos y
sélidos, Uy H se pueden considerar como si so6lo fueran funciones de T. Una
excepcion a este enunciado es el enfriamiento en la expansion isoentalpica de gases
reales, que se usa comercialmente en la licuefaccion de N, O,, He y Ar. =

3.1 Propiedades matematicas
de las funciones de estado

En el Capitulo 2 demostramos que U'y H son funciones de estado y que w y ¢ son funciones
de camino. También discutimos como calcular los cambios en esas cantidades para un gas ideal.
En este capitulo, se explota la independencia del camino de las funciones de estado para obte-
ner relaciones con las que se puedan calcular AU y AH como funciones de P, V'y T para ga-
ses reales, liquidos y solidos. De este modo, desarrollamos los aspectos formales de la
Termodinamica. Veremos que la estructura formal de la Termodinamica proporciona una po-
derosa ayuda para ligar la teoria con el experimento. Sin embargo, antes de que se discutan es-
tos topicos, precisamos esquematizar las propiedades matematicas de las funciones de estado.

Las funciones de estado termodinamicas de interés aqui se definen por dos de las varia-
bles del conjunto P, /'y T. Para formular los cambios de las funciones de estado, haremos un
uso extensivo de las derivadas parciales, que se revisan en el Suplemento de Matematicas
(Apéndice A). La discusion que sigue no es aplicable a las funciones de camino tales como w
y g debido a una relacion funcional como la Ecuacion (3.1) no es aplicable a las funciones de-
pendientes del camino. Consideremos 1 mol de un gas ideal para el que

RT

P=fV,T)=—

% 3.1)
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Notese que P se puede escribir como una funcion de dos de las variables /'y T. El cambio en
P derivado de un cambio de Vo T es porporcional a las siguientes derivadas parciales:

oP . P(V+AV,T)-P(V,T) _ RT

—_— = h = - .
(av )T My 0 AV V2 (3 2)
(ég)_hm P(V,T+AT)-P(V.,T) _R

ar ), A0 AT v

El subindice T en (dP/dV), indica que T se mantiene constante en la diferenciacion
con respecto a V. Las derivadas parciales en la Ecuacion (3.2) permiten determinar
como cambia una funcién cuando cambian las variables. Por ejemplo, ;Cual es el
cambio de P si los valores de 7'y ¥ cambian? En este caso, P cambia a P + dP,
donde

oP oP
dP=|—| dT+| — | dV 3.3
(ar)v +[avl G-

Consideremos la siguiente ilustracion practica de la Ecuacion (3.3). Estamos en una colina
y hemos determinado su altura por encima del nivel del mar. ;Cuénto cambiara la altitud
(denotada por z) si nos movemos una pequeia distancia al este (denotada por x) y al norte
(denotada por y)? El cambio en z cuando nos movemos hacia el este es la pendiente de la
colina en esa direccion, (dz/ox) ,» multiplicada por la distancia que nos movemos. Podemos
escribir una expresion similar para el cambio de altitud cuando nos movemos hacia el norte.
Por tanto, el cambio total en la altitud es la suma de los dos cambios o

dz=(%j dx+(a—zj dy
dx : dy ).

Como la pendiente de la colina es funcion de x e y, esta expresion para dz sélo es valida para pe-
quefios cambios dx y dy. De otro modo, es necesario considerar derivadas de mayor orden.

Podemos tomar, también, las derivadas segunda o de orden mas elevado. Tienen
particular interés las derivadas parciales segundas mixtas. Consideremos las derivadas
parciales mixtas de P:

a[RT}
d (P 0%P \% RT R
[ar(avljv arav -2 v . J ) [a{ V2 }/ J jv V2 (3.4)

al:RT:|

J (op 2P v R R
—=]| | = =|d | =lo| | jov| =——
[av(arjvl TV o )y ([v}/ jT V2

T

Para todas las funciones de estado f'y para nuestro caso especifico de P, el orden en el
que la funcioén se diferencia no afecta al resultado. Por esta razoén,

EsE)BEsm) -

Debido a que la Ecuacién (3.5) s6lo es satisfecha por las funciones de estado f, se
puede usar para determinar si una funciénf fes una funcion de estado. Si f'es una fun-
cion de estado, podemos escribir Af = L‘ A = fnar = Siiciar ESt2 ecuacion establece
que f'se puede expresar como una cantidad infinitesimal, df, que cuando se integra de-
pende solamente de los estados inicial y final; df'se denomina diferencial exacta. Un

ejemplo de funcién de estado y su diferencial exacta son Uy dU =dg— P, dav.

externa
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PROBLEMA EJEMPLO 3.1

a. Calcule

om0 5 18l

X
para la funcion f(x,y) = ye* +xy+xIny.
b. Determine si f{x,y) es una funcion de estado de las variables x e y.

c. Sif{x,y) es una funcion de estado de las variables x e y, ;Cual es la
diferencial total?

Solucién
a. (%) =ye*+y+lny, [%j et +xt+
y x y
0% f . I2f) _ x
y x
) )
a| = a| =
(ax | ergnad Y. _errl4d
» ), y’ ax ), y

b. Como hemos demostrado que
5] [13)
8( 9| =
ax Yy — ay X
ay X ax y

f{x,y) es una funcion de estado de las variables x e y. Notese que cualquier funcion que
se comporte bien y se pueda expresar en forma analitica es una funcion de estado.

c. La diferencial total viene dada por
df = (— dx+|=—| dy
ax Yy ay X

= (ye* +y+1ny)dx+(ex +x+£jdy
y

Otros dos resultados importantes del calculo diferencial se usan frecuentemente. Con-
sideremos una funcion, z = f(x,y), que se puede reagrupar como x = g(y,z) 0y = h(x, 7).
Por ejemplo, si P = nRT/V, entonces V =nRT/P y T = PV /nR. En este caso

También se usa la regla ciclica:

BEOE

Se pueden usar las Ecuaciones (3.6) y (3.7) para reformular la Ecuacién (3.3):

