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P RO L O G O 

El ~u1mico ~s un profes iona l de una de l os disc i plinos cien-

tíficus básicas del mundo de hoy. Su material de estudio y exp~ 

ri~entaci6n es muy extenso, variado y complejo. La investiga -

ci5n de nuevas form os de energía D nuevos métodos para conservar-

o hucer más eficientes las tradicionales (como el pétroleo y gas-

nutura1)j el aislamiento o síntesis de nuevas sustancias para el 

tratamiento de enfermedades o 5ustancias macromoleculares sintéti 

cas para la industria textil; el descubrimiento o síntesis de nue 

vos materiales que pueden ser us ados en la ingeniería del cuerpo-

humano o en la industria de la construcción; etc, etc. En todas 

estas investig~ciones el químiCO puede formar parte de equipos i~ 

terdisciplinarios y dependiendo del proyecto puede participar con 

físicos e ingenieros; biólogos y m~dicos; farmacéuticos; etc, y, 

en todos ellos su contribuci5n activa es importante. 

Sus herramientas son: El m~todo científico y los principios 

termodin~micos. 

Esta monografía est2 dedicada al estudio de los elementos bá-

sicos de termodin5mic3 y' su aplicación a la qu1mica con dos objet~ 

vos primarios: afir ma r el criterio de espontaneidad, es decir,-

un proceso que puede ocurrir sin l a ayuda externa de nadie ni de n~ 

d~ Se sabe que para una reacción química, se es tablece un equili -
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brio 2nt re rea ct ~nte s y pr oductos; se inten ta hallar relQciones 

cUQntitütivas entre p2~5metros termod inámicos y e l estado de -

cquil : brio en s iGt e~~s gase osos a bu j as pres i on e ~ . 

En cas i to do el t raba jo se aplica el sistema int e rnacional 

de Unidades (SI). El Julio se usa como unidad de e ner gía en-

vez de la caloría, otrns unidades de este sistema se resumen en 

l a tübla 1 del a~éndice. No obstante se us a la atm6sfera como 

unidad de presi5n y no pertenece al sistema SI. 

M cada te~a S8 le da un tratam iento descriptivo, cua litati 

va y cuantitativo de ma nera organizado. Puesto que la química 

es una ciencia expe r ime nta l los conceptos termodinámicos se re­

f uerzan con ejemplos experimentales . 



GAP 1 TUL O P R 1 M E R O 
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CAPIT ULO PRIHERO 

1. ASP ECTOS PREVIOS Y cor'JCEPTCS BASICOS . 

1.1 m TRU Duce IOr~ . El objeto de este capitulo es el de intr~ 

ducir algunos de los t~rminos utilizados en el lenguaje -

de la termodinámica, ya que su conocimiento y comprensión­

es de suma importancia. 

1.2 SISTEMA. TIPOS DE SISTEMAS. 

El t~rmino sistema está referido a una sustancia (a grupo­

de sustanCias), seleccionada y definida cuidadosamente pa­

ra su observaci5n y estudia especificando sus limites 0-

fronteras , toda lo que puede actuar sobre esta porción del 

universo se llama alrededores. 

Las superficies reales o ficticias que encierran al siste­

ma se denominan límites del sistema. La regi5n que rodea 

al sistema se llama espacio exterior. 

Los límites que separan al sistema de SUB alrededores de-

ben estar experimentalmente bien definidos. Ejemplo,-

una reacción en solución acuosa en un recipiente de vidrio, 

éste, se puede asegurar que no forma parte del sistema rcac 

cionante, sino, constituye una pa rte inherente de los alre­

dedores. 
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Seleccionado el sistema, éste es homogéneo cu ando sus propiedades 

intensivas ( sección 1.2) tienen el mismo valor en todas l as re-

giones que lo conform2n, constituy endo el siste~a un a sola fase.· 

El sistema es heteroQéne o si está constituido de varias partes m~ 

croscópicas (fases) separadas unas de otras por superficie de d~ 

visión visible. Tal es por ejemplo, el sistema " sal sólida-solu­

ci5n acuosa saturada de sal-vapor de agua saturado" que se repre­

senta en la figura 1-1. Es obvio que en el se 'observan tres par-

tes homogéneas. El sistema presenta tres fases. , 

~ __ +-____ Vapor de agua saturado 

Soluci6n saturada de Bal 

4--- Sal sólida 

Fig. 1-1 Sietema Heteragénea. 

• Fase se llama a una cantidad de materia de composición qu1mica 

y estructura f1sica totalmente homogénea que puede ser dife -

renciada y separada mecánicamente. 
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1.2.1 SISTEtJ¡A CERRADO. Se entender~ como Bqu~l que no sufre ni 

ganancia ni p~rdida de materia en su interacci6n con 105-

alrededores. la figura 1-2 ilustra un ejemplo de este t~ 

po de sistema. 

En ella se esquematiza ~nlcamente el estado inicial (A) y 

el estado final (8) de la vaporizaci6n contra la presi6n -

atmosf~rica que sufre un liquido conte~ido en un cilindro-

provisto de un pist6n m6vil que no permite el escape de ~ 

teria. El sistema es la sustancia (5) y los alrededores-

est~n constituidos por el cilindro, el pist6n y el espacio 

circundante; el sistema es cerrado porque la cantidad de-

materia es la misma tanto en el estado A como en el estado 

B. 

r.' I~' 

~~ ~ r ~ 
4, l~; 

~ 
~ 

-. . -
~I 

1;. 

mt 
\l ~ 

,,; 

r ~ 
~1 

.\ 
- . 

¡ 
l' 

" 1. 
¡~ ' .~ ~,,""'J 

r ' -~ - - .... -

¡ 

~ 
'r' 
~. 

~ 

i 
.J 

.1 --- ti: 
Estado A Estado B 

Fig. 1-2 Sistema cerrado. VapDri~aci6n de un l1quido. 
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1.2.2 SISTa1A AB I ERTO. Es aquel que al i nteracc i onar con los -

alredores existe ganancia o périda de mater i a ; al gunos 

ejemplos que se pue den mencionar son: la reacción de com 

busti6n del gas propano en el mechero de Bunsen; procesos-

industriales continuos como los reactores t~bulares por dOll 

de pasan los reactivos y a la salida se recogen los produc-

tos de la reacci6n. 

1.2.3 SISTEMA AISLADO. Todo sistema cerrado donde es imposible 

el intercambio de energ1a en forma de calor y trabajo con 

los alrededores. Ejemplo : los calorímetros de volumen -

constante. Sistema t~rmicamente aislado, sistema cerrado 

que no intercambian energ1a en forma de calor con el medio 

·circundante. Ejemplo, los calor1metros de presi6n cons -

tan te. 

1.3 PROPIEDADES DE UN SISTENA. 

Son todas aquellas cBracter1sticas propias del sistema BU-

ceptible de ser apreciadas por medio de los sentidos o de 

1 alg6n dispositivo de experimentaci6n • Estas propiedades 

1. Van Wylen G. J; Sonntag R. E. Fundamentos de Termodin~mica 

41, Editorial Limusa, M~xico (1977) 
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pueden clas ificarse asl : 

1.3.1 PROPI EDADES MICROSCOP ICAS y MA CROSCOPICAS. 

Las prime r as s e refieren a la estructura, movimi entos e inte­

racciones et6micas y moleculares; o sea, que suministran de-

talles de la conducta molecular individual del sistema, estas 

propiedades las estudia la mecánica estad1stica2• Las propie 

dades macrosc5plcas son el resultado del.comportamiento • m~ 

dio • de todas las mol~culas o ~tomos en un sistema; estas c~ 

racterlsticas medias dei sistema pueden ser medidas por opera 

clonea de laboratorio. Entre algunas de estas propiedades -

podemos mencionar : presi6n, volumen, temperatura, energla in 

terna, entropla, etc. 

Las leyes que relacionan B las cantidades macroscoplcas y en 

las que interviene el calor forma la base de la termodinámica 

clSsica. 3 

1.3.2 PROPIEDADES INTENSIVAS V EXTENSIVAS. 

Laa propiedades intensivas son caracter1sticas del sistema c~ 

yo valor es independiente de la cantidad total de sustancia. 

2. Sears F.W., Termodin~mica, Cap. 14 y 15, Editorial Te, S. A. 

(1959) 

3. Adamson A. W. Qu1mica Fisica, 138, Editorial Reverté, S. A., 

España 1979. 
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Ms 1 tenemo s por e j emp lo, en l a de te r min aci6n de la densi­

dad de un ltqui do el valor que se obtiene es el mismo. -

Usando un picnómet ro con capa cid ad de 10 mI o uno de 25 -

ml. La ca nt i da d de ma t eri a no modific a la mag nitud o va 

lor de la densidad. La temperatura y la presión son tam 

bién entre otras, propiedades intensivas. 

Propiedades extensivas, son aquellas características pro­

pias del sistema que si dependen de la cantidad de mate -

ria. Podemos mencionar el volumen, energía interna, eu 

talpía y entropía. 

1.4 ESTADO Y FUNCIONES DE ESTADO DE UN SISTEMA TERMODINAMICO. 

Un sistema generalmente contiene una o más espeCies quimi 

cas, la naturaleza y características de este sistema se -

puede conocer, especificando el estado del sistema. Ente~ 

deremos como estado la situaci6n del sistema en cualquier­

instante definida y determinada por sus propiedades. 

Ahora bien, para conocer el estado de un sistema, es decir 

sus propiedades, s610 basta fijar algunas de ellas, de t~ 

po macrosc6picos como la temperatura y la presi6n, y la 

cantidad de cada especie Que lo constituyen. Las otras -

propiedades quedan automáticamente fijad as; pero para des­

cribirlas es necesario conocer como la presi5n y la tempe­

ratura están relacionadas entre si y cómo lo están con las 
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dem§s propiedades . Para este fin es de utilidad el conocimiento 

de ciertas relaciones ma tem5t icas. 

Los ~a Qnitude s macroscópic3s que especif ican e l estado de un s is­

tema se denominan V ~ n I A 8 LES DE EST DO O FU NC IONES DE ESTADO , por­

que sus valores dependen solamente de la condición particular o -

estado que se encuent re el sistema termodinámico. Para compren-

der lo antes dicho hagamos referencia al siguiente ejemplo : defi 

namos como sistema un mol de gas encerrado en un cilindro provis-

to de un manómetro y un termómetro_ Las magnitudes macrosc6pi -

cas intensivas presi5n y temperatura se pueden saber observando -

la esc81a de estos dos instrumentos de medici5n. Si en un dete~ 

minado momento (1) el estado del sistema presenta los valores de 

presi6n y temperatura que designamos respectivamente P1 y T
1 

Y en 

otro momento (11) el estado del gas tiene valores diferentes de­

presi6n y temperatura, ast. P
2 

y T
2 

estos últimos valores no indi 

can absolutamente nada de qué pas6 ? para que se hayan modifica­

do estas variables de estado del gas, sino solamente indican que 

en el momento (11) el manómetro y el termómetro miden respectiva­

mente P2 y T2- Entonces la temperatura y la presión son func16n­

exclusivamente del estado del sistema. 

Va se mencionó que para una cantidad de materia la presión, la 

temperatura y otras propiedades no son independientes entre sí, -

sino que están relacionadas mutuamente¡ ésta relac16n puede repr~ 

sentarse mediante una expresi5n matem5tica del tipo : 
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Es te tipo de relación recibe el nombre de ecu ación de estado. 

Lo Ecuación de estado para un sistema termodinámico sólido, 11 _ 

quido o gas debe ser hallada experimentalmente. El ejemplo más 

sencillo lo tenemos para los gases a bajas presiones; la ecua _ 

ci6n de Clapeyron Mendeliev (1-2) 

PV = nRT 

Donde R = constante universal de los gases -

La existencia de una ecuaci6n de estado conduce a la definiclón­

del estado de un sistema, para ésto, es suficiente conocer sola­

mente algunas de las variables de estado llamadas t8mbi~n parám~ 

tros¡ en otras palabras el estado termodinámico de un sistema se 

establece con sólo especificar sus parámetros de estado. 

Los sistemas cerrados que se componen de una Bola fase y, cuya -

masa y composici6n no varía con el tiempo presentan tres paráme­

tros de estado : presión, temperatura y volumen; pero el estado­

del sistema queda totalmente definido únicamente con dos. Para 

4. Crockford M. O., Knights. S., Fundamentos de Físico Química-

78, C.E.~.A. M~xicQ (1981) 
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demost rar ~ G to, us emos la ecuaci5n (1-2). Cu ando se es 

pecifican la temperiltura y la presión de un mol de gas -

de comp orta~iento i deal , e l volumen tiene que adquirir -

el valor V= RT/P o sea , e l volum~ n de l a f ase es una fun 

ción de P y T, as1 : 

V=f(P,T) 1-4 

Todas las de:nás propiedades del sistema' adquieren automá 

ticamente valores definidos que están determinados por -

los valores de P y T. 

LA ENERGIA I NTER~A UNA FU NC ION DE ESTADO. 

La energ1a interna (E), es una propiedad de la materia 

que se define como la reserva total de energía de un sis 

tema en un estado particular y es la suma de la energ1a -

cinética y potencial, estas incluyen los movimientos de-

trBslaci6n, vibraci6n, rotación, electrónico, nuclear, de 

- -L d 5 
pos~c~un V e masa. 

5. Crockford ¡-l. D., Knights. 8., Fundamentos de Físico u1mica, 

78, C. E., S. A. H~xico (1981) 
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Ya que por definici6n l a energía interna está en corres pondencia con 

el estado del sistema, es decir, es funci6n de su estado particular, 

si éste sufre una transfor ma ci6n partiendo de un esta do inicial A a 

otro final 8, la energ1a en ambos estados ser~ EA y E8 respectiva­

mente. 

El valor absoluto de la energ1a en ambos estados es imposible de co­

nocer, sin embargo B la termodinámica le interesa el cambio de ener­

g1a interna que sufre el sistema resultado del proceso sea este f1s1 

ca o qu1mico, experimentalmente este cambio puede ser cuantificado, 

defini~ndose por la expresi6n: 

1-6 

Por cuanto ls energ1a interna es estrictamente función del estado 

particular del sistema, cualquier valor intermedio que pueda adqui -

rir la energ1a interna durante el cambio desde EA hasta ES carece de 

importancia, en consecuencia si existen varios caminos para hacer p~ 

sar el sistema de su estado particular A hasta S, el cambio de ener­

g1a interna será el mismo siempre y cuando en todos los procesos po­

sibles el sistema llegue al mismo estado particular S. A partir 

del mismo estado inicial A, esto es, el cambio de energ1a interna~E, 

es independiente del camino seguido por el sistema termodinámico. 

Con lo expuesto arriba queda claro que si un sistema en el estado­

EA pasa al estado Es a trav~s de un camino 1 y a continuación el-
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s i stema en el estado Ea retor na a l estado EA a través-

de ot ro c3mino 2 difere nte , es de c ir , se cu mp l a un p r~ 

CesO c icl ico ; e s obv io que el c3mbio de en e rg ~ a inter-

integra l cíc l ica de una función de estado (como la 

6 energía in t erna), es igu a l a cero. 

EST~D05 DE E~U ILl aR IO. 

• 

Cuando en un sistema sus par~metros de estado no cambian 

espontáneamente con el tiempo y tienen igual valor en t~ 

dos los puntos en el volumen de cada fase individual se-

dice que el sistema está en equilibrio. Así, para un -

sistema heterogéneo de dos fases como el de un liquidO -

y su vapor encerrado en un cilindro. Cuando la presión-

y la tempera tura tienen el mismo valor en to dos los pun-

tos del sictema heterogéneo y la densidad de cada fase -

individual es i gual en todos los puntos del volume n de-

cada una. En estas condiciones el liquido y su vapor -

se encuentran en equilibrio y en consecuencia el siste-

6. Glasstone, S., Tra t ado de Wuímiea Fisiea, 171, 

Agu ilar S. A. , 1972. 
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ma eGt ~ en Est ado de Eq uilibr io, en los c ua l es las variab les de 

estado pos een va lo res uni forme s y const nnt es a tr3v~ s de todo -

el sistema . 

A cont inuaci6n vamos a examinar cuidados amente el si guiente 

ejemplo que ayudar§ a t ener defini t ivamente cl ar o el concepto de 

estado de equilibrio. 

Consideremos el sistema gas confinado en un ci l indro provisto de 

un émbolo móvil. Cuando el émbolo es tá inmóvil como en la fig~ 

ra (1-3) a, él estado del gas se puede especifica r dando los va-

lores de su presi6n y t emperatura. 5in embargo, si el gas se-

comp rime bruscamente como e l instante que presenta la figura 

(1-3)b, ese estado de t urbulencia interna ya no puede ser descr! 

Equilibrio 

p o 

1 

o T 
: 1 

(a) 

Hg. 1-3. 

No Equilibrio 

'. 

o" .:. : • : • • ' ' • • ' 

I ,,. 

Equilibrio 

P' 
o o 2 o: 0 0 o 

~ • • o • o • 

o .T2 .- o • , 

" ' .. 
..:....--...... - .. 

(e) 

Estados de Equilibrio y No Equilibrio. 
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to en función de un 3 presión y un3 te~pe ratura , por que 

El g2S s i t uado inme dint o a l émbo lo pr esenta un o pres i6n 

y un2 teGp er~ t ur3 diferente que la pnrt e d21 g-s s i ~ua-

to, de pr esi6n y de tempernturn del gas en su conjunto-

hasta que no se uniformicen la tcmperntura y la pres i5n 

como se repr esenta en l a fig. (1-3)c. 

La s condiciones para las cu ales las variables de estado 

están cambiando con el tiemp o y el espacio (caso de 

(1.3)c, r eciben el nombre de estados de 

no equilibr io y caen f uara del e s tudio de la termodiná-

mica. 

PROCESOS DE EQUILIBRIO. Concepto de Reversibilidad. 

Proceso se llama al conjunto de cambios que tienen lugar 

en un sistema, involucrando la modiflcaci6n de los pará-

metros de estado. 

PROCESO DE EQUI LIBRIO. Se entenderá como toda transfo~ 

maci6n que se desarrolla en un sistema en la que para c~ 

da instante , se mantiene un estado de equilibrio. Esta 

situaci6n 6nicamente se puede lograr si el proceso tiene 

lugar ba j o condiciones de fuerzas equilibradas
7 

de tal 

7. Hougen O. A., Watson K. M., Ragatz R. A., Principios de los -

pr ocesos qu1micos 12, Editorial Revert~, S. A~, 1954. 
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~anera que ~n cua l quie r instante la direc c i6 n de l proceso se pu~ 

da invertir al modificars e l as con di ciones externas ( alr ededores ) 

en una magni t ud i nf i n i tes i ma l. Aho r a bie n, s i un proceso de 

equilibr io tr8nscur~e en s entido directo hast a un punto llama do-

estado fin a l y lueg o en sen t ido contrario de t a l maner a que el-

siste~a y sus alrede dores vuelven a su estado inicia l y como re-

sultadc no queda ninguna variaci5n en to dos 109 cuerpos particl -

pantes, el proceso se llama reversible. Prácticamente todos los 

procesos reales no cumplen la condición de reversibilidad, sin em 

bargo muchos procesos de laboratorio se pueden efectuar de un mo-

1 . 1 8 do esencia mente revers~b e. 

Como es de mucha importancia comprender perfectamente el signifi-

cado de reversibilida d, estudiemos la vaporizaci6n de una sustan-

cia pura, contenida en un cilindro; dotado de un émbolo sin peso-

y sin rozamiento sobre las paredes del cilindro; la figura 1-4 r~ 

presenta este proceso. 

Inicialmente el sistema está en contacto con una fuente térmica 

cuya temperatura es exactamente igual a la temperatura de ebulli-

ci5n del liquida, de hecho, a esta temperatura la presión de va -

por (P
1

) es exactümente igual a la presión atmosférica (P); el 

sistema se encuentra en equilibrio, este estado se representa en 

el esquema (a). 

8. Sear F. W. Termodinám ica, 3, Editoria l Revert~, S. A; 1958. 
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Si l a temperatura de la fuente térm : ca se eleva en una cantidad 

infinitesimal dT, esquema (b), por efecto térmico la presión de 

va por de l liqui do se incrementa en un a ca ntidad infinitesime l-

mayor que la presi5n externa que soporta el pistón, éste es em­

pujado hacia arriba, se aumenta el volumen del sistema en una -

cantidad dv (en la fig. 1-4 d, se ha exagerado el cambio de vo­

lumen dv por cuesti6n didáctica), simult~neamente se evapora el 

11quido y la presi6n de l sistema vuelve a ser P1' exactamente-

iQual a la presi5n externa. Las etapas b, c y d se repiten i~ 

finito número de veces hasta la vaporización total del 11quido­

estndo (f). 

El sistema se hallo en todo momento fundamenta l mente en estado-

de "cuasi" equilibrio. La vaporización se puede detener en 

cualquier instante del proceso disminuyendo la temperatura de -

18 fuente térmica la cantidad infinitesimal dT. Se puede in -

vertir el proceso hasta llegar al estado inicial (a) disminuye 

la temperatura de la fuente térmica del estado (f) en una canti 

dad infitesimal (-dT). 



19 

Pe 

1 

?e Pe Pe 

t 
~----~ - - - dv 

(al 
Ul 

Fig. 1-4. lJa;:!orizaci6n reve:-sible de un Liq u i do .. 

1.6 ,TEMPERATU RA. TERMOMETRIA. 

En la secci6n 1.3., se puso de manifiesto que las funciones 

de esta do son de capita l importancia en termodinámi ca. Al 

gunas de estas funciones de est~do, como presi5n y volumen, 

son magnitudes familiares que no requieren una explicación-

especial. Sin embargo, la temperatura, aunque es una mBg-

nitud habitual tiene un orige n conceptual más sutil. 

Sabemos que en todos los cuerpos de la naturaleza se prod~ 

Ce un movimi~nto constante de las partlculas que los comp~ 

nen: se mueven las mol~culas, se mueven los átomos en el 

interior de las moléculas, este movimi ento es universaljel 

razgo ca~ac t erístico de este movimiento es su mayor o me -

nor grado de desorden. Este movimiento de las partículas 

de los cuerpos se denomina MUVI~IE~TO T Er~ ICO. 

Cuando el grado de movimiento térmico de un cuerpo es mayor 
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que el de otro cU2r~ o y se pone n en contacto (llamado contacto 

t6r~ico) s us átomos cho carán ent r e sí y co~o result ado habrá -

tr3ns~ i s ión de ener gí a de l prime r cuerpo al s eg un do , la fuerza 

I 

_.1 L: .L. :,..L.L. L..:l ... C,J ~ c. ¡ oIf-i.: r~ 

tura, este paso de energía continúa hasta que no se establezca-

determinado est ado denominado Eq~ilibrio TÉrmico. 

Empíricamente se ha encontrado que cuando un cuerpo A está por -

separado en equilibrio térmico con un cuerpo 8 y un cuerpo C e~ 

tos úl~imos están tambi~n en equilibrio t~rmico entre s1. A e~ 

to S2 designa a veces como principio cero de la termodinámica y 

este es el fundamento de un term6metro. 

Cualitativamente el concepto de temperatura se utiliza para ca -

racterizar el grado de calentamiento o IIfrío" de los cuerpos, pg. 

ro lo que interesa a la termodinámica es la caracterización cua~ 

titativa de esta ma gnitud con el fin de medir la temperatura de 

los cuerpos y los cambios térmicos que se producen en los proce-

sos fisicos y químicos. 

El problema entonces está en establecer una escala de tempera tu-

ra para ello, primero, se selecciona una propiedad f1sica adecua 

da de la materia que var1e en forma sencilla con el nivel térmi-

9. Hougen O.A., Watson K.M_, Ragatz R .~., Principios de los -

procesos qu1micos, 

Ed. Reverté .S.A., 1954. 
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co d~ ~odo que a coda nivel corresponda un número de un conjunt o 

arb itrario. Entre dichas propiedades podemos citar : la 10ngi-

tud de una columna líquida en un cap ilar de vidrio conectada a-

un depósito o bulbo. Fig. 1-5, (llama do termómet ro · liquido); -

la presi6n ejercida por los gases; la resistencia e l~ctrica de -

los s61idos. AdeD5s se seleccionan dos puntos fijos o puntos -

de referencia; se ha adoptado universalmente el punto de fusi6n-

del hielo a una at~5sfera de presi6n y El punto' normal de ebull~ 

ci6n del agua. Seaún los valores que se asignan a estos puntos 

de referencia se obtienen diferentes es c alas de temperatura. Por 

ejemplo la centígr ada y la farhenheit. 

Para medir la temperatura con un term6metro en 18 que se ha se -

leccionado una propiedad X de la sustancia termométrica, primero 

10 se calibra el term5metro para la temperatura de los dos pun -

tos fijos ya mencionados y luego Be mide la temperatura descono-

cida. 

La temperatura t estar~ definida por l a ecuaci6n siguiente 

• 

t '" 100 [ x -
X -v 

1-8 

Se llama termómetro a un instrumento de medida, el cual, para 

cada nivel térmiCO, marca un n6mero que está relacionado fu~ 

cionalmente con la temperatura verdadera. 

10. Alonso, M., Acosta, V., Introducci6n a la F1sica 1, 261., 15a 

edici6n, Colombia, 1963. 

T 
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donde X
h 

' Xv y X represe ntan los va lores de l a propiedad med ida 

en el punto de hielo, punto de vapo r y t emper2tura desconocida -

respectivamente. 

Apliquemos este idea de medir una temperatura desconocida usand o 

un term6metro de mercurio (fig. 1_Sr
1 

100 ce -t+---------,..---

lv 
t ce 

f 
o ce 1 

lh 
r 

Fig. 1-5. Term6metro Liquido 

11. Palacios, J., Termodin~mica y Mecánica Estadistica., 16, 17, 
Espasa - Calpe, S.A. Madrid. 1949. 
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En lo Fig. 1-5, lh, Iv y 1 representa la dist ancia de l a colum-

na de mercurio desde la marca arbitraria r , c uando el term6me -

tro está en e l punto de hielo , e l punto de vapor y a la temper~ 

tur~ desconocida se encuentra as í 

t = 100 
1-9 

Esta ecunci~n define .la temperatura del cuerpo en la escala cen-

tígrada de este termómetro. Observe que, si 1 = 1 , la temp~ v 

r atura del cuerpo mide t = 100 grados centígrados y si 1 = lh' 

la temperatura t = DOC. 

La gruduaci~n del termómetro se realiza dividiendo en cien par-

tes iguales el intervalo entre lh y Iv cada una de las cuales r~ 

cibe el nombre de grado centígrado. 

Supongamos que se usa un segundo termómetro utilizando agua como 

líquido termométrico; se grad ua el termómetro en la misma forma, 

señalando las cien partes en la longitud de la columna entre el 

punto de fusi5n y ebullición. Pongamos ahora los termómetros -

de agua y de mercurio en un baño a oQ y aumentemos su tempera tu-

ra lent amente. Cuando el termómetro de mercurio marca 4Q, el-

de agua marca -0.36º , ésto se debe a que al aumentar la tempera-

tura desde oQ hasta 49 en la escala del mercurio, el agua se con 

12 
trae en vez de expanderse. 

12. Waser J. Termodin§mica Química Elemental., 33, Editoria l -

Reverté, S.A., 1972. 
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En general ninguno de los termóme tros liquidas se dilata uniformemen 

te en la escala de temperatura determinada por el otro. 

En la t abl a 1-1 se comparan cinco clase s de termómetros construidos 

de diferentes materiales utilizando propiedades diferentes, aún cua~ 

do han sido calibrados para dar la misma lectura correspondiente a -

los puntos de fusión y ebullici6n cel agua sus lecturas se desv1an -

entre si para temperaturas intermedias. 

• 

Term6metro Term6metro Term6metro Termo Par Term6metro 
de Hidr6ge de aire de resisten - t(f.e.m.)- de Hg 
no de volll, volumen eh de pI!!,. t (1) 
men cons- constante tino teR) 
tante t(P) t(P) 

O O O O O 

20 20.008 20.240 20.150 20.091 

40 40.001 40.360 40.297 40.111 

60 59.99 60.360 60.293 60.086 

80 79.987 80.240 80.147 80.041 

100 100 100 100 100 

Tabla (1-1) Comparaci6n de term6metros. 

Dispositivo constituido por un par de alambrea de metalea difereE 

tes con dos uniones cuya propiedad termoel~ctrica es la fuerza -

electromotriz desarrollada por efecto de la temperatura. 

-~ T .... L 
ALVAD _ " 
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De todo lo expuesto,no hay forma de decidir cu a l es la temperatura 

correcta de un cuerpo. 

La clave de esta dificultad es haber defin i do la tempera tura en fu.!l 

ci6n de las propiedades de un instrumento especifico. 

Es preciso entonces disponer de una escala normalizada de temperat~ 

ra, con suficientes garant1as para medir la temperatura verdadera -

de los cuerpos. Los resultados experimentales ' indican que, a ba-

jas densidades todos los gases a volumen constante presentan una -

misma variaci6n de la presi5n con la temperatura. 

Los gases ideales responden de id~ntice manera a una determinada v~ 

riaci6n de la temperatura; en base a esto se define la temperatura-

en funci6n de las propiedades de 109 gases ideales. La temperatu-

ra es una magnitud que varie linealmente con la presi6n de un gas -

ideal que se 

presa as1 

Siendo 

mantiene a volumen constante. Esta afirmac16n se e~ 

p - p + P IX: t 1 - 10 o o 

t as ....l- ( p 
p ) o 

o:; p 
1 - 11 

o 

t • la temperatura 

p .. 
o 

1 - . 
o:; 

la presi6n del gas a cero grados en la escala 
centigrada. 

constante para un gas ideal. 
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Para un gas real 1/oc depende del intervalo de presión a volumen -

constante. 

La Fig 1-1 ilustra la vari ación de ~ co n 13 presión pa ra dife-

rentes gases, pero que para la extrapolac ~ 6n a P.iL S· ~ .. S L .:'O ::. u c; -

constante para todos los gases. 

1 
273.15 

"" , GAS IDEAL ::----------------------
--~ .. " .. -", 

·0 p 

Fig. 1-6 Variaci6n de uc de algunos gases en funci6n de la presi6n. 

Cuando se relacionan dos presionea P1 y P
2 

correspondientes a sus 

temperaturas t
1 

y t
2 se obtiene . . 

i 1/a:: + t
1 1 - 12 -

P2 1/~ + t
2 
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Esta ecuac i5n in dica que l a temper at ura se puede expresar en una -

forma m~ s convenient e si se define una nueva esca l a med i a nt e la ecu a 

ci6n : 

',lo... 't" t o; 273. 15 + t 1 - 13 

Con lo que resulta . . 

.!..L .. l 1 - 14 

P2 T
2 

La magnitud T recibe el nombre de temperatura absoluta o Kelvin. 

De lo ya discutido, se deduce que esta definici6n de temperatura de-

pende también de las propiedades de un material determinado, el gas 

ideal. Sin embargo la termodin~mica permite (con el auxilio de la 

segunda ley y que no se tratará de demostrar) definir la temperatura 

en una forma tal que resulta independiente de las propiedades del m~ 

terial, y la escala que resulta es idéntica a la definida mediante-

las propiedades del gas idesl. El hecho que la temperatura Kelvin-

o absoluta resulte independiente de las propiedades o estructura de 

cualquier ~uerpo constituye la raz6n de su importancia en termodin~-

mica. 

Con la definic16n de esta escala de temperaturas absolutas se supera 

los valorea negativos de temperatura que se miden en o t ras eacalas,-

por ejemplo en la centlgrada. 
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La Ecu aci5n 1-13 da la r elaci5n de es t as dos escalas 

T = 273.15 + t. 

Cu ando t DQ C l a ter ,peratura abs olu ta de un cuerp o es 

273.15 l'l . 

Cuando t = - 273.15 QC la temperatura absoluta es OQK. 

1.7 TRABAJO Y CALOR 

En termodinámica el estudio de los cambios de energía que­

acompañan a las transformaciones físicas y químicas se cen­

tran en estos dcs conceptos : calor y trabajo como formas -

de transferencia de energía de un cuerpo (sistema) a otro.­

Se hace necesario entonces su definici6n. 

Calor, se llama a la energía que pasa a través del limite­

de un sistema a otro debido a una diferencia de temperatura 

entre ambos; y solamente porque existe diferencia de tempe­

raturas ocurre la manifestaci6n de este tipo de energía. El 

calor antes de ser emitido es energía interna y después de 

ser absorbido vuelve a ser energía interna, de manera que -

un cuerpo nunca tiene calor, este es un fen6meno transito -

rio que 6010 tiene significado cuando existe diferencia de 

temperatura entre los límites de dos sistemas puestos en­

contacto t~rmico. 

El calor siempre se transmite espontáneamente del sistema -

temperatura m38 alta al de menor te "l peratura , o sea que fl!!. 
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ye de manera uni di recciona l. ¿ l G ~mbo lo qU2 lo r e pr esenta es -

q , la convenci5n de signos se debe tener pres ente: cu~ndo un-

cue rpo o s i stema ubs D_be cQlor es una magnitud pos itiva (+ ) ; s i 

J G ·~ tr,..,~ 

maciones o sistemas que no i mp lican intercambio de cQlor se lla-

man adiabáticos. 

TRABAJO. Tambi~n al igual que el calor es de naturaleza transi-

toria y no puede acumularse en un sistema. Existe trabajo únic~ 

mente cuando entra o sale energía del sistema a trav~s de su su -

perficie (límite) debido a una diferencia en una propiedad lnten-

siva, distinta de la temperatura, existente entre el sistema y -

sus alrededores. 

Generalmente se define como la energ1a que atravieza el lImite de 

un sistema, bajo la forma de una fuerza f que actúa a lo largo de 

un desplazamiento x, en la misma direcci6n de la fuerza; ésto es: 

dw = f dx 1-15 

donde : dw = cant idad infinitesimal de trabajo 

dx = des plazamiento infinitesimal. 

Hay diferentes formas de trabajo, entre las que están el gravita-

cional, eléctrico me cánico etc; interesa únicamente . la forma de -

trabajo mecánico del tipo presi6n-volumen, llamado trabajo de ex 

pansi6n. 
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Encontremos la expresi6n adecuada para este tipo de t r aba jo. 

Se tiene un gas en ce rrado en un cilindro de se cción transversal, 

A, provisto de un pist6n sin peso y sin rozamiento que soporta una 

fuerza total externa f e PA (f.igura 1-7). 

o::::: ::::;¡¡ 
Pres16n externa P -:----- -- - ----- t Pi - Pres16n in t erna 

r \ 

V - Volume n Inicial , 
V - Volumen final 

~ __ :':_~ l' dl 
2 

V
2 

-1 --T,--- ;. - Area 

\ 

1 1 
Ic:..---- ----:;. 

Flg. 1-7. Esquema ~ra dedu c ir le expresi5n del ~rabc jo de ex­

pansi6n. 

Si el pist6n en un proceso se desplaza una distancia lnfitesimal 

dI, el trabajo -elemental- realizado es : 

dw - f dI • PA dl 

pero área por altura es volumen, (Adl = dv). 

Entonces dw - fp dv 1-16 a 

w 
1-16 b 
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La ecuaci5n (1-16) es la exp r es i5n general del trabajo de expansión, 

donde P es l a pres i5n externa o presi6n de oposición que causa la-

compresi6n o la que s e opone a l a expa nsi6n de l sistema . 

Es importante comprender que en la ecu ación (1-16) el trabajo est~-

definido por un proceso y no por un 6010 estado del sistema,de man~ 

ra que para resolver la integral,es preciso conocer como varla la-

presi6n oponente P con V. Realmente esta relaci6n entre P y V de 

pende de la forma en que se realiza el proceso, es decir,que para 
, 

procesos diferentes hay que esperar cantidades de trabajo diferen 

tes. Esta aseveraci6n se puede comprobar fácilmente observando la 

fig. 1-8, donde se presentan dos caminos que puede seguir el siste-

ma para llegar del estado A al estado 8. 

En las dos situaciones (a) y (b), el trabajo definido por la ecua-

ci6n (1-16) ss igual al área bajo la curva. La figura 1-8 indica 

que esta área, y por consiguiente el trabajo depende de como el 

sistema pase de su estado inicial, A. a BU estado final 8. Ahora-

bien, en la secci6n (1-3), ee ha dicho que la variaci6n de cualquier 

funci6n de estado es la misma, independiente del camino seguido por-

el sistema. Puesto que el trabajo carece de esta propiedad 

wa ~ wb ,no es una función de estado. 



A 

P1 -------
1 

./ 
/ ' .' 

I . 1 , I 

I I I 
P

2 
/ I ; ' p -- - - ---i / w/ i 

/ 'él I 

I 1 I , : 

/ / / : 
I , I I / : 

. I /~¡ ¡ / / 0 ~ I 

V
1 

V
2 

(a) 

32 

8 

P -------
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Fig. 1-8 . Diagrama P-V. El trabaja na es una funci6n de estado. 

1.8 CAPACID AD CALO. IFICA. 

El aumenta de temperntura asociada con la absorción de C8-

lar de un mol de una sustancia pura homogénea es denominada 

capacidad calar1fica molar. Matem~ticamente se define : 

C = q/ ~ T 1-17 

Donde e = capacidad calorlfica molar 

q = calor absorbido 

AT = cambio de temperatura asociado. 

La magnitud análoga para un gramo de sustancia se denomina -

capacidad calorífica espec1fica, conocida como calor especl-

fico. 

c = q/m AT 1-18 

Donde m = masa de la sustancia 
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Se deduce entonces que, la capacidad calorífica mo lar (e), es-

el calor específico (c) multiplicado por el peso molecular. 