P P
dP=|—| dT+|— | dV
[aij +(ava
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TABLA 3.1
Coeficientes de expansion isotérmica para sélidos
y liquidos a 298 K

Elemento 10° B (K™ Elemento o Compuesto 104 B (KY)
Ag(s) 18.9 Hg(/) 18.1
Al(s) 23.1 el () 11.4
Au(s) 14.2 CH,COCH,(]) 14.6
Cu(s) 16.5 CH,OH() 14.9
Fe(s) 11.8 C,H,OH()) 11.2
Me(s) 248 CH.CH,(]) 10.5
Si(s) 2.6 C H, () 12.1
W(s) 4.5 H,0(/)) 2.04
Zn(s) 302 H,0(s) 1.66

Fuentes: Benenson, W., Harris, J. W., Stocker, H. y Lutz, H., Handbook of Physics, Springer, New York,
2002; Lide, D. R., Ed., Handbook of Chemistry and Physics, 83rd ed., CRC Press, Boca Raton, FL, 2002;
Blachnik, R., Ed., D’Ans Lax Taschenbuch fiir Chemiker und Physiker, 4* ed., Springer, Berlin. 1998.

Supongamos que precisamos evaluar esta expresion para una sustancia especifica, tal
como el N, gas. ;Qué cantidades debemos medir en el laboratorio para obtener el valor
numérico de (E)P/ E)T)V y (aP/av)T? Usando las Ecuaciones (3.6) y (3.7),

(5, ()5, - o
v ).\ar ),\op ),

P _ (P (v =_(3¥jp=g )
(aT)V (avjr(aT)p (aV)T K

donde B y « son los valores del coeficiente de dilataciéon térmica volumétrica y la
compresibilidad isotérmica, respectivamente, definidos por

B_i(a_") K__l(a_")
“vlar), Y "TTvler), (3.9)

Ambos (V/dT), y (0V/dP), se pueden medir determinando el cambio del volumen del
sistema cuando se varia la presion y la temperatura, mientras se mantiene constante la
segunda variable.

Se incluye el signo menos en la definicion de k en la ecuacion se toma para que los
valores de la compresibilidad isotérmica sean positivos. Para pequefios cambios en 7'y
P, las Ecuaciones (3.9) se pueden escribir en las formas mas compactas
V(T,)=V(T)A+BIT,-T) y V(P,)=V(P)(1- k[P, - P]). En las Tablas 3.1 y 3.2 se
dan valores para B y k para una serie de solidos y liquidos seleccionados.

La Ecuacion (3.8) es un ejemplo de derivadas parciales aparentemente abstractas que
se pueden relacionar con cantidades determinadas experimentalmente usando las
propiedades matematicas de las funciones de estado. Usando las definiciones de B y k,
se puede escribir la Ecuacion (3.3) en la forma

B

1
dP="dT - —dv
AT (3.10)
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TABLA 3.2
Compresibilidad isotérmica a 298 K

Substancia 10°K /bar! Substancia 10° K /bar™!
Al(s) 1.33 Br,(l) 64
Si0,(s) 2.57 C,H.OH()) 110
Ni(s) 0.513 C,H.0H()) 61
TiO,(s) 0.56 CH,() 94
Na(s) 13.4 ccl, ) 103
Cu(s) 0.702 CH,COCH, (1) 125
C(grafito) 0.156 CH,COCH, (1) 126
Mn(s) 0.716 CH,OH()) 120
Co(s) 0.525 CS, () 92.7
Au(s) 0.563 H,0()) 459
Pb(s) 237 He()) 3.91
Fe(s) 0.56 SiCl,(0) 165
Ge(s) 1.38 TiCl,(1) 89

Fuentes: Benenson, W., Harris, J. W., Stocker, H., and Lutz, H., Handbook of Physics, Springer, New York,
2002; Lide, D. R., Ed., Handbook of Chemistry and Physics, 83rd ed., CRC Press, Boca Raton, FL, 2002;
Blachnik, R., Ed., D ’4ns Lax Taschenbuch fiir Chemiker und Physiker, 4" ed., Springer, Berlin. 1998.

que se puede integrar para dar

B

1.V
ST =Ty It (3.11)

e vy |
AP= _[EdT—J—dvz
K KV V.
T Vi
La segunda expresion en la Ecuacion (3.11) es vélida si AT y AV son suficientemente
pequefios para que B y K sean constantes en el intervalo de integracion. El Problema
ejemplo 3.2 muestra una aplicacion 1til de esta ecuacion.

PROBLEMA EJEMPLO 3.2

Accidentalmente llegamos al final de la escala de un termometro de etanol en
vidrio, de forma que el volumen completo del capilar de vidrio esta lleno.
(Cuanto habra aumentado la presion en el capilar si la temperatura ha
aumentado en 10.0°C? B, . =4.00x10*(°C)7, B, =~ =11.2x10*(°C)",y
Kumor = 11.0x1075(bar)™. (Cree que el termoémetro sobrevivira al experimento?

Solucion
Usando la Ecuacién (3.11),

Vv

AP:jﬁemnol dT_JLdeﬁetanol AT_lln_f

K KV K Kk V

‘/i(1+ﬁvi riaAT) ‘/iﬂvi rwAT
— Betanol AT—lln d ~ Betanol AT — l d
K K V. K Kk V
( etanol — Fvi rio)
_ ﬁ tanol ﬁ dj AT
K

_(11.2 = 4.00)x10#(°C)~!

o105 ay T X100°C =655 bar
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En este calculo hemos usado las relaciones V(T,) = V(T))(1+ BIT, - T,]) y
In(l+x)=xsix<<l.
El vidrio no puede soportar un incremento tal de presion.