L~ s unidade s en que se expres e e, son 
-1 -1 

ca l mo l gr ad o 

cia es función de la temp eratura, así, para un mol de agua se -

necesitan 17.98 calorias para el~var su temperatura de 25 a 260e 

y 18.12 cal, par3 llevarlo de 95 a 96 OC. Análogo resultado se-

. t t· 14 obt~8ne con o ras sus anC1as. Se deduce entonces que la cap~ 

cid3d calorífica definida en la ec. (1-17) ~s realmente un prom~ 

dio de su valor en el intervalo de temperatura ~T. 

L3 cnpacidad calor1fica molar (media) tambi~n depende de las co~ 

diciones bajo las que tienen lugar el aumento de tempe ratura. -

Dos situaciones frecuentes son: el calentamiento a presión 

constante ep y el calentamiento a volumen constante, Cv; la-

barra superior indica un promedio del valor de C. 

-Cv s; 
(v=cte) 1-18 

-Cp ::: 
(p=cte) 1-19 

14. Chumacero A.R. Termodin~mica fenomenológica en sistemas -

cerrados y abierto. 148-149; preedicci5n¡ Editorial Tri -

llas M~xico, 1976. 
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Las capa cidade s calorff icas med i as es t én li gQ das B l as verdaderas 

por las siguientes relaciones 

Cv 
1-20 

Cp = :: 
1-21 

11m Cp = l 
Como ya se dijo, a diferentes temperaturas, es diferente el valbr 

de la capacidad calorífica de una sustancia, ésto es, C, es fun-

ci6n de la te~peratura; esta dependencia no puede ser encontrada-

a base de las leyes de la termodinámica, ésta únicamente puede -

ser estudiada experimentalmente. 

Ahora bien, la relaci5n con que se expresa la capacidad que tiene 

un cuerpo de absorber calor a medida se eleva su temperatura en-

un intervalo bastante grande se abarca generalmente por series e~ 

ponenciales empíricas del tipo 

Cp = a' + b'T 

Cp :: a + b 

+ 

T + -2 cT 

+ ... 1-22 a 

••• 1-22 b 
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Si endo a, b y c const ant es car acterlsticas de cada s ust ancia . 

Un m~ todo para e ncont r a r el valor de estas constantes se describe 

a cont inu ac ión • 

SuponQamos que exp cri~ en t a lme n te se obtienen los siguientes re -

sultados : 

t QC 25 100 300 400 500 700 900 

Cp J mol-K- 44.8 49.7 57.3 60.0 62.8 66.9 70.7 

1. De estos valores se seleccionan tres puntos 

t 1 = 25 cc CP1 = 44.8 

t 2 = 400 cC Cp2 • 60.8 

t
3 = 900 ce CP3 - 70.7 

Aplicando la ecuaci6n 1-22b (y puesto que es diferente el Cp 

a diferente temperatura}, las expresiones correspondientes -

son : 

bT
1 

--2 
CP1 a + + cT

1 = 

a + bT
2 + T -2 

c 2 a Cp2 

a + bT
3 + T -2 

c 3 ... Cp2 
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Sustituyendo valores se tiene 

I) a 298Cb) 1.126 x -5 44.8 + + 10 Ce) e 

n) a 673(b ) 2.208 x -6 60.8 + + 10 Ce) = 

III) a 1173Cb) + -7 70.7 + ?268x10 (e) ~ 

Este sistema de tres ecuaciones con tres incógnitas se resuelve 

de la siguiente manera : 

Cp, T- 2 , 

Cpz T;2 

Cp) ,2 
) 

b- (,2 _ T-2) Cpz + (T-2_ r-2) Cp 
~ 1 

T T- 2 2 3 1 
1 , (T-2_T-Z ) T + (T-2_ T- Z) 

) 1 Z Z ) T 1 + 

T
z 

T- 2 
Z 

T- 2 
(T- Z_ T- Z) 

Cp3 
I 

T
J 

1 2 I J (T-Z_ -2) T
Z T 

T, 
, 

J 
Cp, 

T
2 Cpz 

T
3 Cp3 

e _ 

- (T&-T,)CpJ + (T1-T3 )Cp2 + (TJ-T
Z

) Cp, 
T 1 T-Z , 

-2 -2 Z Z 
(T) -T, )T2+ (T- - T- )T + (T-Z_ T-Z ) T 

T
2 

,2 
2 ) 1 1 Z ) 

Z 

T T- Z 
) ) 



Sustituyendo valores : 

b = -4 - 5.404 x 10 + 

- 3 - 7.0894 x 10 + 

b = -3 16.6 x 10 

de la misma manera 

e c 
5 - 10.8 x 10 
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6.635 x 10-5 
+ 6.4004 x 10-4 

4. 414 x 10-4 
+ 0.010519 

Sustituyendo en la ecuación I, los valores encontrados de b y e, 

se tiene : 

B + :: 44.8 

a = 52.01 

Por tanto la expr8sión de la capacidad calorífica en función de 

la temperatura absoluta se escribe. 

Cp(T) = 52.01 
-3 + 16.6 x 10 T-

Esta ecuaci6n, a la vez que reproduce los datos experimen~ales -

puede tambi~n presentar el valor de Cp a cualquier temperatura-

en el rango de 298 - . 1173 CK. 

Es necesario aclar8r el hecho de que haber tomado a priori la e~ 
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presi6n Cp = a + bT + cT- 2 no significa que para cada 

caso sea ésta la direcci6n uniforme en la resoluci6n-

de l vQlor de los coef icientes. 

La capªcidCl d cal oríf i ca de un a sust ancia pUEde ser e~ 

presada por cualquiera de las ecuaciones 1-22, pero -

naturalmente los coeficientes en cada una son difere,!l 

tes, as1 como es diferente su exactitud. Los coefi-

cientes encontrados con las dos Glti~as son los m's -

convenientes que los encontrados con la primera ecua-

ci6n (1-22a), en la mayor1a de los casos. Sin embar 

go todas estas ecuaciones no son adecuadas para temp~ 

raturas muy bajas (T ,(298 CK). 

CAPACIDAD CALORIFlCA VERDADERA~ 

Supóngase a hora que, experimentalmente para un interva-

lo ~t, deode la temperatura superior t 2 hasta la temp~ 

ratura inferior t
1 

= O CC, para la relaci6n : 

Cp = ~ 
t 

Se halla su relac16n emp1rica como función de la temper~ 

tura : 

Cp = + + 

Donde 

t = te~peratura grado cent1grado. 
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Para la obtenc i6n de la capa cidad calorífica verdadera Cp = f(t) 

a p2rti r de Cp, se utiliza la 1 ·6 15 re BCl. n siguiente. 

qp )t Cp dt Cpt .( 8
1 

2 
+ b

1
t + C

1 
t )t 

O 

a1t + b t 2 3 
qp e + c1t 1 

Derivando esta expresi6n respe cta 8 t , tenemos 

= Cp = + + 

Pasando a temperaturan absolutas con 

t = T - 273.15 

Cp = 8 1 + 2b1 - 2b~ (273.15) + 3c1T2 
- 6c1" 

.(273.15)2 + 3c
1 

(273. 15)2 

Uni ando los t~rminos libres se obtiene una ecuaci6n del tipo (1-18a) 

15. 

T 

Cp = a + bT + 

Guerasimov V. A., Drevingv, Eriomin E., 

Fislca , 53, 54, Edit. Mir, (1980) 

Curso de Química -
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En los Glti~os tiempos , los mé todos de medición de l as c~púcida­

de s ca lor1ficas se h~n des2rrollado t anto, que es posi bl e dismi-

nuir 12 maQnitud experim8ntQ l ~t h8st8 unos centéc i mo s de grzdo 

s c-s-

capacidades caloríficos, medidas en ese intervalo de temperaru -

r3S para una temperatura dada. 
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CHPITULO SEGU ND O 

2. P R I~ERA LEY DE LA TERMOD I NAN I CA . 

2.1 I NTR ODUCC I Or . El conce pt o de var i ab l es de est2do ha 8i-

do estudiado en el capítulo anterior. La presión, la -

temperatura, energ1a inte~na y entalp1a son funciones de 

estado (cantidades que dependen solamente del estado del 

sistema y no de como se llegó a él). Estas propiedades 

las estudia la primera ley la cual junto con las otras -

dos Leyes (Cap 4) constituyen los simientos de la termo-

dinámica cl~sica. 

EL CALOR Y EL TRABAJO no Bon funciones de estado porque-

estas cantidades dependen del camino o trayectoria segui 

da por el sistema al sufrir una transformación. 

2.2 EQUIVALENCIA DEL CALOR V TRAaAJO. 

Larelaci6n de equivalencia entre el calor y el trabajo -

en sus transformaciones mutuas fue establecida por Joule 

(1842-1867), demostró además que ese equivalente es real 

mente una constante. El experimento típico de Joule 

1 consiste en lo siguiente : 

Un peso coe desde una determinada altura haciendo girar-

1. Alonso M., Acos ta V., Introducci6n a la Física 1, 

323, 15 edición , Colombia 1967. 
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una mezcl adora sume:rgida en agua contenida en un calorímetro adi.§. 

La rotación de l as paletas de la mezcladora (Trabajo m~ 

cQnico) pr ovo ca ~l c a lentQm i~nto del ag ua del ca loríme tro : l a-

corr8spondiente e l ev2ci6n de t e8perGtura es re ~ istra da cu ontitati - -
vam~nte. Como el sistema está aislado térmicamente el proceso -

es adiabático. 

Inves tigando otras formas de tr~bajo para conseguir el mismo as -

censo de temperatura el resultado de Joule fue : 

La cant idad de trabajo es el mismo, es constante, ' dentro de los -

límites del error de los experimentos. 

Las unidades que usualmente se empleaban para relacionar la equi-

valencia entre e l Calor y el Trabajo se refer1an a la calor1a o -

con m8s precisión , la caloria termoquimica que se definía igual a 

4.184 Joule de trabajo. De esa manera la equivalencia era : 

Calor Trabajo 

1 cal = 4.184 Joule 

Ahora, por acuerdo internacional, tanto el calor y el trabajo es-

t~n referidos a una sola unidad de energ1a El Joule. 

Calor Trabajo 

1 Julio = 1 Julio 

~--------------.------------; 

1 
8IBLlOTEC~ 

LINIVE AD DE: EL 
-- - ---' 



43 

2.3 PRIt-1ERA LEY DE LA T ERI~1ODmAMICA. 

Teniend o en cuenta los result ados obtenidos por Joule en 

donde para un a misma cantida d de trabajo , eje cutado sobre 

el sistema en condici6nl adiabática , el cambio de estada 

del sistema fue el mismo independientemente del camino se­

guido; vale decir, del tipo de trabajo ejecutado y,a partir 

de la definici6n de energla interna (SéC.1.4.1)y de la 

ecuac16n (1- 6), como el sistema pasa adiabáticamente de -

un estado (A) de menor B otro estado (8) de mayor energ1a, 

podemos escribir. 

AE .. - - W adiab~ticD 2-1 

El signo que antecede B W, se justifica ya que anteriormen 

te se ha establecido que, lacantldad de trabajo ejecutado 

sobre un sistema es negativo; al sustituir entonces W por 

eBa cantidad negativa resulta el incremento de energia del 

agua. 

Los experimentos de Joule fueron hechos adlabáticamente,es 

decir,en sistema térmicamente aislado; pero el mismo cam -

bio de estado del agua puede efectuarse de otras maneras -

diferentes a las formas de trabajo, por ejemplo : 

Si al sistema en estudio se introduce un objeto que tenga 

temperatura más alta, al hacer esto fluye calor hacia el 
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ag ua elevando su temperatura, de esta forma no se realiza trabajo ; 

en consecuencia el incremento de energ1a interna del agua será -

i gua l al calor que absorbe ¡ 

• E -8 = q 2-2 

De la ecuaci5n 2-2 es evidente que el calor absorbido por un sis-

tema cerrado en un proceso en el cual no se efectua trabajo ser~ -

igual al aumento en energ1a interna del sistema. 

El cambio de estado del sistema que estamos considerando tambi~n-

es posible, haciendo ambas cosas simultáneamente, es decir, agitar 

el agua y al mismo tiempo por diferencia de temperatura hacer 

fluir calor al sistema. 

Es claro que en este caso el incremento de energ1a estar& determi-

nado por ambas formas de energ1a¡ por la cantidad de trabajo y por 

la cantidad de calor; 

- q w 2-3. 

o en forma diferencial : 

dE - d q 2-3b 

La ecuaci6n 2-3 es la forma general de expresar la primera ley, le 

que relaciona los cambios de energ1a con el calor y el trabajo 

aplicada a sistemas cerrados y se refiere solo a variaciones de 
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anQrgiB y no a la 8nerg í a in terna abso lu ta de un s i stema , esta -

queda s in de finir en tQr~o d inám ic2. 

Co~o l a energí ü in ~c~na es un a prop i ed3d de l a mater ia , como co~ 

su enGrgía aparece e n o t ro sistema la correspondiente disminu _ 

ci6n de energ1a. Esto que es e~ prinCipio de conservación 'de -

In energla: n La energla no se crea ni se destruye, Gnicamente­

se transforman, cons tituye la esencia de la primera ley de termo 

dinflmica. 

Este principio eli~in a la po s i bilidad de construir una máquina de 

movi:.liento perpetuo. o sea que, si una máquinn r8aliza un proc~ 

so cíclico, AE = O, entonces, q e w, es decir, la máqUina no pu~ 

de pr oducir una cantidad de trab a jo mayor que la correspondiente­

cantidad de energta consumida. 

En lo 8cuaci5n 2-3 b, dE representa un cambio infitesimal de ener 

g10 interna, mientras que d q Y d w indican c antidades infitesi-

males de calor y de tra bajo. La raz6n de esta distinci6n es pOL 

que la ene r gla in ternn es una funci6n de estado, entonces dE es­

una dife rencial exacta, su integrnci6n de pende solamente de los -

estados inicia l y fi na l de l sistema. En c am bio d q Y d w no re-

presentan cambio en el est ado del sistema porque no son funciones 

de eotGdO, est as c 3nt idades dependen del c amino s eg ui do por el -

s istc~a y solamente rep r ese ntan calor transfer i do o trabajo rea­

lizado. 
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Apliquemos l a pr i mera ley a los procesos representados en ~ Fig. 

2-1, _do~de se pue de observar que en cada uno, el sistema de l estado 
l .. ... 

A pos a a un mismo est é do 8. 

Proceso e Proceso b 

-I soterma 
l . 
I • 
l ' " 

I 8 

---- --"1 W( Háx1mo ) : ............... 
1 

I J 
~ 

.'· 1 

v, 
Pr oceso e 

fi g . 2-1. Diferentes camin os pa re un sis t ema ~eal el pasar de l estado ~ e un m l s~o 

e s t a do 8 . 

En los tres procesos la primere Ley se _expresa 

ES EA = flE1 
... q1 - w1 Proceso a 

ES EA= I:lE2 .. q2 - l&l2 Proceso b 

Ea -- EA - hE3 - q3 - l&l3 Proceso c 

Puesto que la energ1a interna es una función de estado, entonces-

el cambio de energ1a interna es la misma para los tres procesos : 

- .. 
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De l a fig 2-1 se obse r va que la relación de trabajo en las tran~ 

forma ciones a, b y c es : 

Esto significa que para que exista balance de energía se debe cum­

plir la relaci6n : 

Se confirma entonces que el calor y el trabajo dependen del camino 

seguido por el sistema. 

Aún más, el proceso e de la fig. 2-1 es la representación esqueml 

tica de un proceso i60t~rmico reversible de expansión donde se 

efectúa trabajo máximo. Se hace evidente tambien que el calor in 

volucrado en un proceso reversible es mayor que en uno irreversi­

ble. 

2.3.1 LA CAPACIDAD CALORIFICA V LA , PRIMERA LEV. 

La primera ley, ecuacifin 2-3, define solo variacifin de 

energla interna y no dice nada de la energ1a que posee un 

sistema, ésta queda sin definir en termodinámica. Sin -

embargo le energ1a depende del estado termodinámico del -

sistema. 
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Para un sist ema cerrado y químicamente inerte, por ejemplo un gas, 

su estado termodinemico queda comp l e t amente definido con dos de sus 

tres par ámetros de estado (P, T Y V) Y cua lquie r propiedad de l s i~ 

• J _ 

tes pare definir su energla interna. Por conveniencia definamosla 

asl : 

E ... f (T, V> 

, 
Si este sistema sufre un proceso y cambian la temperatura y el VD-

lumen, el cambio de energ!a interna se establece por le expresióon 

diferencial : 

dE m<...k.,.>T dv 
-oV 

+ ) -dT 
V 

Esta -ecuación presenta dos derivadas parciales. 

2-4 

Para la identiflcaci6n f15ice de la primera parcial, ea decir, 

< ~E ) es necesario referirse al experimento de Gay 'lussac-Jou­
oV 

le
1
Flg. 2 .. 2. 



49 

. . .. . : 

... . . .. oo. 

Fig. 2-2. Experimenta de Gay Lussac - J oule. 

al vacío. 

(b) 

Expans i6n de un gas 

Dos compartimientos comunicados entre sI por una llave de paso e~ 

t6n sumergidos en un recipiente con agua, térmicamente aislado. 

La temperatura del agua se registra con un termómetro; en uno de-

los compartimientos hay gas B 22 atm y en el otro, vaclo, (~O). 

rige 2-2.; cuando se abre la llave, el gas ocupa el volumen dis-

ponible y la presi6n se hace uniforme en los dos compartimientos, 

rig. 2-2b; de una manera independiente los dos cientlficos obser-

varan que la temperatura en la masa de agua na se modlfic6. Con-

cluyeron que el calor de expansión del gas es cero (qcO), tambl~n 

dado que el gas se expande contra una pres16n de oposición cero , 
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el trGbajo (w) es cero. En consecuen cia de 2cuerdo con l a primera 

ley a E = o· , es decir, la energ1a inte r na de l gas no c amb ia en-

un conb io de volumEn , podemo s escri bi r entonc es : 

( = o 2-5 

Sin embargo en mediciones más precisas se han observ3do pequeños 

2 , f i "lr. E cambios de temperatura ; aun us~ conv ene afirma r que la ( o 
-"'o-v-)T 

es muy pequeña en los gases y se puede considerar cero bajo -

condiciones en las que el gas se comporta como ideal. 

Aho ro estud iemos l a s egundo parcial (a E 

dT 
) ,que f1 s1camente 51g­

V 

nifica si cambio de energi a pro ducido en e l g3S de bido al c amb io de 

temper3tura a volumen constante. El análisis puede realizarse paL 

tiendo de la primera ley. 

dE d q d w 

Si el trabajo reversible e s exclusivame nte de expansi6n. 

dE = d Q - PdV 

Pero l a condici6n es a volumen constante. PdV O 

dE ::: d q 
v 

2. Barrow, G. M., ulmica Fis ica , 131, editorial Revert~, S. A, 

1975. 

2-6 

2-7 
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Entonces la ecu Bci5n 2-4 se reduce B 

dE ::z ("O E ) dT 

"O T v 

Combinando la 2-8 y 2-7 se obtiene 

dq 
v 

dT 
• 

2-8 

2-9 

Como dqv/dT es la capacidad calorlfica a volumen constante, la -

parcial ( ]) E) queda identificada con Cv as1 : 
OT v 

Cv= (])E) 
"'b. T V 2-10 

Con esta última relaci5n y la 2-5 se concluye:que la energ1a in-

terna de los gases que se comportan idealmente es independiente -

del volumen y depende únicamente de la temperatura. 

LA ENTALPIA. PROCESOS A PRESION CONSTANTE 

La ecuaci5n de la primera ley para los procesos donde s~ 

lo se efectúa trebajo de expansi6n toma la siguiente fo~ 

ma : 

dE • d q Pdv 

Si el proceso transcurre a presi6n constante como en 1a-
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m3yor1a de los procesos fí sicos y qu í micos, e ntonces a l int egra r: 

= 2-11 

6 

= 2-12 

La ecuaci6n 2-12 se aplica tanto para proceso r~versible como 

irreversible, porque para los dos procesos cuando se va del esta-

do inicial . 1 a otro final 2, la ~resi6n ·oponente es la misma; en-

ton.ces~ s.i el proceso es reversible, la presi6n externa es en to-

do momento aproximadamente igual 8 la del gas. Si el proceso es 

irreversible, al final de ~ste y después que se ha establecido el 

equilibrio, la presi6n opuesta es igual a la del gas. - En cons~ 

cuencia para todo proceso en un sistema cerrado realizado a pre -

si6n constante, la expresi6n E + PV, depende del estado en que se 

encuentra el sistema y no de su historia anterior, es por lo tan-

to una funci6n de estado, es una propiedad de la materia y se de-

nomina Entalpía (H). 

H = E + PV 

En forma diferencial 

d q e dH 
p 

2-13 

= ~H 2-14 a 

2-14 b 
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De lB ecuaci5n 2-14 se ve que el ca lor absorbido o desprendido a 

presi5n constante Ccondici6n necesaria ) es igual al cambio de en-

t al pia ( ~ H ) si el único traba jo inv olucrado es el de pr es i6n-vo-

um n. 

Ahora bien, como para un sistema ~errado cualquier funci5n de esta 

do puede encontrarse como funci5n de dos variables de estado. Si 

l a temperatura y la ,presi6n se escogen como par&metros de estado -

para definir laentalp1a e 

H - f(T,P) 

cuando el sistema gaseoso-sufre un proceso y cambia su temperatura 

y presi6nj entonces : 

dH - (AH ) dT + d T p ( aH) dp 
oP T 

2-16 

Dado que dH ... d q , y,a la viste de la ecuaci6n 1-21, la prim~ 
p 

re parcial se identifica con la capacidad calorlflca e pres16n 

constante : 

( ÓH ) 
~T p 

dH 

. ( 

... 

d q ) p 
dT 

Cp dT 

.. Cp 2-17 

2-18 
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Para la segunda parcial (O H ) 
de la ecu8ci5n 2-16 su iden-

2l P T, 

tificeci6n se re aliza a l estudiar el exper imento de Joule _ Thomp 

son. 

Este consiste en un dispositivo, (fig. 2-3) que permite que la _ 

presi6n P1 de un gas se puede reducir a una pres16n P
2 

dejándolo 

paS8r a través de un tabique poroso. 

Tabique Poroso Materia l adiab~tico 

Fig. 2-3. Experimento de Joule - Thompson. 
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El sistema termicamente aislado no gana ni pie rde calor (q = O). 

Lns medidas consisten en conocer lB presi~n y la temperatura a ca­

da l ado de la membra na. 

La interpretaci6n del experimento es asl 

El trabajo hecho por el pist6n sobre el gas en el compartimiento A 

es 

v=o 

dV 

Mientras en el compartimiento B, el trabajo que el gas realiza s~ 

bre el segundo pist6n es : 

-
v-o 

v-v 2 

dV -

El trabajo total desarrollado en el sistema es la suma de Bmbos-
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w :;: w 
1 
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+ = 

Como el sistema es adia bático 

AE 1: -w 

Entonces , 

E -2 

+ 

6 

H -2 

• 

• • O 

Este resultado indica que en el , proceso l a diferencial total de -

entalp1a no cambia y l a ecuaci6n 2-16 se puede escribir : 

" H {---O~P-)T dP ... - ( ""Q H) dT 
'3 T P 

BIBLIOTECA CE T Al 
(VER. lOAD DE: EL aALVA a 

2-19 
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Sustituy endo l a 2-17 en l a 2-19 se tiene 

( ~ H ) 

OP T 
= Cp 

( -o T ) 
~ P H 

2-20 

La parcial 
se conoce como el coeficiente de Joule 

Thompson,()\), que es la magnitud que se evalúa con la expansi6n 

a trav~s del tabique poroso. 

Para un gas que se comporta idealmente, ~ s O, entonces la 2-20 

queda : 

( - O 2-21 

La conclusi6n es el cambio de entalpla para un gas que se compo~ 

ta idealmente es independiente de la presi5n. 

Para un gas real el coeficiente de Joule Thompson es diferente de 

cero. El resultado observable generalmente es el enfriamiento 

del gas en la expansi5n B temperatura ambiente. Sin embarga a-

1 temperaturas elevadas se calientan. De todo lo discutido hasta-

aqu1 ya se dispone de una descripci6n completa de H, que se -

ha logrado obtener anal1ticamente con la expresión de la dlferen-

clel total la que se puede .fo.rmular ahora como : 

dH - ( ~ Cp) dP + Cp dT 2-22 

1. 8arrow G.t-l., Qu1mica Flsica,134 Editorial Reverté,S.A., 1975. 
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Par a un gas ideal, puesto que ~ O, la 2-22 queda 

dH = Cp dT 2-23 

El c amb io de entQlp~a par a un gas q u e se co mp orta i dealmente s 6to -

deppnde de l a t emperntura . 

Con las ecuaciones 2-10 y 2-23 

dE = Cv dT 2-10 

dH = Cp dT 2-23 

Se pueden calcular las cantidades de calor necesarios para elevar 

la temperatura de Un " moles de una sustancia. 

Si se mantiene constante el volumen la cantidad de calor seria 

igual a la vBriaci5n de energ1B interna de la sustancia. 

AE = n j~ dT 

.11 

2-24 

y a pres16n constante ; 

n J~ dT 

T1 

2-25 

Si el intervalo de temperaturas es grande y puesto Cp y CV son fUll 

ciones de T, es preciso conocer su forma funcional para poder int~ 

grar. 

Por ejemplo, sl Cp(t ) = a + bT + CT
2

, esta expresihn se sustitu-

ye en la ecuac16n 2-25 y su resoluci6n es : 

A H = n 

T
2 

) (a + bT 

TI 

2 
+ cT )dT 



AH = 
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+ c 
3 

[ (T T) b (T2 _ T2) 
n a 2- 1 + 2' 2. 2 

Si es del tipo Cp(T) = al + b l + 

La resoluci6n de la ecuaci6n 2-25 es : 

.o.H JO: 

.6.H .. n [ 1!1' (T - T ) + b' (T2 -
2 1 - 2 

2 

+.E,. 
3 

Si se supone que los valores de las constantes b y c de Cp (T), 

dan valores pequeños como sucede a temperaturas cercanas B la am-

,..."" 

biente, es decir Cp - a, este se puede considerar constante e 

independ iente de la temperatura entonces las 2-24 Y 2-25 que-

dan : 

.6.H • n Cp (T2- T1) - 2-26 

.6. E .. n Cv (T2 - T1) 2-27 
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Por último se debe tener presente que, para sólidos y l1qu~dos Cp 

y Cv pr[,cticamente son iguales, entonces ~E se puede considerar 

igual a ~H; pero en el caso de gases h ay una diferencia conside-

rabIe. 

Para un gas que se comporta idealmente l~ relaci6n entre los dos 

es muy sencilla Cp :1 Cv + R. Esta ecuaci6n se obtiene co~ 

binando la definición de entalpía con las de Cp y Cv as! : 

H = E 

deriv3ndo y dividiendo por 

dH - = dT 

Como PV = RT, de aqu1 que 

Cp = 

+ Pv 

dT entonces 

dE 
- + dT 

Cv + R 

d(PV) 
dT 

2-28 

La ecuación 2-28 permite la conversión de Cv a Cp o viceversa y 

es va1ido para todos los gases. Para gases ideales mono atómicos 

Cp ~ 5/2 R Y para diatómico5 Cp = 7/2 R. 
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EN SIST EMAS GASEO SOS. 

Aunque nuestro objetivo consiste en estudiar como se aplica -

la termodinámica a problemas qu1micos, resulta conveniente, 

para una mejor comprensi6n de los principios termodinámicos­

considerar algunos procesos de expansión. 

Un sistema para realizar trabajo de expansión debe necesaria­

mente interaccionar con sus alrededores, hay diferentes proc~ 

sos por medio de los cuales se da esta interacci6n, y en to­

dos ellos la cantidad de trabajo se determina haciendo una­

gr~fica presi6n (P) contra volumen (V). 

Midiendo el área bajo 18 curva obtenida se conoce el valor 

del trabo j o. Diferentes métodos se usan pora calcular esta-

área, pero en todos se requiere de datos experimentales. Aún 

as1, e l cálculo de l a cantidad de trabajo es posible por la in 

tegraci5n matemát ica de la ecuaci5n 1-16 para los casos cU8li 

do el proceso es reversible. 

2.4.1 EXPANSIDf.J A p ¡:'¡ E5IDr~ GUNSTAfllTE (P KOCESO I50BH ICO) 

Un ejemplo es el de un mol de gas calentado a presión de -

oposición constante. El comportamiento del gas durante la 

expansión corresponde a la etapa "a l
\ en la fig. (2- 4 ). 
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p 

Fig. 2-4 Expansi6n a presi6n constante. 

El trabajo realizado por el gas es 

w s:: = 

Como V
2 
> V l' el trabajo es positivo. 

sobre los alrededores. 

El sistema realiza trabajo 

Puesto el sistema está B presi6n constante durante la expansi6n, 

su cambio de entalpía se calcula con la ecuaci6n 2-25 

qp = AH = j 2

CD dT = CpCT 2 - T 1) 

T
1 
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La integraci5n supone que Cp es independien te de la tempe-

ratura. 

Dado que hubo calentamiento, T2 > T
1

, el calor q, es po­

sitivo; se incrementa la entalpía del sistema. 

Para el cálculo de 6E se aplica la primera ley 

.t:.E = q W :: Cp(T
2 

- T ) - P(V - V ) 
1 2 1 

Aplicando la ecuaci5n de estado PV = RT Y l a relaci6n 

Cp = Cv + R, se puede demostrar f~cilmente que : 

Como T 2> T l' 6E es positivo, la energ1a interna del-

sistema se incrementa. 

PRO CESO A VOLUMEN CONST ANT E. 

Consideremos ahora que el sistema en el estado (P
1

, V2,T2 ) 

sufre un cambio hasta el estado (P
2

, V
2

, T
1
). 

Este proceso está representado en la etapa b de la figura 

(2- 5 ). 
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Fig. 2-5. Enfriamiento de un gas a volumen constante. 

Como se puede ver, el cambio de estado del s1stema a-vo.lumeT'l con~ 

tante se realiza disminuyendo la temperatura y la presión interna 

del gas. Esto se puede lograr mediante dos mecanismos simultá 

neos, sustrayendo calor al sistema y disminuyendo la presión de 

oposición P • P gas y la temperatura de los alrededores T = T 

gas. 

Aplicando la primera Ley al proceso 6E e q w. 

Como el volumen no cambia w e O, la expresión se reduce a, 

~E = q 

Puesto que el proceso transcurre a volumen constante 

6E '" qv ... j:: dT = Cv(T 1 - T 2) 

T
2 

Como T
2 
> T

1
, el calor fluye a los alrededores la energ1a inter-

na del gas disminuye en una cantidad igual al calor perdido. 
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¿ Cu~l es el cambio de entalp1a para este proceso? 

AH = AE + v (AP) 

= AE + 

Como el sistema es un gas ideal PV=RT, sustituyendo y transforman­

do se obtiene : 

AH = (Cv + R) = 

Se vuelve a demostrar que el ca~b io de entalpla para un gas ideal­

es funci5n de la temperatura. 

PROCESO ISOTERM ICO DE EXPA~SION 

En este tipo de procesos la temperatura debe permanecer constante-

en el sistema. Esta condici6n se obtie ne colocando el sistema en 

un t~rmostato o fuente térmica con el que el sistema puede obtener 

color o hacia el cual pu~de ceder calor con el objeto de mantener 

constante la temperatura durante el proceso. 

El camino que sigue el sistema al pasar del estado A hasta el 8 a 

través de las etapas a y b (los dos procesos ya estUdiados), es sol~ 

mente uno de los infinitos cominos que unen a estos dos estados. -
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Otra alternativa evidente es proceder isotermicBment~ obligando al 

sistema a mant ener su temperatura constante durante la expansión. 

Este proceso corresponde B la etapa e de l a fi gura. (2-6). 

\ , 
A ' , ~, a , 

, , , 
- - - - 0-----------0 

Fig. 2-6 ExpanSión Isotérmica Re­
versible de un Gas Ideal. 

Dado que el proceso es isot~rmico y pues to que el cambio de ener -

g1a interna de un gas que se comporta idealmente solo es función -

de la temperatura, 6E = O, entonces; la primera ley queda : 

q = w 

Como el trabajo únicamente es de expansión 

w = 
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Para realizar la integración hay que conocer la forma que varia la 

presi5n con el volumen, si el proceso se realiza reversiblemente. 

En ese c aso la presi6n de oposici6n P a P gas. Aplicando la ecu~ 

ción de los gases ideales. P gas = RT 
V 

\11, 

w = JRT. d~ = n 
V, 

RT 1n -.L 
V
1 

Puesto que V2 ) V1, w es positivo y como w - q, tambi~n el calor 

es positivo lo cual indica que se comunica calor al g8S. 

De acuerdo con la interpretaci6n grafica de la integración el tra­, 
bajo realizado por el sistema viene dado por el área situada bajo-

la curva isotérmica C entre los volúmenes V1 y V2-

¿ Cuál es el cambio de enta1p1a en este proceso isotérmico revers~ 

ble en donde l:l. E = O 

l:l. H = l:l. E + l:l.(PV) 

l:l.H = 

pero PV = RT = constante 

entonces = o 
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1.4.2 EXP AN5 ION ADIABAT I CA 

Se estudió el proceso de expansión de un gas en el vaclo (sección 

2.3.1.). En este tipo de expans i6n el gas no efectúa trabaja y l a 

temperatura se mantiene const ante , es dec ir que la ene rgta E
1 

del­

gas antes de la expansión es igual a l a energía E
2 

después del­

procesa, entonces q = o. 

El proceso de expansión denominada AD I ABA TICO se diferencia mucho. 

Para realizar esta transformación es carccter1stico que el gas per 

manezca todo el tiempo bajo una presión exterior igual a la del 

propio gas. Ot r a condición de l cor5cter adiabático consiste en -

que durante todo el proceso el gBS perman ece aislado térmicamente­

del medio ambiente, es decir no cede ni adquiere calor de ninguna­

porte. 

la ecuación general para esta transformación se obtiene si en 1a­

ecuación de la primera ley se coloca la cantidad de calor igual a 

cero (dq = O), de esta manera una variación infinita del estado 

del sistema se caracteriza por la ecuación : 

d E = - d w 

Para un gas ideal, la energía interna es función únicamente de la 

temperatura; si el gas en consideración se comporta de esta mane -

r e y, recordando que dE = nCv dT, se puede escr ' 
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dw = -n Cv dT 

Conoc iendo l a temperatura fina l e i n i c ia l del s i stema y s i pa ra e~ 

te rango de temperaturas Cv permanece constante, f~cilmente se pu~ 

de calcular el trabajo realizado por el gas en l a expans16n 

W lit 2-29 

Es obvio que el trabajo lo realiza el gas B expensas de su energla 

interna por lo que hay enfriamiento en el proceso y T1 > T
2

, e1-

trabajo por tanto es una magnitud positiva. 

Si en el proceso de cálculo del traba j o, una de las temperaturas -

T
1 

Ó T2 se desconoce, entonces es necesario conocer como es la -
, 

relaci6n de esta con las otras variables de estado P y V, pare es-

te tipo de transformaci6n. 

J 
Si el sistema solo realiza trabajo de expansi6n, d"" w = PdV, en-

tonces la ecuaci6n 2-29 queda, 

PdV .. 

Como el proceso es reversible 

transformando se obtiene : 

--ºL 
T + 

R -Cv 

n Cv dT 

P s Pgas - nRT/V, sustituyendo y -

~ 
V - O 

Suponiendo nuevamente que, Cv es constante, la relaci6n se puede 
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escribir en la forma 

d ( lo T +..L 1n V) = O 

Integrando se obtiene 

1nT + R 
Cv 

1n V 

despu~s de potenciar 

R/Cv 
TV = cte. 

Cv 

= Cte. 

Por último, recordando que Gp -Cv = R la igualdad en forma definl 

tiva queda : 

)'-1 
TV cte. 

2-30 a 

donde y = Cp¡Cv 

La ecuaci5n 2-30 n, nos dice que en el proceso adiabático la tero-

peratura y el volumen de un gas ideal varia de tal manera que el -

producto permanece constante, entonces para un estada ini 

cial y otro final 

::: 2-30 b 
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Como en la expansión V
2 
> V

1 

es decir, tí -1 > O, entonces 

y considerando que siempre Y ) 1, 
)"'-1 y-1 

V2 > V1 • 

Para que se mantenga la igualdad de la ecuac i5n 2-30 b, T
2 

debe -

ser menor que T1, por tanto la expansión ad iabática va acompañada 

de un enfriamiento. 

Combinando la ecuaci6n 2-30 con la fórmula PV = RT se obtiene la . 

relación que enlaza la presi5n con el volumen. 

= cte. (adiabática) 2-31 a 

= 2-31 b 

El gráfico de la expansi6n adiabática en un dia grama P-V se pre-

senta en lB Fig. 2-8 en ella se hace la comparaci6n de la tende~ 

cla adiab~t ica con la que sigue la isoterma, para un sistema que-

parte del mismo estado inicial. 
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Como se puede observar, en la expansi6n adiabática la presi6n -

disminuye con mayor rapidez que en la expansión isotérmica, esto 

se debe a que la presi6n es inversümente proporcional a 

donde Y > 1; micntr<Js que en la expansi6n isotérmica la presión 

disminuye en relación a la primera potencia del volumen por esa 

raZón la adiab§tica tiene mayor pendiente que la isoterma . E1-

resultado evidente es: El trabajo realizado por un gas ideal -

es mayor en la expansión isotérmica que en la expansión ad iabáti 

ca pora un c amb io i Qual de volumen part i endo de un mismo estado-

termodinámico. 

p 

Fig. 2-7 

, . l 

¡j 
I .. 