3.2 Dependenciade Ucon Vy T

En esta seccion, se usa el hecho de que dU es una diferencial exacta para establecer
como varia U con T'y V. Para una cantidad dada de una sustancia pura o una mezcla
de composicion fija, U esta determinada por dos de las tres vairables P, V'y T. Se po-
drian elegir otras combinaciones de las variables para discutir los cambios en U. Sin
embargo, la discusion que sigue demuestra que es particularmente conveniente ele-
gir las variables 7'y V. Como U es una funcion de estado, un cambio infinitesimal en
U se puede escribir como

U U
dU=|—| dT+| == | av 12
( ar jv : ( v )T 42

Esta expresion nos dice que si las variables de estado cambiande 7, Va T+ dT, V+ dV, el cam-
bio en U, dU se puede determinar del siguiente modo: determinamos la pendiente de U(T,V)
conrespecto a 7'y V'y las evaluamos para 7, V. Después, esas pendientes se multiplican por los
incrementos d7'y dV, respectivamente, y se suman los dos términos. En tanto en cuanto d7'y
dV sean cantidades infinitesimales, podemos despreciar las derivadas de orden elevado.

¢Como podemos obtener valores numéricos para (U/dT), y (dU/dV), ? En lo que
sigue, solo consideramos trabajo P— V. Combinando la Ecuacion (3.12) y la expresion
diferencial de la primera ley,

oUu oUu
dg - Pextema v = (ﬁ) dT + [WJ av (3.1 3)
14 T

El simbolo dq se usa para una cantidad infinitesimal de calor, con el fin de recordar que
el calor no es una funcion de estado. Primero consideraremos los procesos a volumen
constante para los que dV' =0, de forma que la Ecuacion (3.13) queda como

oU

dq, _(BT )v dar (3.14)
Notese que en la ecuacion previa, dg,, es el producto de una funcion de estado y una dife-
rencial exacta. Por tanto, dg,, llega a ser como una funcion de estado, pero solo a causa de
que se ha especificado el camino (V constante). La cantidad dq no es una funcion de estado.
Pese a que la cantidad (QU/dT),, parece muy abstracta, se puede realmente medir.
Por ejemplo, imaginemos la inmersioén en un bafio de agua de un contenedor con pare-
des diatérmicas rigidas. Un proceso tal como una reaccion quimica tiene lugar en el in-
terior del contenedor y se mide el flujo de calor al medio. Si hay flujo de calor, dg,, se
observa un aumento o disminucion de temperatura, d7 entre el sistema y el baio de agua
que lo rodea. Ambas cantidades se pueden medir. La ratio, dgy, /dT, es una forma espe-

cial de capacidad calorifica discutida en la Seccion 2.4:

day _(oU) _
o _(aTjV_CV (3.15)

donde dg,, /dT corresponde al camino a volumen constante y se denomina capacidad
calorifica a volumen constante.

La cantidad C), es extensiva y depende del tamafio del sistema, mientras que C,  es
una cantidad intensiva. Los experimentos demuestran que C,, | tiene valores numéricos
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FIGURA 3.1

Capacidades calorificas molares C), para
un grupo de gases. Los atomos solamente
tienen grados de libertad traslacional y, por
tanto, comparativamente tienen valores
menores de C,, , que son independientes
de la temperatura. Las moléculas con
grados de libertad vibracional tienen
valores mas elevados de C —}
temperaturas suficientemente elevadas
como para activar las vibraciones.
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diferentes para diferentes sustancias bajo las mismas condiciones. La observacion demuestra
que C,, siempre es positiva para una sola fase, sustancia pura o mezcla de composicion fija,
en tanto en cuanto no tengan lugar reacciones quimicas o cambios de fase en el sistema. Para
procesos sujetos a estas restricciones, U aumenta monoténamente con 7. La Figura 3.1 mues-
tra C,,  en funcion de la temperatura, para varios atomos y moléculas en fase gaseosa.

Antes de continuar nuestra discusion sobre como determinar experimentalmente los cambios de
U con Ta V constante, para sistemas de substancias puras o en mezclas, vamos a estudiar las capa-
cidades calorificas con mas detalle, mirando al sistema en términos de un modelo microscopico.

En Termodinamica, el origen de la dependenciade €, de la sustancia no es una cuestion
a desvelar, porque a la Termodinamica no le concierne la estructura microscopica del sistema.
Para obtener resultados numéricos en Termodinamica, propiedades dependientes del sistema,
tales como C), = se obtienen del experimento o de la teoria. Se requiere un modelo microsco-
pico para explicar por qué C), para una sustancia particular tiene el valor que se ha medido.
Por ejemplo, ¢por qué C,, es menor para el He gaseoso que para el metanol gaseoso? Para
aumentar la temperatura en una cantidad ¢ en un sistema que contenga helio sélo, la energia
translacional de los atomos debe aumentar. En contraste para obtener el mismo crecimiento
dT en un sistema que contenga metanol, las energias rotacional, vibracional y translacional de
las moléculas han de aumentar simultaneamente, debido a que todos los grados de libertad
estan en equilibrio entre si. Por tanto, para un incremento de temperatura dado, d7, se debe
anadir mas energia por mol de metanol que por mol de He. Por estarazon, €, es mayor para
el metanol en fase gaseosa que para el He gaseoso.

La explicacion precedente es valida para T alta, pero para 7 baja hay que aplicar considera-
ciones adicionales. Para excitar las rotaciones moleculares se requiere mucha menos energia que
para las vibraciones. Por tanto, los grados de libertad rotacionales contribuyen al C,, de molé-
culas, incluso a baja temperatura, haciendo que sea mayor C,, para el CO que para He a300K.
Sin embargo, los grados de libertad vibracionales solo se exc1tan aalta 7. Esto da lugar a un au-
mento gradual adicional de la C,, observada para CO'y CO,, relativa al He, para 7' > 300 K.
Debido a que el nimero de grados de libertad aumenta con el nimero de 4tomos, C,, s mayor
para una molécula poliatomica, tal como C,H,, que para COy CO,, auna temperatura dada.