I 

/W 
I ,; 

1/ / 

I 

V
1 

Ar ea menor: ¡, I 
11/ I 

--­r ea mayor: 

T
1 

I T2 ,-o 
- 1 

, 
V2 

Traba jo adiabntico 

Trabajo isotérmico . 

Gráfico p- v. Comparzci6n de la expansión. ad i~ 

b5tica con l ü isotérmica. 



73 

PROBLEMAS V REG UNTAS 

1. Un mol de gas ideal se expande reversiblemente, ésto, es con 

tra una presi6n opuesta que es siempre infinitamente menor -

que la presi6n que ejerce el gas, desde una presión inicial­

de 5 atm a una presi6n final de 1 atm, mientras la temperat~ 

re permanece constante a 25 ce. 

a- ¿Cuál es el trabajo desarrolla do por el gas? 

b- l.Cuál es la variaci6n de E Y H en este proceso ? 

c- Geuánto calor ha necesitado absorber el gas 7 

2. Un mol de gas ideal se exp ande contra un pistón que soporta 

la presi6n de 1 .0 atm. La presi6n inicial del gas es 5 atm, 

y la final de 1.0 atm, mientras la tempe ratura se mantiene -

constante B 25 ce. 

a- ¿ 4u€! cantidad de trabajo ejecuta el gas durante la expan-

8i6n 7 

b- ¿ Cuál es la variaci6n de energ1a interna y entalp1a del -

gas ? 

c- ¿ Cu~nto calor se absorbe 7 
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3. Un mo l de agua liquida a 100 QC contenida en un cilindro ce-

rrado con un pistón sin peso y sin rozamiento y soporta jus-

t ame nte la presi6n de una atmosfera. Si el agua se calien-

tn hasta su evaporaci6n total y si el calor de vaporización 

es 4.067 Kj. 

a- ¿ Qué can tidad de trabajo produce la expansión del vapor 

ideal 7 

b- ¿ Cu~l es la variación de la energ1a interna AE 7 

4. Calcular q ,w, 6. E Y 6. H para la comprensión isot~rmica re-

3 3 verslble de 1:21 mol de gas ideal desde 10 dm hasta 1 dm a 

300 l'i. 

Respuesta q = 6.950l'iJ, 

w = 6.950KJ 

6. E =6.H = O 

5. Cnlculnr el cambio en energ1a de 2 moles de un gas ideal con 

C
v 

= 3/2 R, que cambia de T
1 

= 

T
2 

= 352K Y V
2 

= 41.6 dm
3 

P1 = 38.9018 

3 298l'i Y V1 = 24.2 dm a 

Respuesta 0.0821 
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6. Un mol de gas diatómico (Cp = 7/2 R) se someten a la si­

guiente serie de procesos continuados. 

a- Se calientan reversibleme nte a la presi5n constante de 

una atmosfera, desde 25 hasta 100 OC. 

b- Se expande reversible e isot~rm ic 8mente de V a 3V. 

c- Se enfría reversible y adiabáticamente hasta 35 OC. 

Calcular q, w, b. E Y b.H en cada proceso. 

7. Dos moles de gas i deal se someten a la siguiente serie de­

procesos indepe ndientes. 

a- Calentamiento a volumen constante, de 25 hasta 120 CC 

b- Expansi6n libre de manera que el volumen cambia de V a 

3V. 

c- Enfriamiento reversible a presión constante de 120 g~. 

hasta 25 CC. 

Calcular q, w, b.E, b.H en cada casa. 

8. Calcular el cambio de entalpta en 24 gr de N2 si el cale~ 

tami ento se da de 300 K a 1500 ha presi5n constante . 

Respuesta: 32.93KJ 
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11. 
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Si se considera v~lidO Cp - Cv = R para el nitr6geno. En-

contrar ~E para el proceso anterior. 

Respuesta 24.42KJ. 

Si -1 = 0.21 K atm caloular la temperatura esperada si 

el nitr6geno a 273 K sufre una expansi6n a través de una pre-

si6n de 10 ats a 1 atm. 

Respuesta -1.9K 

-1 -1 Tres moles de un gas ideal con Cv = 20.8 J mal K son ex-

pandidos adiab5ticamente y reversiblemente de una presi6n in! 

cial de 15 atm y temperatura de 365 K hasta una presi6n final 

de 1 atm. Encontrar: 

a) La temperatura final del sistema 

b) El trabajo hecho par el gas 

c) El cambio de energía interna del gas 

Re spuesta a) 168K, y 

c) 12.29 PiJ. 
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12. Si el problema anterior se desarrolla irreversiblemente con-

tra una presi6n de 1 atm encontrar los correspondientes valo 

res de l as preguntas a, b, c. 

Respuesta 11) 194 K 

b) Y c) 4.43 Kj. 

13. Para el calentamiento a presi6n constante del 1.36 moles de -

vapor de yodo desde 350 K hasta 1100 K. Ca],cular AH. 

14. Si el metano (CH
4

) se comporta idealmente encontrar Q, w, 

6E, T2 ' V2 para un proceso expansional desde 400K y 2 atm 

hasta 0.2 atm tomando en cuenta que )(e 1.31. 

15. 0.76 moles de C1
2 

gas sufren expansi6n adiabática y reversi-

ble de V1 - 327.2 Y T1 o:: 290K hasta V o:: 41.6 3 Encontrar 2 dm • 

P
2 

Y T
2 

• para Cl
2 

Cp lit 34 J -1 mol -1 K Y Cp o:: Cv - R. 

Respuesta: 268K, 0.402 atm. 

16. Dos moles de un gas ideal son comprimidos de forma adiabáti-

ca y reversible de T
1 

- 200K Y P
1 

o:: 1 atm., el trabajo ejecg 

tado en el proceso ea 900 J de trabajo. Si C a 3/2 R. En­
v 

contrar la temperatura y presi6n final del gas. 

Respuesta : 236 K o:: 1.5 atm. 
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17. l~edi8nte di~gramas y explicaciones, ilustre los siguientes 

procesos 

B. Expansi6n realizada a presión constante. 

b. Comprensión isot~rmica reversible. 

c. Calent am iento a volumen constante. 

d. Expansión libre. 

18. ¿ Porqu~ el calor y el trobajo en general no son funciones 

de estado 7 

19. ¿ Porqu~ es incorrecto escribir y ~w 7 
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e PITUlO TERCERO 

3. TER M U 4 U 1 M 1 e A 

3.1 1 N T R o D U e e 1 o f . En el capítulo anterior fU2~on de 

ducidas las r e l aciones fundamentales de la primera ley term~ 

dinámica para sistemas cerrados considerando comport am iento­

ideal. 

Una V2Z que se dispone del suficiente grado de conocimiento­

de los fundamentos y natur a leza de los re sultados que su~i -

nistran se puede ya hacer su aplica ción a las r eacciones qui 

micas. 

la variaci6n de la energía en un proceso de transformaci6n -

qu1mica se produce mediante absorción o despre ndimiento de -

calor y realización de trabajo. La termoquímica es la par-

te de la termod inámica que comprende le medi da o cálculo de­

los camb ios térmicos involucrados. 

~l estudio de estas va riaciones de energía tiene su signifi­

cado para el desa rrollo de las bases te6ricas de la quí~ica­

ya que es uno de los c am inos principales para el estudio 

cuantitativo de la estabilidad de los enlaces en las molécu­

las así como la c a pacidad de reacción de éstas y, como se v~ 

rá más adelante,suministra el material necesario para el e~ 
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tudio termodinámico del equilibrio quimico. 

Este capitulo incluye entre otros temas la relación entre el 

calor de reacción a volumen y a presión constante, así como-

el uso de los calores de formación para calcular el calor de 

reacción. 

Por último, se estudia también el cálculo de la entalpía de 

reacción a otra temperatura partiendo del valor conocido a -

la temperatura de 25 cG. 

3.2 VA I ACI [J ué: El RGIA mT E NA y EíHALPIA EN UNA REACCION UI-

!-l ICA. 

Representemos una Reacción ~uímica 

aA + ba + ••• > dD + fF + ••• 3-1 

Reactantes Productos 

Los contenidos de energía interna y entalpía de reactantes y 

productos están relacionados en la forma 

~E(reacción) = E - E prod. react. 
3- 2 

~H = H - H (reacción) prod. reBct. 3-3 

La ecuación 3-2 se aplica cuando la reacción tiene lugar a -

volumen constante; si la reacción ocurre a presión constan-
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te se usa la ecuaci6n }-3. 

Si en l a reacción s e absorbe calor y los productos contienen más 

energ1a que los reactan t es, esta se clasifica como Endot~rmica y , 

~ E como ~ H son positivos. Cuando se desprende calor la reacción 

es EXOTE ¡'ilCA y los valores de ~ E Y 6H son negativos. 

El calor de la reacci6n se obtiene de forma directa ya sea por la v~ 

riación de E o H, sin embargo determinando uno se puede conocer el -

valor de el otro. Encontremos la relación entre ambos. 

De la ecuaci6n 3-2 se tiene 

3-4 

En esta ecuación ED ' EF, EA Y E8 representan la energ~a interna ab­

soluta de cada participante, pero desde luego la energía interna ab­

soluta no se puede medir,sólo se miden los cambios de energ1a en la 

transformación. a, b,d, y f representan los coeficientes estequiomé­

tricos de la ecuación balanceada. 

Para conocer el cambio de entalp1a o calor de reacción a presión 

constante. Se aplica la definici6n de entalpía 

H = E + (PV) 3-5 

Relacionemos esta definición con la ecuación qulmica y la ecuación-

3-4 



82 

Si en la reacci6n hay s61idos o liquidas (su volumen es relativa -

mente peque ño comparado con el de los gases) sus correspondientes 

valores de PV se pueden cancelar por ser muy pequeños comparados -

con los gases. 

Suponiendo que las cuatro sustancias A, 8, D Y F son gases y su coU 

ducta ideal (PV=RT) la ecuaci6n 3-6 se puede escribir 

~H =~E + d(RT) + f(RT) + ••• - a(RT) -b( íH ) + 

ilH = ~E + RT (d+f+ ••• -a-b-••• ) 

~ H =~E + RT (.6.ng) 3-7 

Donde Ang = (np - nr) es decir, la diferencia entre el número de 

moles de productos y reactantes gaseosos. 

La utilidad de la 3-7 queda de manifiesto con los ejemplos siguien-

tes : 

Ejemplo 3-1. Consideremos la reacci6n a 25 QC, que se realiza a-

volumen constante 

La bomba calorimétrica (sección 3.3.1) permite medir la cantidad de 

calor desprendido al quemarse los dos moles de grafito. Su valor-

'1 BIBLlOTEC CENTR L 
NIVE ... IPA DI5: EL. .AL a -- - -" - - -
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" IJ" ~p ~ l'd"" ns ",j c-- ' , ~O d n r-._i1;> r g ·l ~ l'n ':~r n'" • L;; " ~ 1 0I t.: I~ ~ _ _ .1""'" ... _ - -_ u 

~ng = 2-2 = O 

~ H = ~E + (O) rH 

= - 787. 02 KJ 

i::j emplo 3-2. Pa~a la reacción a 25 oc y volumen cons~ant2 

~E e - 281.75 kiloJulios, calcular lB entalpía de r eacci6n _ 

So luci6n: 

De la estequiometrla de la reacción se tiene : Ang =1-

1. Yz = - íi 

Entonces la ecuaci6n 3-7 queda: 

~H = ~ E - íz .. n 

= 281.75 KJ-(;Jnol)(8.314 _J_)(298.15k) (~ 
molk 10~J ) 



Ejemplo 3-3. 

84 

= - 582.99 KJ 

El calor de combustión del metano a presi6n constan­

te y 25 Qe es -890.35 KJ 

Calcular A é: 

Soluci6n 

~ng = 1-3 = - 2 

D.H = ~E - 2RT 

6 E = 6H + 2RT 

6 E = - 885.39 KJ 

3.3 METODOS EXPERIMENTALES 

El estudio de los cambios térmicos involucrados en las rea~ 

ciones qu1micas se miden en aparatos llamad os calorímetros. 

Hay diferentes tipos de calorímetros, pero en los que se 0R 

tienen result ados más precisos son los llamados adiabáticos, 

es decir sistemas aislados o térmicamente aislados y depen -

diendo de la naturaleza de la reacción a estudiar así es la 

clase de calor1metro adiab~tico que se emplea. 



85 

3.3.1 CALO rUt-IETROS DE VULLJ. iEN CONSTANTE 

Estos calorímetros se emp lean cuando se trata de gases o S8 

producen gases en la reacci5n. 

El aparato consta de una c~mara de combustión que se encue~ 

trB sumergida en una masa de agua de peso conocido que se-

encuentra contenida ~ un recipiente. Todo el sistema es-

tá bien aislado para minimizar pérdidas de calor en la evo-

luci6n de los procesos. La figura 3-1, ilustra éste sis-

tema, en él también se puede observar, el artificio de agi-

tación, las conexiones el~ctricas y el térmometro. Si se 

trata de medir el calor de combusti5n de una sustancia, 
, 
e.§. 

ta, previamente pesada se coloca en la cápsula que se en -

cuentra en el interior de la cámara (ver fig.). Se llena-

la cámara con oxigeno hasta 25 atm de presi5n, se deja que-

todo e l sistema alcanze el equilibrio térmico. Entonces -

se inicia la combusti6n haciendo pasar electricidad por el 

alambre de ignici5n que est~ introducido en la muestra. El 

calor desprendido en la combusti6n es absorbido por el apa-

rato y por el agua, de manera que conociendo el incremento-

de temperatura,el peso de la muestra, (m),el peso del agua, 

su capacidad calor1fica y la capacidad calor1fica del calo-

r1metro puede calcularse el calor de combustión ~E de la-

muestra con la ecuaci6n : 



Donde AE 

n 
m 

n m 

:: 

= 

nH O = 
2 

eH O = 
2 

Cap = 

AT = 
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AE + AT + Cap . :: O 

Calor de combusti6n 

¡'1 01es de la muestra 

[101es de agua 

C3pacidnd calorífica molar del ag un 

Ca¡Jwcidad ca lorífipa del apara to. 

Incr2nento de tempe ratura. 

L~ capacié2d calorífic3 del calorímetro y sus acceso-

rios, Cap., SE determina us ando el ácido benzoico r e -

come ndado como patr6n pr ima rio por el Comité Intern~ 

cion 31 d2 Ternoq uímica , con est ~ objeto cu ando a 20Q~ 

se quem3 comp let a~ente 1 gr de este ~cido se desp r en-

de 26. 44 ki lo Julios de calor. 

Fl ~ . ) - 1 ~alor 1metrD de volu~en co nstante 

3-8 
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~stos son a par atos 2b iertos que se emplean pura medir e~ 

t21pías de ~e wceión donde no in te rvienen gases y se fun-

damenta en e l cale n t ~~ i e nto que experimenta cierta cant~ 

dad de agua por efecto del ca lor desprendido en una reac 

ción . 

Cuando se cs~udion r~ accianes que tienen lUQar en diso lu-

ci6n acuos a , la di so lución misma es el líquido caloríme -

trieo. ~Sl tenemos por ejemplo, la determina ción de en-

talpí as ce neu~raliz ación en es t r. ti po de c aloríme tros cQ 

mo e l ilustrada en l~ fig (3- 2). 

Para r eolizar Qs t~s medidas prime ro SE debe determinar l e 

ca pQcidG~ calorífica del fr asca 0ewar y sus accesorios, 

que llamaremos e l ap2 r a to. ¿l procedimiento es el si -

quiente : 

Se colocan 25 gr de agua (m
1

) en el dispositivo auxiliar ~ , 

y 100 gramos de aguo (m~) en el Dewa r (O) . La temperatura 
<.. 

del aguo en r , t A, debe ser unos 10 QC menor que la del 

", lit I ' 
, '11 l' , ,/) 
:- . ---11 
'_.1 ~-' -

Te1'ftlbmetro I 

!'\! 
1 1 I_. ___ J , • 

. (, L,', 
, .1 , . Al' 

: 'V 'v; 
1 : .~, 

I : 
Fresco Dewer 

8
', D :: 
, I 

'~ 
Agitador 

I 

3-2 Celor lme tro de Pr •• lbn Con. t . nt e. 
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agua en D (tD) se anotan las tempera turas y las dos masas de 

agua se mezclan en el Dewar, se agita la masa total y se anota-

-1 cálculo de la cupacidad calorífica del aparato se puede rea-

lizar tomando en cuenta que e l s is tema está aislado térmica~en-

te y puest o que no se r eLll iz a trab<3jo , .6 E = o. 

La apliceci6n de la prime ra Ley a l proceso nos obliga a concluir 

~U2 el ca lor ga nado (q1) por la masa de agua m1, deberá ser 

i Qual a l calor cedi do por lo s 100 gr de agua (q2) mGs el calor -

cedido por el apLlrüto ( q_) . 
,) 

Dado que e l calor ce di do es negati 

va y el abso rbi do es pos itivo se tiene 

D::mde 

q1 = - (q 2 + q3) 

q1 = m1 
cH')o ( t 

D - t
A

) 
'-

cH 0= calor específico del agua . 
2 

3-9 

Sus t~tuycndo l as i ~ u~ l d3dcs ant ~ riores en la ecuac i6n 3- 9 se pu~ 

de ob~~ner l e c up~ ci d 2 d calorífica del ap ar a to. Ya cel i br ;:;do -

éste, ~ e pr ocede 2 de t c r~inü r el c u lo~ de neutre l izac i 6n , por -

e jempl o, se coloc2n ~2nt r o del Deua r 100 mI de ~GoH 0.2 y 25 -

~l d2 H 1 0 . 8 r~ en c~ di sposi:ivo ~. Les dos so luciones deberán-
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estar a la ~isDa t ~Dp2r~tur~ inicial, r6pid~mente 52 mez-

clan ambas soluciones y se an ota l~ temperatura máxiD8 al 

canzada. 

Ap licando l a p~ iDe~2 ley 

q + + Cap At = o 3-1 0 

b t = in~~c~~ntD d~ te~per3turo . 

Para c21cula r ~ _ c ~lor Dolor de neutralizaci5n se divide q 

por los mo 12s ce b~s~ n2utralizados. 

Le ecu3ci5n 3-1 0 s~ j u r-~ific8 pues les especies reaccio -

nantes S 2 encucnt~3n r~ lütiv=mente diluidas , s e considero-

por eso que l o c apa cid_d c~lor ffic a de la soluci6n es 3~rc-

::imodamente l a el:; 1 aguo , pero desde luego, para trabajos -

exactos, debe U3wr=~ l~s ccpacidades caloríficas correctas . 

Como en las es pecies qu í Dica s de r 2ccci6n no ' ~hay ningún com 

ponente Qas2CGO = O, luego AE = AH. 

3.4 ::=:C.: ITUI rl o::: L.\-l ,¡:.-.CClc.:;...:::; TC rli ,D-.¿Ur;i ICíiS. 