Con la definicién de C,, disponemos de una forma para determinar experimentalmente los
cambios de U con T'a V constante para sistemas de sustancias puras o mezclas de composicion
constante en ausencia de reacciones quimicas o cambios de fase. Después que se ha obtenido C,,
en funcion de 7'como se discutio en la Seccion 2.4, se evaltia numéricamente la integral:

2 2
AUy = [ ¢ ar=n]c,

L I

(3.16)

Frecuentemente, C se puede tomar como constante en un intervalo de temperatura

limitado. Si este es el caso, la Ecuacion (3.16) se simplifica a
TZ

AU, = [ ¢,dT =, AT =nC,,, AT

T

(3.17)

que se puede escribir de otra forma para hacer explicita la relacion entre ¢, y AU:

jdqv = j!i(g—;{)v dT o

Pese a que dq no es una diferencial exacta, la integral tiene un valor tinico si esta definido el camino,
como en este caso (volumen constante). La Ecuacion (3.18) muestra que AU para un proceso arbi-
trario en un sistema cerrado en el que solamente se efectia trabajo P-V, se puede determinar mi-
diendo ¢ en condiciones de volumen constante. Como se discutira en el Capitulo 4, la técnica de la
bomba calorimétrica P—} usa esta aproximacion para determinar AU en reacciones quimicas.

A continuacion vamos a considerar la dependencia de U con 7a T constante, o (9U/dV) - Esta
cantidad tiene unidades de J/m? = (J/m)/m? = kgms~2/m? = fuerza/drea = presién y

, =AU (3.18)
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FIGURA 3.2

Como U es una funcion de estado, todos
los caminos que conectan V,, T,y V. iy
son igualmente validos para calcular AU.
Por tanto, es irrelevante una
especificacion del camino.

se denomina presién interna. Para evaluar explicitamente la presion interna para dife-
rentes sustancias, usaremos un resultado que se deduce en la discusion de la segunda ley
de la Termodinamica en la Seccion 5.12:

W) _ ()
(57, =75,

Usando esta ecuacion, la diferencial total de la energia interna se puede escribir como,

dU=dU, +dU, =C, dTJ{T[g—;) -P}dv (3.20)
14

En esta ecuacion, se han usado los simbolos dU,, y dU,., donde los subindices indican
qué variable es constante. La Ecuacion (3.20) es un resultado importante que se aplica a
sistemas conteniendo gases, o so6lidos en una sola fase (o fases mezcladas de composi-
cion constante) si no ocurren reacciones quimicas o cambios de fase. La ventaja de es-
cribir dU en la forma dada por la Ecuacion (3.20) més que la de la Ecuacion (3.12) es
que se puede evaluar (0U/dV); en términos de las variables del sistema P, V'y Ty sus
derivadas, todas accesibles experimentalmente.

Una vez que son conocidas (3U/dV), y (dU/dT),, , se pueden usar estas cantidades para
determinar dU. Como U es una funcion de estado, el camino seguido entre los estados inicial
y final es irrelevante. En la Figura 3.2 se muestran tres caminos diferentes, y dU es el mismo
para esos y cualquier otro camino que conecte V,, T,y V,.T,. Para simplificar el calculo, el ca-
mino elegido consta de dos segmentos, en los que cambia una sola de las variables. Un ejem-
plo de un camino tal es VT, — V/,Tl — V/,T/ Como T es constante en el primer segmento,

dU = dU, = {T(?—IT)) —P} av
Vv

Como ¥ es constante en el segundo segmento, dU = dU,, = C,,dT. Finalmente, el cam-
bio total dU es la suma de los cambios en los dos segmentos.

3.3 (Depende la energia interna mas fuertemente
de Vode T?

En el Capitulo 2 demostramos que U es una funcion solamente de 7 para un gas ideal. Sin em-
bargo este enunciado no es cierto para gases reales, liquidos y solidos en los que debemos con-
siderar el cambio de U con V. En esta Seccion, nos preguntamos cudl de las dependencias de
U con la temperatura o el volumen es la mas importante para determinar AU en un proceso de
interés. Para responder a esta pregunta, consideraremos separadamente sistemas que consten
de un gas ideal, un gas real, un liquido y un sdlido. El Problema ejemplo 3.3 muestra que la
Ecuacion (3.19) da un resultado tinico para un sistema que consta de un gas ideal.

PROBLEMA EJEMPLO 3.3

Evalte (QU/dV), para un gas ideal y modifique convenientemente la Ecuacion
(3.20) para el caso especifico de un gas ideal.

T(B_P) oo 2RTVIY L nRT
ar ), a ), v

Solucion

Por tanto, dU = C,,dT, mostrando que para un gas ideal, U s6lo es funcion de 7.
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Descripcion esquematica del experimetno
de Joule para determinar (dU/dV ). Dos
vasos esféricos, A 'y B, estan separados por
una valvula. Ambos vasos estan
sumergidos en un bafio de agua, cuya
temperatura estd monitorizada. La presion
inicial en cada vaso es la indicada.
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El Problema Ejemplo 3.3 muestra que U es funcion sélo de 7 para un gas ideal.
Especificamente, U no es funcion de V. Este resultado es comprensible en términos
de la funcion potencial de la Figura 1.6. Como las moléculas de un gas ideal no se
atraen o repelen entre si, no se requiere energia para cambiar su distancia promedio
de separacion (aumento o disminucion de V):

U
AU=[c myar

T,

i

(3.21)

Recuérdese que U es funcion solo de T, y la Ecuacion (3.21) vale para un gas ideal
incluso si /' no es constante.

Vamos a considerar la variacion de U con T’y V para un gas real. La determinacion ex-
perimental de (dU/dV), fue llevada a cabo por James Joule usando un aparato consistente
en dos matraces de vidrio separados por una llave de paso, sumergido en un bafio de agua.
En la Figura 3.3 se muestra una vista idealizada del experimento. Conforme se abre la
valvula entre los dos recipientes, el gas, inicialmente en el volumen A, se expande com-
pletamente hasta llenar el volumen A + B. Para interpretar el resultado de este experimento,
es importante comprender donde se sittian los limites entre el sistema y el medio. Aqui, de-
cidimos situar el limite del sistema de forma que incluya todo el gas. Inicialmente el limite
se sitlia totalmente en ¥, pero se mueve durante la expansion de forma que contintia in-
cluyendo todas las moléculas del gas. Con esta eleccion, el volumen del sistema cambia
de V, antes de la expansion, a V + V, después de que tenga lugar la expansion.

La primera ley de la Termodinamica [Ecuacionn (3.13)] establece que

dg—"P, ... AV = (G_UJ dT + (B_U) dv
aT ), v );
Sin embargo, todo el gas esta contenido en el sistema; por tanto, P, =0 debido a que
el vacio no ejerce ninguna presion. Por tanto, la Ecuacion (3.13) queda
oU oU
dg=|—| dT+|—| dV 3.22
(5], (), 022

Dentro de la precision experimental, Joule encontr6 que d7, = 0. Como el bafio de
agua y el sistema estan en equilibrio térmico, d7 = dT, ,, = 0. Con esta observacion

Joule concluy6 que dg = 0. Por tanto, la Ecuacion (3.22) se transforma en

U
— 1 dv=0
(BVJT

Como dV #0, Joule concluy6 que (dU/dV), = 0. el experimento de Joule no fue de-
finitivo, debido a que la sensibilidad experimental era limitada, como se muestra en
el Problema Ejemplo 3.4.

(3.23)

PROBLEMA EJEMPLO 3.4

En el experimento de Joule para determinar (9U/dV')., las capacidades calorificas del
gas y del bafio de agua que lo rodea estan relacionadas por C eores / Caistoma = 1000
Si la precision con la que se podia medir la temperatura del medio es £0.006°C, °
(Cual es el minimo cambio detectable en la temperatura del gas?

Soluciéon

Veamos el montaje experimental como dos sistemas interactuando en un recinto
adiabatico rigido. El primero es el volumen de los vasos Ay B, y el segundo es
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el bafio de agua y los vasos. Como los dos sistemas interactuantes estan aislados
del resto del universo,

AT +C JAT

ano agua baiio agua gas —
Cb
_ aio agua ® ®
AT,y == =2 AT,y g = —1000 X (20.006°C) = ¥ 6°C

gas

En este calculo, AT cas &8 el cambio de temperatura que sufre el gas expandido
hasta alcanzar el equilibrio térmico con el bafio de agua, que es el negativo del
cambio de la temperatura durante la expansion.

Como el minimo valor detectable de ATgaS es mas bien grande, este aparato
es claramente inadecuado para medir pequefios cambios en la temperatura del

gas en una expansion.

Joule en colaboracion con William Thomson (Lord Kelvin) llevaron a cabo experi-
mentos mas sensibles. Estos experimentos, que se discuten en la Seccion 3.8, demostra-
ron que (AU/dV); es pequefio, pero no cero, para gases reales.

El Problema Ejemplo 3.3 ha mostrado que (0U/dV), = 0 para un gas ideal. Vamos
a calcular (QU/dV),y AU, f "/ (9U[9V)rdV,, para un gas real, en el que se emplea
la Ecuacion de van der Waals para describir el gas, como ilustra el Problema Ejem-
plo 3.5.

PROBLEMA EJEMPLO 3.5

Sea un gas descrito por la ecuacion de estado de van der Waals,
P =RT/(V, —b)—a/V2. Use esta ecuacién para completar estas tareas:

a. Calcule (QU/dV), usando (U/dV), = T (9P/dT), — P.

b. Deduzca una expresion para el cambio de energia interna,
AU, = J.‘mef U /aV)Tde, al comprimir un gas de van der Waals desde un
volumen molar inicial de V, ; a un volumen molar final v, atemperatura
constante.

Solucion

RT a
oP a{v —b_W} RT
a. T|—| -P=T|—2——"=| -P
( ) or v V. —b

m

RT _RT  a_ &

v.-b V. -b V2 V2

o a0= | (%) o ;ﬁdv o -]

v m,i m,f

m,i

Notese que AUy, es cero si la parte atractiva del potencial intermolecular es
cero.

El Problema Ejemplo 3.5 demuestra que (0U/dV), #0,y AU, se puede calcular si
se conoce la ecuacion de estado del gas real. Esto permite determinar la importancia rela-
tivade AU, = M::f (U,,/dV),dv, y AU, ,, = JTT’ Cy ,,dT enun proceso en el que cam-
bian tanto 7' como V, como se muestra en el Problema Ejemplo 3.6.
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PROBLEMA EJEMPLO 3.6

Una muestra de N, sufre un cambio desde un estado inicial descrito por
T=200Ky P, =5.00 bar a un estado final descrito por 7= 400 Ky
P,=20.0 bar. Tratamos al N, como un gas de van der Waals con parametros
a=0.137 Pam® mol?y b =3.87 x 107> m? mol~'. Usaremos el camino N,
(g, T=200K, P =5.00 bar) - N (g, T =200 K, P =20.0 bar) - N, (g,

T =400 K, P =20.0 bar), teniendo en mente que todos los caminos dan la
misma respuesta para AU del proceso total.

a. Calcule AU, ="/ (dU, /dV);dV, usando el resultado del Problema
Ejemplo 3.5. Noteseque V,:;=328x10°m’mol"'y V, =7.88
x 10~* m* mol~! a 200 K, calculados usando la Ecuacion de estado de van

der Waals.
, o .,
b. Calcule AUy, , = J.T,_f Cy ,,dT usando la siguiente relacion para C,  en este
intervalo de temperatura:

Cyom T T2 T3
— " —2250-1.187x102 —+2.3968 x 105 ——1.0176 X108 —
JK-'mol™! K K2 K3

Los cocientes 7" /K" aseguran que C,,, tiene las dimensiones correctas.
©, Corrlljpare las dos contribuciones a AUm (Se puede despreciar AU, frente

Solucién
a. Usando el resultado del Problema Ejemplo 3.5,

AU, = a[L—L] =0.137 Pam®mol 2

Vm,i m,f
1 1
X - =-132]
[3.28 %1073 m3 mol~! 7.88 %10~ m3 mol™! ]
T T L T?
/ 4001 22.50-1.187 %102 —+2.3968 x 105 —
K K2

b. AIJVm = jCdeT = T3
200 —=1.0176 X108 —
K3

i

xd(ZJJ mol-!
K
=(4.50 — 0.712+0.447 — 0.0610)kJ mol~ =4.17 kJmol !

c. AU, es3.1%de AU, , en este caso. En este ejemplo, y en la mayoria de
procesos, se puede despreciar AU, frente a AU, , para gases reales.