¡Iay d i ferentes fo r D2s de rcpresentcr un a ecuoc i6n terDoqu1-

Dica, pe ro lo D=G -ceptcdo es la que a continuaci5n se des-

cribe . Junto = ~os fórDu12s qu í Dicas se escriben los simbo 
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los (s), (1), (g) y (::le) que indican los estados 'sólidos , líqui 

do , ga s y acuoso del c~ponente corr2spond i ente . ;\dem' s en el 

c~~~emo de _echo de l a ecuación estequiom~trica de la r eacción , 

se escribe l a magnitud d~ lo diferenci a entre los entalp i as de -

los ~~oductos de l o r2~ cción y los sust anc i a s iniciales , es de-

cir , l2 ma gnitud q = .6H. 
P 

Si es t a magn i tud es positiva 18 

r e::Jcci6n directo es ¿ndotér~ica y, si es negativa entonces exo-

t6r,üca. 

Tal c s critur3 de l~s r eacciones , (pa r a un ejemplo espec ifico) -

t i~ne la si guiente forma : 

= 

Es conven i ente que se i nd i que l a tempe r otura obsoluta y la pre-

~ión 2 que se ha obteni do l a en t alpía indicada . 

El si~no "o" en ~HT indica ~ue l a pres i 6n es 1 atm., que se -

conside r o como el estGd o de r eferencia. 

¿n ~sto formo de csc ~ i turo de l as reacciones ter~oquímicas po -

dríom fig uror los valor es de ~ - , p~!' o el .6H prest3 mayor utill, 

dad porque e n l os rC Q cc ~one s a presi6n const a nte 5 2 mide direct~ 

~enie ~l c alor to to l involuc!'2oo , cu =ndo solo hay traba jo de e_ 

pcnsi6n . 
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3.5 ENTALPIAS TIPO DE FORr.,ACION 

El calor de formaci5n a presi5n constante (q ) de un mol -
p 

de compuesto a partir de sus elementos en el estado estan-

dar o referencia se llama Entalpía tipo de formac ión. 

Se considera estado estandar o referencia aquel estado en-

que es estable el elemento a las condiciones de 1atm y 

25 gC. La entalpía de 108 elementos por convención toma-

el valor de cero en este estado.- En base a ésto-

a temperaturas elevadas la entalpía de los elementos toma-

r1a valores positivos mientras a temperaturas bajas ha de 

ser negativa. 

'-a Entalpía de formación de un compuesto viene definide 

por la Ecuación General 3-2 así : 

~H 11; H 
f compuesto 

H 
elementos 3-11 

Si los eleméntos que participan en la reacci6n están en sus 

estados de referencia,la ecuación se escribe 

= HO 
producto 

HO 

elementos 
3-12 

Donde Ha son las entalpías tipo por mol de cada sustan -

cia. 

Matem~ticament e esta es la definición de entalpía tipo de-
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formación por mol de cualquier compuesto. 

Apliquemos esta definición a la siguiente reacción de formación a 

i~ 

La enta1pla tipo de formación viene definida asl : 

+ 2 Ha 
C 
graf 

+ 

o 6H f
298 

= 

Tanto aqul como en todas las reacciones donde participa el carbono 

(el cual tiene tres formas estables) por convención, éste debe ser 

grafito y no diamante ni carbono amor fo . 

Experimentalmente, la determinación del valor de la enta1pla tipo -

de formación del ~cido ac~tico as! como en la mayor1a de los casos, 

no es posible. Estos valores se encuentran haciendo uso de la ley 

de Hess 1que seRala :"el calor total en una reacci5n qulmica es e l -

mismo, tanto si se verifica de una veZ como si lo hace en varias 

11 

etapas. 

Con esta im~ortante ley que es consecuencia directa de la ley de -

conservaci6n de la energla , las reacciones termoqulmicas s e pueden 

sumar y restar, haciendo posible el cálculo de los calores de form~ 

ción o cualquier calor de reacción que no es medible directamente.-

La aplicación práctica de esta ley queda reservada para la próxima-

1. H~r on S. H., Prutton C.F., Fundanentos de Flsico Qulnica ., 148, 

Et"litorbl Limus tl , r'i ~xico, 1975. 
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secci5n. 

En la tabla IV del apéndice se reunen los valores de las -

entalp1as tipo de formación de al~unos compuestos, con esta 

informaci5n se puede obtener las entclp1a s d~ mu chas reac-

ciones donde intervienen dichas sustancias; como se verá -

Iil§S adelante. 

3.6 ENTALPIAS DE GOM8USTION. 

El mét odo prefer e nte para. la determin üción del c alor de com 

bustión, consis~e e n quemar completamente la sustancia en-

una bomba de combusti6n y medir el calor liberado. Como -

el proces o es a volume n constante, los valores obtenidos es 

i.L f' d I" d f· t A "'o 
~un re er~ os a camo ~o e energ~2 ~n erna ~, su correc-

ci6n a A Ho se r eal iza con l a ecuac i6n 3-7. 

Las medidas calorimttricas, como se puede deducir, son el-

fund amento de los c31culos termo~uílilicos, sin embargo, exis-

ten limitac i ones prácticas, porque hab i endo 105 elementos y-

gran cant idad de compuestos que sería i mposible medir el c a-

lor de re acci6n cel enorme nÚlilero de posibles re ~cciones . De 

acuerdo a la ~ rimera ley (que encierra a la ley de Hess) la 

vari ac i6n de la energ1a en un a transformación química es in-

dependiente de la tr aye ctoria ~o r la cU ul tr3nscurre, pero , 

~s funci6n de le n2tur21eza quím ica y d81 est3do de las SU~ 

-
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tancias iniciales y fina les. 

Apliquemos entonces la Ley de Hess al cálculo de las entalp1as de -

formaci5n,que usualmente se calculan de las entalp1as de combustión. 

En el caso del ácido acético. Para encontrar su entalp1a tipo de -

formación se utilizan los siguientes datos de combusti5n : 

1) 

) 

AHO = -872.40 ' KJ 
1 

A H~I= -285.84 KJ 

AH II1= -393.51 KJ 

La ley de Hess se aplica de la siguiente manera 

'\ \ 

= - 571.68 KJ 

o 
2 A HIn = - 787.02 KJ 

AHo = _ 486.3 KJ 
f 
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En el cálculo anterior se hicieron varias operaciones cuya -

justificación es la siguiente : 

La ecuaci6n 1 se escribi5 invertida con su entalpía 6H~ 

exactamente igual en magnitud pero con signo contrario, jus-

tificando por la primera ley que dice que la Energla interna 

y la entalpla se conservan y no se pueden crear ni destruir. 

Como la energía y la entalpía son propiedades extensivas, es-

decir, dep enden de la cantidad de materia, al multiplicar por 

2 las ecuaciones Ir y 111, también deben ser multiplicadas -

por 2 las magnitudes 6H~I En esta forma se han-

calculado muchas entalpías tipo de formación es decir a 1 atm 

y 25 g • 

3.7 ENTALPI A5 DE RE~~CION A PARTIR DE 

Veamos ahora la utilidad de los datos de entalpías tipo de -

formación para el cálculo de entalpías de otras reacciones. 

La expresión general que se aplica es la siguiente 

6Ho = ~6Ho _ ~Ho 
reacción ~ f(prod) ~ f(react) 

3-13 

Su validez queda de manifiesto con el siguiente ejemplo : 

Calculemos la entalpía para la reacci6n donde se for~a un -

mol de metano a pa r tir del ácido acético. La primera ley-
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dice que la energía y la enta lpía con funciones de estado o sea 

que no dependen del camino La reacción se puede verificar di 

r ec tamente o por un camino imaginativo en el que se des compone-

e l react ivo en s us ele~entos y luego por la comb inaci6n de és -

t os , obtener los produc tos ; representemos esquemáticamente la -

idea as 1 : 

CH4(g) + 

+ 'JW 
. 2 ( g) + 

Utilizando los datos ~e port 5d os en la t abla I V del ap~ndice, s e 

puede 2stablec er e l calor de d2scomposición de los re actantes y 

el calor de form aci6n de los productos, a6~ 

AH
O 

= 2 

AH
o = 3 

Apl ic L3 ndo la 

= 

;:: 

A H
o 

= - (-487.02 KJ) (reactantes) 
J:O 
I 

o AH
o 

- 468.36 KJ (productos) AH~ + = 
I CH

4 
feo 

2 

prime!'a ley t e r ¡;¡odin5mica 

+ AH~ [ 

(A H~) reactantes + AH~ 
eH 

4 

productos 



En consecuencia 

.6 HO 

reacción 
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:: 18.66 KJ 

~ o ~ = AHf HO 

productos - .6 f t t reac an es 
3-13 

La expresión 3-13 dice que el calor normal de reacci6n a presión -
, 

constante o variación de entalpía es igual a la suma algebraica de 

las entalpías tipo de formación de los productos menos la suma al-

gebrá1ca de las entaLp1as tipo de formación de los reactantes. 

La ecuBci6n 3-13 se puede usar para calcular la entalpía de cual-

quier reacción teniendo cuidado que para cada 
o 

A Hf ' éste se debe 

multiplicar por el coeficiente correspondiente de la ecuación est~ 

quiométrica balanceada, por ser la entalpía una propiedad extensi-

va. 

Ejercicio 3-1 Calcular la entalpía de reacción a 1 atm y 25 ce 

para : 

= 

Del apéndice , las entalpías tipo de forma ción son 

HCl(g) AHo 
= - 92.31 KJ 

f
1 

NH 3 (g) AH o 
= - 46.19 KJ 

f 2 
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= - 315.39 KJ 

Sustituyendo estos valores en la ecuación 3-13 se obtiene 

= + 

= 176.89 KJ 

Ejercicio 3-2, calcular la entalp1a tipo de la siguiente reacci6n: 

+ = + 

Los valores de ~Ho son los siguientes 
f 

Cac2 (g) ~Ho = - 62.76 KJ 
f 1 

H2°(l) ~Ho "" - 285.84 KJ 
f 2 

Ca (OH)2(s) ~Ho = - 986.59 KJ 
f3 

C2H2(g) ~Ho = - 226.75 KJ 
f4 

De la ecuación 3-13 tenemos : 

° Ó-Ho LlHo LlHo 2 .D.Ho .D.H
298 = + + 

f3 f4 f 1 
f 2 
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= - 122.465 I'iJ 

3.n é: IJT ALPI;¡S DE R::AC CIO í'J A PARTI¡, DE: C ' LO ¡:{;::S DE cor·];:;USTION. 

La entalp1a de una reacci5n cuando están comprendidos co~ 

puestos orgánicos se puede calcular utilizando convenien-

temente de Danera directa los calores de combusti6n (en -

vez de las entalp1as tipo de formación). Estos valores-

están tambi~n ~2feridos a las sustancias que sufren la 

comb usti5n a 25 gC y 1 atm en el estado de agregación es-

pecl.ficado. En el apé ndice se han reunido algunos de e~ 

tos valo r es , (Tabla II). Con esta informa ci5n, la ental 

p1a de un8 re acci6n se ca lcula aplicando l a ecuaci5n si -

!]uiente : 

:; - ~ o ~ o ~H~ + AH C 
~(prod) (react ) 

3-14 

Ejercicio 3-3. A partir de los calores de cODbustión cal 

cúlese la entalpía de reacci6n a 1 atm y 25 QC para 

De la Tabla 11 de l apéndice se tiene 

C
2

H
5

OH A Ho 
C

1 
= 1367.0 I'iJ 

CH
3

COLH ~Ho 
C

2 
= - 872.40 I'iJ 
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Apl icando la ecuaci6n 3-14 se obtiene 

6 H
O 

298 = -

= 2254.17 KJ 

+ = 14.77 KJ 

El mismo m~todo de resolución se puede realizar como a continuaci5n 

plantea : 

\ 
1 C

2
H

5
DH + 3~2 ~ 

II Q13COOH + ~2 ~ 

\ 

~H20 III 4C!?2 + ;) 

) 

2~2( ) , g + 3~O(1) 

2 C\ (g) + kH~O (l) 

\ 0
2 

+ ~?H500Lq;3 

o 

6 Ha 
C

1 

6 Ha 
C

2 

AH~ 
L.

3 

AH = 
r eacción 

-r AH::; - AH + 6 H + 
r eacción C3 C1 

(proc!~) 

AH
O 

] 
C2 (reactantes) 

~ o 26 o = - 6HC + He 
(proc. , (react) 

= 14.77 KJ. 

se 
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3.9 LA ENTALPIA DE REAGGION GOMO FUNGION DE LA TE1'1 PERATURA 

Ya se estableció que para una reaceión,la entalpla de reae -

tantes y productos están relacionados en la forma : 

= 
productos 

HO 
reactantes 

3-15 

donde ,Ha es la sumatoria de la entalpía absoluta de cada-

una de las sustancias que participan en la reacci5n. 

Co~o la mayoria de las m2diciones calorimétricas se realizan 

a 298 QK por esa razón casi toda la informaci5n termoquímica 

de que s e dispone está limitada a esta temperatura. 

Los valores de entalpías de reacción a otras temperaturas 

distintas de 298 QK pueden obtenerse a partir de y .. 

de las capacidades calor1ficas Cp de l as sustancias que par-

ticipan en la reacción. El método se describe a continua -

ci6n : 

Consideremos una reacción general realizada por dos caminos-

diferentes esquematizados as1 

REACTIVOS 
~Ho 

P,WDUCTOS 298 -7 

~ H ~Ho 
react prod 

REAL;T I VoS LlHo PRODUCTOS 
T ') 
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El primer c amino es la realizaci6n de la reacción a 298 CK. El s~ 

gundo cemino consiste en calentar los reactivos a la nueva temper~ 

tura T; realizar la reacci6n 8 esta temperatura T y luego enfriar-

los productos hasta 298 CK. 

Las respectivas variaciones de entalp1a se representan por 

AHO 
react , y 

Aplicando la primera ley y puesto que la entalpía es función de e~ 

tado. 

AHO 
298 = AH

o 
react 

+ + 3-16 

AH
o 

es la cantidad de calor necesario para llevar los reactivos 
r 

de 2980 a rO K, para su cálculo se deben conocer las capacidades -

calorificas molares de cada reactivo. Aplicando correctamente la 

ecuaci6n (2-25) se tiene : 

A H
o 

= jT CP dT r (react 3-17 

298 

donde Cpr. representa la sumatoria algebraica de las capacidades -

caloríficas de cada una de las sustancias reactivas o sea : 

3-18 
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donde v. coeficiente 8stequiom~trico del reactante i que va mu~ 
2 

tiplicado por la corres pondiente Cpi - De la misma forma 

T 
= j Cp dT 

(prod) 

298 

3-19 

sustituyendo las 3-17 y 3-19 en la ~cuaci6n 3-16 y, transforman-

do 58 obtiene : 

1 
T 

A H
O o 

[ C;]~ :Jl'od) C ] dT A H
298 = T 

p(react) 3-20 

Ó 

A Ho 
T 

T 

[cp (P I" - Cp (react) ] 

dT 

dC A Ho ) . , 
3-21 = , , J 

6 H0298 298 

8st~ ccuQción se puede t GMbien escri bir así 

dT 3-22 

en la int8gr 3ción De la ecuaci6n 3-22 se presentan dos cas os 
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El Primer Caso se tiene cuando ~Cp se supone constante en el in-

tervalo de temperatura de trabajo , entonces : 

= + ~Cp 3-23 

El Segundo Caso se presenta cuando ~Cp no es constante en el inte~ 

valo de integración, entonces es necesario conocer las capacidades-

caloríficas de las sustancias en función de la temperatura. 

Ejercicio 3-4: La entalpía de formaci5n del agua liquida a 298 QK-

es -285.84 KJ/mol. Cu~l es su entalp1a de formsci6n a 348 K, si -

Las capacidades calor1ficas (Cp) de estas sustancias son respectiv~ 

J 
-1-1 mente . 29.36, 2884, 75,30 mol K 

Soluci6n : 

Suponiendo que los Cp son constantes en este rango de te~peraturas, 

se aplica la ecuaci5n 3-23 

+ 

= + 

= - 285.84 KJ + 31.78 JK- 1 (348 -298)K 

= - 285.84 KJ + 1589 J (~ 

103J) 
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E - 284.25 KJ/mol 

Ejercicio 3-5 Para la reaccHm = CuO(s) 

La entalp1a de reacci5n a 298K es -156,900 J. Si la dependencia 

de Cp (T) de cada sustancia t iene la siguiente forma : 

Cu(s) Cp 5.44 -3 ( J mol-1K-1) = + 1.46 x 10 T. 
1 

°2 Cp 34.60 + -3~ 5 -2 = 1.08x 10 ., 7.865 x 10 T 
2 

CUO(s) Cp == 75.48 -3 5 -2 
+ 14.978 x 10 T - 6.317 x 10 T 

3 

Cuál es la entalpía de la reacci6n a 100~X ? 

, 
La suma algebraica de las capacidades caloríficas dan 

~Cp - ~p = (prod ) (react) 

-3 
~ Cp = 5.439 + 8.326 x 10 T 

Sustituyendo esta exp~esión en lB ecuaci6n 3-22 e integrando obte-

nemas 

= 

= 

+ [ 5.439T + 
J

T 
-3 2 -1 

4.142x10 T + 2.385T 

298 

[ 
-3 2 156,900 + 5.439T + 4.142x10 T + 

T 

2. 385T-
1 J 

298 
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Incorporando los limites de integración y sumando los t~rminos cons-

tantes 58 obtiene una expresión de la entalpía de reacción en fun -

ci6n de la tempe ratura : 

= 159665.61 + 
-3 2 5.439T + 4.142 x 10 T 

Evaluando 8 1000 0 K se tiene 

~Ho = _ 149.85 KJ 
1000 

+ 

3-24 

L3 ecuación 3-24 n05 da ~H~ como una función de la temperatura p~ 

ra la formación del óxido de cobre Ir. Ecuaciones de este tipo ~ 

son de gran utilidad parque per~iten el cálculo de la entalp1a de -

una reacción a cualquier te~peratura. Teniendo cuidado, eso 51 , 

del intervalo de temperatura pues los ~Ho que se obtienen s610 

tienen validez dentro de aquella variación de temperatura a la 

cual se ha determinado la validez de las capacidades caloríficas. 

PROBLEMAS 

1. El Calor de combustión a presión constante del etanol a 298 K es 

-'1 

-1367 KJ ~ol I~ Cuál es su calor de combus tión a volumen cons-

t ante, (a sunir co~portQmiento ideal.) 

Respuesta. : -1364 KJ. 
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2. Una muestra de acetona líquida que pesa 0.56B gr se quema en 

una bomba calorimétrica, cuya capacidad calorífica total es -

-1 5.64 KJ grad • La tempe ratura se eleva de 22.87 a 24.56 gC. 

a) Cuando es el calor de combusti6n AE, por gramo y por mol-

de acetona. 

b) Cuál es la variaci5n entre productos y reactivos gaseosos 

por mol de acetona quemada. 

c) Cuál es la entalpía molar AH para esta reacci5n ? 