Los calculos de los Problemas Ejemplo 3.5 y 3.6 muestran que es una buena aproxi-
macion AU, = j\j;”" (9U,, /dV),dV, =0 para los gases reales en la mayoria de condi-
ciones. Por tanto, es suficientemente preciso considerar U como funcion sélode 7[U= U(T)]
para gases reales en procesos que no conlleven densidades de gas inusualmente elevadas.

Tras discutir los gases ideales y los reales ;qué podemos decir sobre la magnitud relativa
de AU, IV"’ 7 (U, [/oV)dV, y AU, . J ’C, ,dT para procesos que impliquen a
liquidos o so6lidos? A partir de los expenmentos se sabe que la densidad de los liquidos y soli-
dos varia s6lo ligeramente con la presion externa en el intervalo en el que las dos formas de la
materia son estables. Esta conclusion no es valida para condiciones de presion extremadamente
elevadas, tales como las del interior de los planetas o las estrellas. Sin embargo, es seguro de-
cir que dV para un sélido o liquido es muy pequefio en la mayoria de procesos. Por tanto,

13
- U U
solido, lig __ ~ —/ =
AU - .V[ (_av jT dv (av )T AV =0 (3.24)
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FIGURA 3.4

Se muestran los estados inicial y final para
un proceso indefinido que tiene lugar a
presion constante.

ya que AV = 0. Este resultado es valido incluso si (0U/dV), es grande.

La conclusién que podemos extraer de esta Seccion es la siguiente: en la mayor
parte de condiciones que enfrentan los quimicos en el laboratorio, U se puede consi-
derar como funcién sélo de 7 para todas las sustancias. La siguiente Ecuacion es una
buena aproximacion, incluso si ¥ no es constante en el proceso considerado:

T T
U(T,.V,)~U(T,V) = AU = J‘CVdT=nJ‘CV’de (3.25)
T. T

i i

Notese que la Ecuacion (3.25) s6lo es aplicable a un proceso en el que no hay cambio en la
fase del sistema, tal como la vaporizacion o la fusion, y en el que no hay reacciones quimi-
cas. Los cambios de U derivados de estos procesos se discutiran en los Capitulos 4 y 6.

3.4 Variacion de la entalpia con la temperatura a
presion constante

Aligual que U, H se puede definir como una funcion de cualesquiera dos de las tres variables
P, V'y T. Fue conveniente elegir U como funcion de 7'y 7 debido a que esta eleccion da lugar
alaidentidad AU = g,,. Usando un razonamiento similar, elegimos que H sea funcion de T'y
P. ;Cémo varia H con Py T? Discutimos a continuacion la variacion de H con 7 a P con-
stante, y diferimos a la Seccion 3.6 la discusion de la variacion de H con P a T constante.
Consideremos el proceso a presion constante mostrado esquematicamente en la
Figura 3.4. Para este proceso definido por P = P

externa’

dU = dg, — PdV (3.26)

Pese a que la integral dg depende, en general, del camino, tiene un valor Gnico en este
caso, ya que se especifica el camino, es decir, P = P = constante. Integrando am-
bos miembros de la Ecuacion (3.26),

externa

A A 1
[avu=da,~[Pav o v, -v,=q,-Pv,-V) (3.27)

Como P = P =P, esta ecuacion se puede reescribir como
U;+PV)-(U;+FV)=q, o© AH =g, (3.28)

La Ecuacion precedente muestra que el valor de AH se puede determinar para un proceso
arbitrario a P constante, en un sistema cerrado en el que solo se efectte trabajo P—V, mi-
diendo simplemente g, el calor transferido entre el sistema y el medio en un proceso a pre-
sion constante. Notese la similaridad entre las Ecuaciones (3.28) y (3.18). Para un proceso
arbitrario en un sistema cerrado en el que no se efectua otro trabajo que el P-V, AU = ¢,
si el proceso tiene lugar a ¥ constante, y AH = g, si el proceso tiene lugar a P constante.
Estas dos ecuaciones son la base fundamental de las técnicas experimentales de las bom-
bas calorimétricas y la calorimetria a presion constante discutidas en el Capitulo 4.

Una aplicacion util de la Ecuacion (3.28) es la determinacion experimental de AH y
AU de fusion y vaporizacion para una sustancia dada. Fusion (sélido — liquido) y va-
porizacién (liquido — gas) ocurren a temperatura constante si el sistema se mantiene a
presion constante y el calor fluye a través de los limites del sistema y el medio. En am-
bas transiciones de fase, deben superarse las interacciones atractivas entre las molécu-
las del sistema. Por tanto, ¢ > 0 en ambos casos y C,, — . Como AH =gq,, AH fusion Y
AH,, 0 incion S pueden determinar midiendo el calor necesario para efectuar la transicion
a presion constante. Como AH = AU + A(PV), a P constante,

AUvapon‘zacién =AH vaporizacion P AVvapon'zacio’n >0 (3 29)
El cambio de volumen debido a la vaporizacion es AV, iz = Veas = Viguiao>> 05 POT