3. En un calorimetro de volumen constante se queman en un exceso 

de oxigeno, 0.9543 gramos de un compuesto orgánico de peso mQ 

- 1 lecular 94 gramos mol • La masa del agua en el calorímetro 

es 2,250 gramos y el aparato absorbe 2.39 KJ por grado. El-

incremento en la temperatura del sistema es 2.6 grados. Cal 

cular 12 entalpía m~lor de combusti6n del compuesto. 

4. El culor de combusti5n de l H2' e y butano son -285.84, -393.51 

- 1 
Y - 2877.1 KJ mol ,respectivamente. 

butnno. 

o Encontrar de AH f del 

Res puesta.: - 126.1 
-1 KJ mol 
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5. Calcular la entalp!e de formac16n de los siguientes compuestos 

a 29SoK : 

Ace t ileno, n-octano, benceno y ciclopentano. 

6. Uti l izando los datos de calores de combusti5n del apéndice Ta 

bla 11 encontrar elAHo de la reacci6n de oxidaci6n del meta-

no1 a ~cido acético. 

+ 

Respuesta.: -494.6 KJ 

7. De los calores de co~busti6n dados en el apéndice Tabla encon-

trar 1::. H para la reacci6n : 

+ 

Respuesta • - 311.8 KJ 

o 
8. Rep ita el c~lculo del problema usando los valores de ~H f Y 

compare los resultados 

1
" BIBUOTE 

Uf IV ,,&IOAO 
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9. Calcule la entalp!a de la reacci6n a 298 eK en los siguientes 

casos : 

CH = CH - eH - CH + H ~ CH - CH - tl1 _ a; 
2 232 3 223 

(Recuerde que hay que balancear las ecuaciones) 

10. Calcular ~Ho de la reaccifm 

+ 

Respuesta. -12.2 KJ. 

11. La entalpía de reacci5n del sulfuro de hidrógeno (H2S) a 450K 

-1 es igual B -22.131 KJ mol • 

Encontrar ~Hof (H
2

S) a 300°1'} dando los siguientes datos 

CPCH ) = 27.28 + 3.26 x 10-3r (J mol- 1K- 1 ) 
2 
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Cp = 22.2 - 0.42 x 10-3r 
(s,g) 

CPCH S) = 32.68 
2 

+ 
-3 12.38 x 10 T 

espuesta •• - 20.14Q KJ mol- 1 

12. Encontr3r el c ula r de la reacci6n a volumen constante para 

C ( --r 16. 86 p gr a rJ 
-3 5 -2 

+ 4.77 x 10 T - 8.54 x 10 T 

13. Obtener una ecu2ci5n de fj. HO en funci6n de T para la reac-

ci5n d) del problem2 9. 
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CAPITULO CUARTO 

4. LA ENT OPl A Y LA .3CGUiJOA LEY. 

4.1 PdOC¿ S ESPOfJTAr~EOS y f ESPG¡nAr~EDS. 

Para que un prOC2S0 sea termodin8micamente reversible , d~ 

be ver ific~rs e a un a ve locidad infinites i ma lmente pequeña 

de formo que haya un3 sucesi5n continua de estados de equi 

librio. Sin embarQo se ha obse r vn do que todo fenó meno n~ 

tural, o seQ el que ocurre espont5nenmente, es irreversi _ 

ble y ti2n2 s i 2npr2 uno dire cci5n definid a , es decir no se 

invierte nunca por si m is~o . Para aclarar esta asever a 

ci6n consi der2~ os l~s siguientes trnnsformaciones. 

Dos cuerpos o d if8rent ~ s tem perntur~ s se ponen en contacto 

entre si y s e m ntienen t 6rmicament e a islados de l medio ex 

tcr ior, est= c ond ic i ón se r ep r ese nt o e n la f i g. (4-1)6. 

(a) 

Estado Inicial 

(b) 

Estado Final 

. Fig. 4-1 Sistema Ais lado. Transferencia irreversible de calor. 
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, 
El calor fluye espontaneamente del cuerpo m~s caliente "A- al m~s-

fria "8", Y esto se produce "de por si" 85 decir sin ninguna ayuda 

exterior hasta llegar a un estado de equilibrio tér~ico, (estado b) 

donde la temperatura T,es una sola en el sistema y la cantidad de -

calor cedida por el cuerpo más caliente es igual a la recibida por 

el ~ás fria. 

Un gas de comportamiento ideal experimenta una expansión libre a -

trav~s de una llave hacia un recipiente sin nada (ver fig.2-2 ) .­

Cuando se hobre la llave,la expansión ocurre espontánea~ente hasta 

que el gas ocupa todo el espacio disponible. La temperatura perm~ 

nece constante, es obvio que la presión final es menor que la ini -

cial y el volumen final es mayor. 

En cada unn de estas transformaciones descritas, de acuerdo con la 

primera ley o con el principio de conservación de la energ1a, la 

energía total del sistema aislado permanece constante, es decir que 

para el sistema considerado no hay cambio de energ1a interna, ~E=O. 

Supongamos que se tiene para los dos sistemas anteriores el estado-

final de equilibrio de dichas transfor maciones. Imaginemos ahora-

que se producen transformaciones en sentido inverso, sin ayuda ext~ 

rio r . En el primer eje~plo uno de los cuerpos debe espontáneamen-

te enfriarse y el otro ca lentarse hasta obtenerse las temperaturas-

iniciales de los dos cuerpos. En el segundo, el gas debe retornar, 
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comprirni~ndose por ·sl mismo , a su r ecipiente original. Todos sab~ 

mas que por 51 solos estos procesos inversos no ocurren nunca. 

Finolmcntc e n los procesos quím i co s, po r e j emp lo, e l oxigeno y el -

hidr6geno mezclados en propor ciones adecuadas en un reCipiente; la 

reacci6n puede iniciarse mediante una chispa. Si consideramos el 

sistema estrictamente aislado, es decir si el sistema está limitado 

por paredes rlgidas y no conductoras del calor. . La energía inter-

na del sistema (por el principio de conservación de la energía) per 

manece constante durante la reacci6n. Establecido el equilibrio, 

después de realizada la reacci6n, el proceso inverso no puede reali 

~ 

zarse espontaneamente. El vapor de agua a temperaturas y presi6n-

elevada no puede disociarse » de por si" y generar el hidr6geno y -

el oxigeno estableciendo las condiciones iniciales. Vemos pues 

que en las reacciones químicas, también se alcanza un estado de equ~ 

librio del que sin ayuda de agentes externps, no es posible volver a 

la situaci6n original, ni tampoco a otra. Nunca se ha observado -

que, aislados de los alrededores todos estos procesos inversos ocu -

rran. 1 Son imposiblesl. Sin embargo, si fueran posibles no se es-

taria violando la primera ley. 

I 
Realmente todos los procesos espontaneos expuestos arriba y te-

dos aquellos semejantes, son procesos de desequilibrio que transcu -

rren "de por si" a trav~s de caminos que siempre son irreversib1es-

y el sentido es el de alcanzar el equilibrio. Ahora bien, 109 pro-
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cesas que no puadan suceder por sí solos, sin una occi6n desde-

el exterior que s8~ uen al sistema del estndo de equilibrio son-

llso2dos procesos no Espont§neos o cOlno ya dijimos procesos im-

posiSles . 

En el coso de algunos proce=os físicos, la dirección natural es 

ouy clara, el calor fluye espont8neamente de los cuerpos más c~ 

lientes a los más f~ ios, lo materia se transfiere sin ~yud2 de -

los r eg iones de m~yor presi6n ha cia los sitios de menor presi6n; 

el Q ~U8 fluye de los sitios m5s altos 2 los m5s bajos; un cubo -

de hielo se f unde =1 s3c2r10 de l refrige r adsr, etc. P~ro la di 

~ccci5n n2tural de 125 re=~ ciones químicos Qeneralmente no es 

t on clora . La mez 

cla de hidrógeno V oxlncno puede ser mantenida mucho ti2mpo sin 

nin~un3 re occi5n m~niri2Gto . sto pOdr1a llevarnos a la conclu 

5i6n errónea de r;ue la r2 acción es no espDnt~nea, sin embargo , -

~ t Q ocurre espont5neoocnte puesto es capoz de proseguir por si 

m iG~a une vez inici=do el proceso. 

Jel primer principio, osi Como de 1 ~ 5 re gularidades que de l mis-

no s e desprenden 8el intercnmbio de energía cntre los cuerpos en 

di ferentes proceses , T2sulta imposible sae runa c Qnelusión de -

si es posible o no un p~oc~so ni en que sentido trunseurre pues-

to Gue en un siste~~ nislGdo la energíw int2rna tGnto en e l est~ 

do ~nici21 como 2n el fin~l es la mismn . 

-ntonces , si se d~n des ~stados de un sistem3 aislndo,que tienen 

nmboG igual energ1a; podríamos hal l ar un criterio que de manera-
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inequ1voca determine cual es el estado inicial y cual el p~ 

sible estGdo final de una t ra nsformaci6n 7 . Cuál es son l as­

condiciones para que no se rea li ce ni ngún pro ceso 7. 

Existe una propiedad del sistema que resuelve estas pregun­

tas. 

Para el caso, puede predecir la dirección espontánea o potell 

cialmente espontáneas de las reacciones qu1micas y ntrBs 

cuestiones tambi~n importantes como ~stas, Cuál es el rell 

dimiento de una reacci6n en determinadas condiciones? En 

qu~ forma podemos aumentar el rendimiento de esa reacción? 

Aún más, puede demostrar cuando es posible que esa reacción­

se efectúe. Esta propiedad al igual que la energia interna 

es funci5n únicamente del estado del sistema y se denomina -

ENTROPIA. 

4.2 SEGUrWA LEY DE TERMODINArUCA. 

Esta ley identifica una función de estado que se utiliza para 

predecir la dirección de un cambio eapontáneo,v fija un crite 

rio que permite conocer el estado de equilibrio de un siste -

ma. 

-Hay una magnitud S, llamada entropla que ee una función del-

estado de un sistema. En un proceso irreversible la entro-
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pia del universo aume nta, mientras que un proceso reversible la en-

trop1a del universo permanece constante •• 

no disminuye nunca"~ 

La entropía del universo 

Del enunciado anterior, queda establecido que todo sistema que no-

está equilibrado pasará espontáneamente, es decir, por algún pro ce-

so irreversible a un estado de equilibrio durante el cual la entro-

pía totnl (S del sistema + S de los alrededores) aume nta hasta alca!! 

zar un valor máximo en el e quilibrio. Una vez establecido éste, -

la entropía total permanece constante. 

En el lengua je matemático la entropía para un sistema termodinámico 

se define 

4-1 

La ecuaci6n anterior es t3bl ece que la var iaci6n de entropía (~S) -

de un sistema entre dos estado s de equilibrio cualesquiera se ob -

tiene llevando el siste~a a lo largo de cualquier camino reversible , 

dividiendo el calor (dq ) que se entrega al sistema en cada pu~ 
r 

to del camino por la temperatura del sistema y sumando los cocien -

tes ~s1 obtenidos. 

1. Mnhn B.H. Ter~od in5mica ~u imica Elemental; 60, Ed . Revertfi , 

1973. 
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Queda totalmente establ~cido que las variaciones de en t ropía se pu~ 

den calcular Gnicamente en el caso de procesos reversibles, es de _ 

cir para estados de equilibrio ; aún así , la ecu aci6n (4-1) se puede 

aplicdr a cualquier tipo de procesos sea este reversible o irrever-

sible por la fundamental razón de que la entropla es una función de 

estado. La variaci6n de entrop1a depende únicamente de los esta -

dos de equilibrio final e inicial del proceso. 

Pero, para un sistema que pasa de un estado particular B otro, el -

calor involucrado siempre es mayor por un camino reversible que por 

uno irreversible o Bea dq "dq Y como por definici6n r / irr 

se deduce que : 

(4-2) 

es evidente que con esta relaci6n no se puede cuantificar el cambio 

d~ entropla, lo único que se puede decir de la integral es que la -

magnitud que se calcula es menor que A 5. 

Para calcular el cambio de entropla del sistema que ha pasado de un 

estado de equilibrio a otro mediante un proceso irreversible, en 

donde se desconocen todos los detalles de la transformación, los 

que no interesan excepto los estados final e inicial, porque AS de 

penden Gnicamente de estos dos extremos. ¿ l proceso irreversible-
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se reemplaza por otro reversible que enlace los dos estados y que -

es especlf icamente ideado para el uso apropiado de la integral (4-1) 

Este proceso reversible tan sólo exlsti~á estrictamente en nuestra 

imaginación ya que todo proceso real es irreversible. 

Para pro cesos reversibles infinitesimales 

• 
d 5 -= 

ó 

dq 
r 

T 

d q = T dS 
r 

( 4 - 3 ) 
B 

mientras que para procesos irreversibles infinitesimales, 

d S > dqirr 

T 

6 

dqirr < T d S 

( 4 - 4 ) 
B 

Combinando las ecuaciones ( 4-3) Y (4-4) , se obtiene : a B 

d S ~ dq 

T 
( 4 - 5) 
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En la ~cu 3ci6n (4-5) el s i gno de igu aldad se refiere el 

cam ino reve r sible y el signo de des iQualdad, al irrever-

s i ble. Esta ecuac ión se r á muy útil pa ra más adel cnte . 

4. 3 VP.:,(If...C l ur~ OE EfJi Ru P I A Er>J S ISTEJ', . S r DIP.6ATI CO S y AI SLADOS . 

Para cualquier proceso en el que no ex i sta intercamb io de 

ca lor entre los a lrededores y el sistema (dq = O), es d~ 

cir que el s istema sea adiabático, la ecuación (4-5) toma 

la forma, 

d S ~ O (4-6) a 

o en l a forma integral 

AS = (4-6) 

De esta man~ra la variaci5n de entrop1a en un sistema 

adiabático es cero para procesos reversibles y crece en­

los irreversibles (45 > O). Dicho de otra manera, los 

procesos adiábaticoB de equilibrio son B entropla con6ta~ 

te o isoentrópicos, y esto se cumple con más razón para -

un sistema aislado, el cual no intercambia calor ni trab~ 

jo con los alrededores. A la vez, ~s es positivo para 

cualquier proceso adiabático irreversible y su determina­

ción se de be realizar como ya se dijo, a través de un ca 

mino reversible diseñado a nivel mental. 
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4.4 C~MB ID S EUTRCPICO S EN SI STEMAS NO ADI A8ATICDS. 

Para un sistema que intercambia calor y traba jo con los al-

rededore s s on posibles procesos en los que puede haber BU -

mento o dis~inu c i6n de la entropía del sistema. 

puede expresa r de la manera siguiente : 

AS . t' E.EL 
s ~s // T 

~s . t '\. EB. 
s~s /j T 

+ Caso 1 

Caso 2 

Esto se -

El c aso 1 se pre s enta, por ejemplo, cuando un gas se expan-

dQ de manero isot~rm ica y reversiblE, el sistema lógicamen-

te absorbe culor de los alrededores en forma reversible, en 

consecuenciQ l a entrop~a del sistema se incrementa, es posi 

tivíJ. Si e l s istema (gas) se expande irreversiblemente y 

se establece e l mismo estado final, el cambio de entropía -

seré igual y siempre positiva. 

~l segundo cas o s e presenta , para el mismo sistema, cuando-

:ste sufre c ompresión isot~rm ica, lógicnmente la variación-

de entropía ( que en este caso es neg a tiva) será la mism3 en 

el sistema aun ~u e el proceso sea reversible o irreversible, 

esto es cie~t o porq u~ l a entrop~ íJ es una función de estado. 

Esto mismo sucede cUíJ ndo se evapora o condensa un líquidO, 

se verifica un E re acción, cte., el c ambio de entropía del -
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sij!as o i rr2v2 ~sibl~5 y ~s~~ c anj io puedE S2r po s i tivo o ne ~a t i 

ve, ss deci ~ au~~n ~a ~ e di5~ inu ~~. 

co n sé l o 12 i n fo?o.~ c i6~ de l . c a~b i o de ent ro~ í 3 de un sis t e~a ~ue 

int 2r3~tú3 con l8~ zlrede dores no se puede sacar un a c 3nclus i6n-

cp2S~=2 a l seg un do p ~in~i p io; en conse c uencia es nece s ari o to~or 

c ono si s t em2 a to do s Qqusllos cu e r pos q U2 p2 r t icipan de l pr oc e s o 

y 2st2jlecer 12 c on ~ ici6n ~ U 2 Este nu e v o 5 iste~a es a is l ado. 

Alrededores Sistema 

Original 

L~mite del nuevo 

sistema 

Fig _ 4- 2 S i s t ema Aislado Que inclu ye un sis t e ma 

or i ginal qU2 puede interQctu3r c on los -

31re dedores. 
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La variaci5n de entropía total en el nuevo sistema, dSTotal' será 

la suma de la variaci6~ de entropía del sistema original dS
Sist

-

y la de los alrededores dS 1 ; matemáticamente se puede expresar -a r 

así : 

dSS ' t + d S 1 >/ O 
~5 a r / . 4-8 

este cambio de entropía total definido por la ecuaci6n 4-8 decidi-

rá si el proceso es posible o no. 

Para fijar las ideas expuestas consideremos los siguientes transfoL 

maciones reversibles. 

Ejemplos. Se tienen dos moles de helio a 25 CC, ocupando un volu­

men de 10 dm3 en un cilindro sumergido en una gran cantidad de 

agua a 25 QC (fuente t~rmica). El gas se expande reversiblemente-

3 hasta que el volumen es de 20 dm • 

gas puede .absorber calor del agua. 

tropía 7. 

La expansi6n es isot~rmica. el 

Cu51 8S el cam~io total de en-

Las ecuaciones ( 4-1) Y ( 4-3 ) que definen la entropía son las úni 

cas ecuaciones iniciales pa~a su cálculo termodinámico. 

El cu~bio de entropía del gas (sistema) se calcula entonces así 

2 
~S 

gas = Id 
1 

q / T 
r 
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Por la prim~ra ley dE ~ d qr ,- dw , pe~o como el pr oceso es i s otéL 

mico y supon i endo condu cta i deal del gas dE ~ O en consecuencia , 

d q ~ dw 
r 

Calculando el trabajo (se está considerando sólo el tr8bajo de ex-

pansi6n). 

dq = dw = rev n R T ~ 
V 

Sustituyendo en la ecuación de entrop1a, se tiene 

d S = nR .ID!. 
V 

y por integración se obtiene 

~s = nR In ~ 
V1 

= 2 mol 8.314 ~ In ~ 
mol. K 10 

~ 11.530 J K- 1 

Para calcular el cambio de entrop1a de los alrededores (agua), ba~ 

ta pensar que la cantidad de calor que absorbió el gas, es exacta-

mente igual a la que perdió el agua y por tanto: 



65 
alr = 

124 

~ . 

En cons ecuencia ASr = O, tal como lo establece la segunda ley. 