<AH

vaporizacion

tanto, AU

aporizacion . Una expresion andloga a la Ecuacion (3.29) se puede
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sion

escribir relacionando AU dusian Y AH g Notese que AVﬁl es mucho menor que
AV, vorizacion Y puec_le ser positivg 0 pegativg. Po.r tanto, AU . = AH 45, La termo-
dinamica de la fusion y la vaporizacion se discutiran con mas detalle en el Capitulo 8.
Como H es una funcion de estado, dH es una diferencial exacta, lo que nos permite
ligar (dH/dT), a una cantidad medible. En analogia con la discusién precedente para

dU, dH se escribe en la forma

oH H
dH=|— | dT+| —| dP 3.30
( or )P +[ P )T (330)

Como dP =0 a P constante, y dH = dq, a partir de la Ecuacion (3.28), la Ecuacion
(3.30) se transforma en

dq, = (3—;1) dr (3.31)
P

La Ecuacion (3.31) permite definir la capacidad calorifica a presién constante, C,,, de
forma analoga a C), en la Ecuacién (3.15):

dq, (0H
~%p _( 92 32
Cr dr (BT]P (3:32)

Pese a que esta ecuacion parece abstracta, C, es una cantidad medible. Para medirla, s6lo
se necesita determinar el flujo de calor a o desde el medio para un proceso a presion
constante, en funcién del cambio de temperatura en el limite en el que dT'y dg tienden
a cero y eso da lugar a la relacion lim (dg/dT),.

Como enel casode C, C, es {ina propiedad extensiva del sistema y varia de una
sustancia a otra. Se debe conocer la dependencia de C, con la temperatura para calcu-
lar el cambio de H con 7. En general, para un proceso a presion constante en el que no
hay cambio de fase en el sistema y no hay reacciones quimicas,

T U
AH, = [ €T =n] €, (DT (3.33)
T T
Si la variacion de temperatura es suficientemente pequefia, se supone, usualmente, que
C p €5 constante. En este caso,
AH, =C,AT =nC, AT (3.34)
Los cambios de entalpia que derivan de las reacciones quimicas y los cambios de fase

no se pueden calcular usando las Ecuaciones (3.33) y (3.34). El célculo de AH para es-
tos procesos se discutira en los Capitulos 4 y 6.

PROBLEMA EJEMPLO 3.7

Una muestra de 143.0 g de C(s) en forma de grafito se calienta de 300 a 600 K a
presion constante. En este intervalo de temperaturas, C, |

CP,m
J K 'mol™!

3

T T2 T
=-12.1940.1126——1.947x10% —+1.919x 107 —
K K2 K3

4
—7.800x 10711 Lk
K4

Calcule AH y g, ;Cual es el error relativo de AH si se desprecian los términos
dependientes de la temperatura de C,, 'y suponga que C,, mantiene constante
su valor a 300 K en el intervalo de temperatura?
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Solucion
3
m
AH =2 ! Cp (DT

T T?
600 —12.19+.1126 ——1.947 <10 —+1.919
K K?

_ 1430g ] J
T e N e a1 ] 3 4 I
12.00gmol~! mol J ><10‘7T——7.800><10‘“T— K
K3 K4
T T2 T3 600
143.0 | 1219 +0.0563-— —6.49x 105 — +4.798
=mx 71,44 K K J=46.85Kk]

5
X107 ——1.56 x107"! T—S
K K 300

A partir de la Ecuacion (3.28), AH = g,.
Si suponemos que C,, = 8.617 J mol' K, que es el valor calculado a 300 K,
AH =143.0 g/12.00 gmol~! x8.617 JK~! mol~! x [600 K —300 K] =30.81kJ. El

error relativo es (30.81 kJ — 46.85 kJ)/46.85 kJ = —34%. En este caso, no es
razonable suponer que C,, es independiente de la temperatura.

3.5 (Coémo estan relacionadas C,y C,?

Hemos definido dos capacidades calorificas separadas, C, y C,,. ;Estan relacionadas estas can-
tidades? Para responder a esta cuestion, escribimos la forma diferencial de la primera ley como

dqg=C, dT + (B_U) dvV+P,,..dV (3.35)
v );
Consideremos un proceso que procede a presion constante, para el que P=P, . En
este caso, la Ecuacion (3.35) se transforma en
oU
dg,=C,dT +| — | dV+PdV (3.36)
v )r

Como dgp, = CpdT,

oU 1% 1% oU 1%
Cr=Cv *(Wl (ﬁl ”’(ﬁl =G *Ka—vl ”’}(a—rl 637

Para obtener la funcion (3.37), se dividen los dos miembros de la Ecuacion (3.36) por
dT,y laratio dV/dT se ha transformado en derivadas parciales a P constante. En el ul-
timo caso se ha usado la Ecuacion (3.19). Usando la Ecuacion (3.9) y la regla ciclica, se
puede simplificar la Ecuacion (3.37) a

B B
CP:CV-I_TVT o Cp,=C,+1TV, — (3.38)

La Ecuacion (3.38) proporciona otro ejemplo de la utilidad de la teoria formal de la
termodinamica al ligar las derivadas parciales, aparentemente abstractas, con los
datos disponibles experimentalmente. La diferencia entre C, y C, se pueden deter-
minar a una temperatura dada conociendo solamente el volumen molar, el coeficiente
de la expansion térmica y la compresibilidad isotérmica.
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A continuacion aplicamos la Ecuacion (3.38) a gases ideales y reales, asi como a liquidos y
s6lidos, en ausencia de cambios de fase y reacciones quimicas. Como 8 y K son siempre positi-
vos para gases reales ¢ ideales, C, — C, > 0 para esas substancias. En primer lugar C, — Cy, se
calcula para un gas ideal y entonces se calcula para liquidos y solidos. Para un gas ideal,
(dU/9V), = 0 como se muestra en el Problema Ejemplo 3.3,y P(dV/dT), = P(nR/P)=nR
de forma que la Ecuacion (3.37) se convierte en

C,-C, =nR (3.39)

Este resultado se introdujo sin deduccién en la Seccidon 2.4. La derivada parcial
(dV/dT'), = VB es mucho mas pequefia para liquidos y solidos que para gases. Por

tanto, generalmente
C, > (E)_U] +P (B_V) (3.40)
v ), ar ),

de forma que C,, = C,, para un liquido o un sélido. Como se demostré previamente en el Pro-
blema Ejemplo 3.2, no es factible llevar a cabo experimentos de calentamiento de liquidos y so-
lidos a volumen constante, debido a que conllevan incrementos de presion grandes. Por tanto,
la capacidad calorifica tabulada para liquidos y solidos es C,, | enlugarde C,, .

3.6 Variacion de la entalpia con la presion a
temperatura constante

En la Seccion previa, hemos aprendido como cambia H con T a P constante. Para cal-
cular como cambia H con ambas, Py T, se debe calcular (0H/dP); . La derivada par-
cial (0H/dP); es menos directa de determinar en un experimento que (0H/dT),.
Como hemos visto, en muchos procesos que implican cambios en ambas, Py 7,
(0H/0T'),dT >> (0H /0P),dP y la dependencia con la presion de H se puede despreciar
frente a la dependencia con la temperatura. Sin embargo, el conocimiento de que
(0H/0P), no es nula es crucial para comprender el funcionaiento de un refrigerador y la
licuefaccion de gases. Las siguiente discusion es aplicable a gases, liquidos y sélidos.
Dada la definicion H = U + PV, comenzamos escribiendo dH como

dH=dU+PdV +VdP (3.41)
Sustituyendo las formas diferenciales de dU 'y dH,
H
CPdT+(a—j dP=C, dT+(a—U) dV+PdV+VdP (3.42)
oP ), v )r

=C, dT+Ka—U) +P}dV+VdP
W),

Para procesos isotérmicos, d7 =0, y la Ecuacion (3.42) se puede reagrupar como

BH) [( aU) }(av)
— | == tP||==| +V (3.43)
( oP ), v ), oP ),
Usando la Ecuacion (3.19) para (dU/dV),,
oH oP) (oV
9 _ () (¥ 3.44
&)=, (5 .

)%
=] —T _
v (ar)p
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La segunda formulacion de la Ecuacion (3.44) se obtiene mediante la aplicacion de la
regla ciclica [Ecuacion (3.7)]. Esta ecuacion es aplicable a todos los sistemas que con-
tienen sustancias puras o mezclas con una composicion fija, suponiendo que no tienen
lugar cambios de fase o recciones quimicas. La cantidad (0H/dP); se eval(ia para un
gas ideal en el Problema ejemplo 3.8.

PROBLEMA EJEMPLO 3.8
Evalue (0H/0P), para un gas ideal.

Solucion
(9P/T),, = (A[nRT/V1/dT), =nR/V y (dV/dP), = RT(d [nRT/P/dP),

=—nRT/P? para un gas ideal. Por tanto,

(a—H) =T[3—P) (a_v) +V=Tﬁ(—ﬂ)+vz—ﬂ”m+v=0
o ), \or),\opr ), v P P nRT

Este resultado se puede deducir directamente de la definicion H = U + PV. Para
un gas ideal, U = U(T) solamente y PV = nRT. Por tanto, H = H(T) para un gas
ideal y (0H/dP); = 0.

Debido a que el Problema Ejemplo 3.8 muestra que H es funcion solamente de 7' para
un gas ideal,

T T
AH = j C,(T)dT = nJ C,,(T)dT (3.45)
T; T,

i i

para un gas ideal. Como H es funcion solo de 7, la Ecuacion (3.45) es valida para un
gas ideal incluso si P no es constante. Este resultado también es comprensible en tér-
minos de la funcién potencial de la Figura 1.6. Como las moléculas no se atraen ni re-
pelen entre si, no se requiere energia para que hayan cambios en la distancia de
separacion promedio (aumento o disminucion de P).

A continuacion aplicamos la Ecuacion (3.44) en su forma general a varios tipos de
sistemas. Como se muestra en el Problema Ejemplo 3.8, (0H/dP), = 0 para un gas ideal.
Para liquidos y sélidos, el primer término de la Ecuacion (3.44), T(9P/dT),, (V/dP);, es,
usualmente, mucho mas pequefio que V. Este es el caso debido a que (0V/0P);, es muy
pequeilo, lo cual es consistente con nuestra experiencia de que los liquidos y sélidos son
dificiles de comprimir. La Ecuacion (3.44) establece que para liquidos y solidos,
(0H/0P), =V en buena aproximacion, y dH se puede escribir como

dH =~ C, dT +V dP (3.46)

para sistemas consistentes en liquidos y solidos, solamente.

PROBLEMA EJEMPLO 3.9

Calcule el cambio de entalpia cuando 124 g de metanol liquido a 1.00 bar y 298 K
sufren un cambio de estado a 2.50 bar y 425 K. La densidad del metanol liquido
en esas condiciones es 0.791 gem™, y C,,  para el metanol liquido es 81.1 J K-!
mol!.

Solucién

Como H es una funcion de estado, cualquier camino estre los estados inicial y
final daran el mismo AH. Elegimos el camino metanol (1, 1.00 bar, 298 K) —
metanol (1, 1.00 bar, 425 K) — metanol (1, 2.50 bar, 425 K). La primera etapa es
isotérmica y la segunda es isobarica. El cambio total de H es
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Iy Py
AH = nJ'c,,,de+ _[ VAP ~nC,, (T, ~T)+V(P, - P)
T

i Pi

_ 811 JK-"mol x— 28 (425K ~298 K)
32.04 gmol !
-6 3 5
124¢ 1077 m7 2,50 bar — 1.00 bar) x 2 L2
0.791gcm™ cm? bar

=39.9%x103 J+23.5J=39.9kJ
Notese que la contribucion del cambio en Ta AH es mucho mayor que la
procedente del cambio en P.

El Problema Ejemplo 3.9 muestra que debido a que los volumenes molares de liqui-
dos y sélidos son pequefios, H cambia mucho mas rapidamente con 7 que con P. Bajo
la mayor parte de condiciones, se puede suponer que H es una funcion solamente de T
en liquidos y so6lidos. Se 