ASt :: 6S . t+ 6 S 1 = 11.53 - 11.53 = O 
s~s a r 

Ejemplo 2. 5e tienen dos moles de helio a 25 ce en un cilindro de 

10 dm3 conectado con otro cilindro de 10 dm3 por medio de una -

llave, los recipientes se encuentran sumergidos en un baño de agua 

a 25 al abrir la llave el gas se expande libremente hasta ocupar 

todo el volumen de 20 dm3 sin que cambie su temperatura. 

El p roce~o evident emente es irreversible y el sistema (el gas) pre-

senta el mismo estado inicial y el mismo estado final que en el 

ejemplo anterior. 

A pesar de que el proceso es irreversible, el cambio de entrop1a 

del sistema se calcula i gual que en el caso reversible. 

6S 
sist = n R ln = 11.53 J lí- 1 

de acuerdo con la segunda ley, la entropiB de un sistema es una fuU 

ci6n exclusiva de su estado. Por tanto la diferencia de entrop1a-

entre dos estados determinados es la misma indepen dientemente de 

c6mo el sistema pase de un estado a otro. Este hecho nos ha permi 

tido calcular la variación de entrop1a del gas ideal que se expan -
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siona irreversibleme nte desde V
1 

a V
2

, utilizando el re -

sultado de la corresp ondiente expansión reversible . 

~os falta calcu lar el camb io de entropla de los al r ededores . 

Como lo expansi6n se hizo contra una presión opuesta igual 

a cero, no se realizó trabajo y, en consecuencia el gas no-

tiene que absorber calor del agua. la conclusión es que -

el agua no le pasó absolutamente nada . y su 6 S tiene que ser 

cero. Entonces : 

= + o 

11.53 JK-1 

la entropla total aument6, es decir 6Sr > O. en concordau 

cia con la segunda ley, p 'era procesos irreversibles. 

PROCESO A TEr'¡PERATURA CONST ANT E. 

Este apartado se orienta al cálculo de entrop1a en las 

transformaciones de fase. Estos son procesos que evolu-

cionan a temperatura constante (isotérmico) por ejemplo , 

cambios de estado de agregaci5n como vaporizaci6n y fusión. 

Cuando un s6lido funde, la variación de entrop1a viene da­

da por 
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.. 
4-9 

Siendo ..o.Hf la entalpía . de fusi6n y Tf la temperatura de fusi6n. 

Para que ocurra esta transformaci6n el sistema absorbe calor, por-

tanto ..o. Hf es positivo y por consiguiente la entropla de la sustan-

cia aumenta al fundir. 

Para la vaporizaci6n de un liquido a su temperatura de ebullici6n -

normal T b , 

..o. s = k .. 4-10 
T 

Puesto la transformBci5n de un líquido en vapor absorbe calor,~H 
vap 

y ..0.5 son siempre positivos. 

En ambos procesos el cambio de entrop1a se puede calcular directameu 

te tomando en cuenta solamente el sentido natural de la transforma-

ci6n,es decir,se puede diseñar a nivel mental el proceso directo en 

una sola etapa reversible o se puede realizar experimentalmente cua-

siestáticamente. 

Pero hay transformaciones de fase en las que el cambio de entropía -

del sistema no se puede calcular tom~ndo solamente el camino natural 

en que se da la transformaci6n, este es el caso de un líquido sobre-

enfriado que de manera directa pasa al estado sólido, el fenómeno es 
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tot a l m2 nte irr~versible. La trans form aci6n es brusca. 

Para el cálculo de 18 ent ro pí a se diseña un c8mino indirecto que 

una lo s est ados inicia l y finel . El ~squem5 s i guiente ilustr a-

este n~t do, uS2ndo cono ejemplo e l a_ua sobre enfr i eda a - S QC. 

1 

A S . 
sJ.st ) 

II 

H O 
2 (s,-5QC) T

1 
= 268 K 

!II 

T
2 

= 273 K 

En In etapa 1 el agua líquida se calienta desde -5 hasta O QC¡ en 

l a etapa 11, se solidifica reversiblemente y, finalmente, en la -

etapa . 111, el hie lo se enfría hasta -5 QC. 

La sumatoria de las variaciones de entropía de l as tres etapas 

del camino indirecto da el cambio de entrop1a del sistema. 

(-AHf .,) us l.on + C 
pes) 

donde Cp(l) y cp(s) son las capaci da des caloríf icas del agua li -

~u idG y s51ida , r es pectivamente, sus valores están en la Tabla IV 

- -- 1 ~ BIBLlOTEC CE T AL l ~ III~"'~ ~ EL~Y"'~ 
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de l apéndice; ~Hf .L' es l a entalp1a de fusi6n <t ab la 4.1 pág un lun 

). Sustituyendo adecuadamente los valores de cada uno de los 

~~r~inos de l a expresi6n anter io r, s e obtiene : 

= 1.4 + (-22 . 02) + 

-1 -1 
= - 21.310 j mol K 

El calor desprend i do po r el agua en el proceso irreversible de sQ 

lidificaci6n, - A H f 
-1 

es -5828.31 J mol ; puesto que los alre-

d~dcres abs orben cst~ en2rgí a , su cam bio de entropía ser13 : 

AS = 5828.1 3 
~lr = 21.73 

268.15 

de donde 

~ . = AS ;- .0.5 1 ) d unlV sist a r 

4. 4. 2 CAL¿r'JT rii II ¿ :r o g PRES ID fJ CONST. rn E (PdOCESo ISoa~ ¡¡ I CO) 

Cua ndo S2 c ~ 1~ ~ nt3 une s us tan cia a presi6n const ante , s e -

aplican l as sigui entes re13ciones~ 

a. Si s610 hoy tr2ba j o de exp ansi5n 

b . Como e l proceso , es 

= 
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c) t::. E = q - w 

d) El c amb io de entropfa S2 calcula tomando e n cu enta dos fenóme -

nos simultáneos que se dan y que pueden ser expresados de mane-

re independiente a partir de la siguiente expresión : 

AS ~J ~ a n Jep .f!.L 4-11 
T 

t::.S = n J<cv + R) .Ql 
T 

... nJevf- + n R f Ef 

a n J ev El. + nR ln ~ T T1 

Como el proceso ea a presión constante entonces entre el estado ini 

cial y final se tiene : 

~ = T2 
V

1 
T

1 

. AS .. nfev El. nR In l T + 4-12 
V

1 
AS a AS

1 
+ AS

2 

Es decir para este tipo de procesos hay dos términos de entrop1a -
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uno por efecto del incremento de la temperatura y otro por el BU -

mento de volumen; la suma de ambos da el cambio de entrop1a del si~ 

tema. Las ecuaciones 4-11 y 4-12 pueden ser aplicadas para eneon 

trar el cambio de entropía de un sistema cerrado que sufre un proe~ 

so a presi6n constante y que el único trabajo involucrado sea de e~ 

pansión. 

Calcular el camb~o de entrop1s pare el calentamiento de 2 mol de -

3 gas argón a presión constante desde 100 CK y 16.41 dm hasta 200 gK 

3 Y 32.82 dm • C = 12.4 J. mol-1 K- 1 
v 

AS = n R ln V2 
V

1 

J" -1 -1 -1 
2 mol x 12.4 mol K ln ~ + 2x8.314 J mol 

= 17.19 + 11.526 

~s = 28.716 JK- 1 

100 

K-1 In 32.82 
16.41 

igual resultado se obtiene aplicando la ecuación 4-9 y Cp = Cv + R 

~s = n Cp J d~ 
e 1 

_T2 ::: n p n 
T1 
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= -1 -1 2 moles x 20.714 J mol K 

-1 
::: 28.71 6 J.K . 

In .fQQ. 
100 

Ejemplo: Hallar la variación de entropía de un mol de aluminio al 

calentarse desde 25 QC. hasta 800 DC. La capacidad calor1fica del 

aluminio es: Cp = 20.945 + 10.73 x10-3T (J mol- 1K-1 ) 

4.4.3 

AS = .9.I. 
T 

AS = 20.945 

AS 

a 20.945 ln 1073 + -298 

= 26.833 + 8.316 

-1 
a 35.15 Julios K 

-3 10.73x10 

10.73x10-3 (1073-298) 

PROCESOS A VOLUMEN CONSTANTES. 

Para este proceso, por ejemplo un cambio de temperatura a -

volumen constante . Las siguientes relaciones son las ind~ 

cadas : 

a) Como no hay cambio de volumen, el trabajo de expansión-

es cero. 
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b) dE = d q - d w 

si en el proceso no hay otro tipo de trabajo , dw = O 

dE = d q = n Cv dT 

c) El camb io de entropía se calcula teniendo t ambié n presente dos 

fenómenos simultáneos, y que de manera análoga a la secci6n 

4.4.2 se pueden expresar de manera indep endiente a partir de -

lo expresi6n 

aS = 

a s = 

= n f~ 
= n J Cp 

dT 

T 

- R) 

.9.I.-
T 

&I,-
T 

.9.I. 
T 

nR f d~ 
nR In 12 

1
1 

Cono el proceso es a volume n constante 

1
2 = i 

T
1 P1 

as = n J Cp dT - nR In ~ 
T P1 

= a 
1 

aS2 

4-13 

4-14 
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En un proceso de c al ent am iento a volumen consta nte la e~ 

t ropí a del sistema vi ene duda por la suma de las magnit~ 

des, dadas por l u 4-1 4 

En este caso como el anterior, es neces ario expresar la­

capacidad calorlfica eD funci5n de la temperatura ·cuando 

el intervalo de ésta es varias centenas de grados. 

4.5 LA EI'JTROPIA V EL ORDEN DE LAS C05AS. 

Según se ha indicado ya en el capitulo 1, que al especificar 

un estado termodinámico se ignoran las propiedades individu~ 

les de cada átomo debido a que son innecesarias para una de~ 

cripci6n macrosc6pica del sistema. Sin embargo cualquier -

propiedad macrosc6pica es una consecuencia del movimiento y_ v 

posici6n de partículas atómicas. 

Ahora bien, es conveniente asociar la entropía con la idea -

del orden y de la probabilidad, aunque sea en forma elemen­

tul. Se puede hacer referencia a un sólido que por calen­

tamiento, se convierte en líquido y éste en gas a la presión 

constante de una atmosfera, este proceso se representa a co~ 

tinuaci6n. 

> 

a medida que pasamos del estado de s6lido al de liquidO y -
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luego al de gas aumenta e l desorden del sistema. 

Cuando un sólido funde, la variación de entrop1a viene dada por 

= .9!. = 
T 

Para l a transformación de sóli do a liquido ya se estableció que-

la entropía de la sustancia aumenta al fundir. En un sólido las mo-

lficulas tienen que ocupar pos iciones fijas en la ~~d ~ristalina -

mientras en un líquido la localización de uns ~n ~ru16 con re s pec-

to a las d~mas está mucho menos restringida, ésto, da lugar a un -

aumento de l caos o deso rden y en consecuencia, de l a entropía. E~ 

to mis~o sucede en la va porizaci6n de un llqu e ~ su temperatura-

de e bullición lb' la ent ropía del sistema se i ncrementa. 

AS 
v 

= 

Siendo A H la entalpía de vaporizaci5n. 
vap 

Puesto que la trans-

f ormación de liquidO en vapor absorbe calor AH y A5 son posit.t v 

vos. 

En la t abla V s e presenta la entropía de fusi6n y de evaporiza -

ción de vari as sustanci as. En ella se puede observar que el au 

mento de entropta en la vaporización es considerablemente ma yor -

que en la fusión. ~sto indica que el aumento del desorden que se 
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produce en el paso de l líquido a vap or es mayo r que en el paso de 

sólido a líquidO , lo cual esta totalme nt e de acuerdo con la des -

cripci6n molecula r de estos tres estados de la materia, es decir , 

un só lido se apro 'i~o a l estado de orde n mole cul ar perfecto ; un-

líquidO esta ligerQmente ordenado; y un gas se aproxima al caos -

molecular completo, entonces se puede decir, que a mayor desorde n 

habrfi mayor entropí8; esta conclu~i5n es importantísima, porque -

con ella se aclara inmediatamente el significado de la entropía , 

que así viene a ser una medida del orden de las cosas , y como el-
. 

orden está relacionado con la prObabilidad de los sucesos, los 

m5s probab les son los que conducen al desorden, (recuerdáse que -

aquí se habla de sucesos espontáneos). 

Es conveniente tener presente que la entropía de vaporiz ación de-

la mayor parte de los liquidas es aproximadamente igual a 87.86 

J ____ e 

mol K 

Este hecho que recibe el nombre de regla de Trouton, permite est~ 

mar de una forma sencilla el valor de AH para un liquidO 6i-vap 

se conoce ~u tempera tura de ebullici5n ya que 

AS = 87.86 

4-15 
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La interpretaci6n molecular de la regla de Trouton es: El 

aumento del caos o desorden molecular que se produce en la 

vaporizaci5n es casi el mismo para todos los ltquidos. 

4.6 E~TROPIAS ABSO LUT AS y TEHCERA LEY. 

Hemos visto como se ca lcula la diferencia de entropía entre­

dos estados de un siste~a, también, que hay una relaci5n e~ 

tre la entropía y el orden, y que al aumentar el orden de -

los sistemas , disminuye su entropto; sin embargo no hemos -

asignado un valor absoluto de la entropía a ningún estado • 

Pe ro la in t erpretaci6n molecular de la entropía sugiere l a 

forma de determi nar entropías absolutas. Por ejemplo; si 

un s51ido cristalino puro se enfr1a continuada y lentamente, 

el desorden causado por los movimientos de los átomos va 

disminuyendo al baj2r la temperatura hasta que en el cero -

absoluto , todos los átomos se encuentran en su nivel energt 

tico más baj posible y si no hay impe rfecciones en la red­

cris talina, se tendrá un orden casi perfecto y por tanto 

una entrop1a mínima. 



137 

Este argumento constituye el fundamento del tercer principio de la-

termodin5mica "La entro pi a de un cristal per fec to de cualquier ele-

~ent o o compuesto es cero a cero grado 

Teniendo en cuenta la tercera ley,o sea,que la entropia de los ele-

mentas y los compuestos se considera cero 8 cero grados absolutos -

siempre que la sustancia este libre de impurezas, se encuentra en -

estado cristalino y el cristal sea perfecto, se' puede evaluar la eu 

tropia absoluta, S, de una sustancia en la forma. 

s - S = o 

S - S o -
o 

T 

J~ 
o 

...l!L 
T 

(P 
constante) 

por la tercera ley de termodin~mic8 S • O. entonces : o 

S • 

T 

(fmil. 
)0 T 

4-16 

Esta expresi5n es fundamental en las investigaciones termodinámicas 

de los procesos qu1micos porque las entroplas absolutas son magnit~ 

des de gran importancia para los cálculos de 106 equilibrios qu1mi-

cos. 
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Para el cálculo de la entrop ía de una sustancia us ando la ecua 

ci5n 4-15 es ne cesario saber l os va l ores experimentales de la capa 

cidad calorífica, deter~inada has ta l as temperaturas más bajas po-

sibles, generalmente se ha n llegado a medir a temperaturas como 

10 a 15 Crí. Para calcular el cambio de entrop1a abajo de esas 

temperaturas se puede usar la aproximaci5n conocida como ley de-

Oebye: a temperaturas cercanas al cero absol~to la capacidad ca­

lor~fica es proporcional a r 3• 

Cp 4-17 

donde A es una constante de proporcionalidad. 

El m~todo de c~lculo de la entrop1a para este rango de temperatura 

se ilustra a continuaci6n: supongamos que para una sustancia se -

conoce el valor de Cp a 15 Crí, el cambio de entropta de O hasta 

15 QI) se calcula as1 : 
4-18 

15 15 

5
15 - J Cp15" E.i = 

O 
T 

O 

5
15 

= Cp15 
:3 

4-19 

o sea que la entrop~a de la sustancia a 15 el) es la tercera parte 
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del valor de la capacidad calor1fica medida a la tem peratura de 1SCK. 

Si se desea saber la en t ropía absoluta de la sustancia a temperatura 

ambiente a partir de los 1SºK y, suponiendo que se producen transi -

ciones de fase tales como f usión y vaporizaci6n (ebullición), 8 cie~ 

tas tempera turas T
f 

y Tb r espectivamente, la evaluación de la ecua-

ción 4-16 conduce a seis términos. 

= 
C 

~ 
3 

¿ 
T 

Q.!. 
T 

dT 
T 

.Ql+ 
T 

4-20 

donde Cp , 
s 

son respectivamente las capacidades calo -

r!ficas de la sustancia en el estado sólida, lIquido y gas. 

Las tres magnitudes integr ales de la ecuación 4-20 se evaluán por -

medio de una integración gráfica, para ésto, se necesitan valores -

experimentales de e a la correspondiente temperatura T a la lar­
p 

go de todo el intervalo, es decir, de 1SCK hasta la temperatura Bm-

biente. Con estos datos se construye un gráfico plateando Cp/T -

contra T (o Cp contra lnT) el valor numérico de las tres integra-

les se obtiene midiendo el 5rea bajo la curva obtenida. 
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En l a fi gura 4. 2 , que ilustra el mé t odo g ~'fico para la determi-

nación de la e n trop~2 con e l e j emplo del cÉlculo par a el etileno, 

c G ~5n r ep re s en t adas 12s cur vas Cp/T contra T. Pa ra e l e tileno -

~61ido , liqu i do y Q2S2oS o. Las v ~ ri u c ione s de l a e ntropi en-

l as trQnsfor~ aciones de estado de agreg ación na turalme nte no se -

pueden ver reflejadas en el diagrama, sin embargo la entropía es-

tandar del etileno resulta de la ecuación 4-20. De manera análE,. 

ga 58 puede calcular la entropía de cualquier sustancia. 

La entrop1a de las sustancias se pueden hallar tambi~n por otro -

r esultado, median~e un cálculo cuantico estad1stico, su descrip -

ci6n no es tema de este libro. 

4.6.1 EfoJTROPIA5 l)E FORI ·1A CIDI~ y Ef'JTROPV\S DE REACCIO N. 

A partir de las entrop!as absolutas se pueden calcular las e~ 

tropías de formación de un compuesto como también el cambio -

de entrop1a de una reacción qutmica mediante las expresiones: 

== 
SO _ 

(compuesto) 

= 50 _ 
(prod) 

50 
(elementos) 

50 
(react) 

4-21 a 

4-21 b 
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Ejer..p lo 4-1. 

Calcular l a ent r opía standa r de form aci6n de un mo l de Hel gaseoso 

o partir de s us elementos a 26 QC. 

Soluci6n 

1/2 + 1/2 

aplicando la ecuaci5n (4-21) a la reacción se tiene 

~o = ~ (HCl) ° 1/2 S el 
2 

1/2 

Utilizando los datos de entrop1a absoluta de la Tabla IV del apénd~ 

ce. 

= 186.61 65.27 011.29 

= 

Ejemplo 4-2. 

Calcular la variaci6n de entrop1a standar que tiene lugar en la 

reacci6n 

Soluci6n : 

o 
3(8) + 

° S (Fe) 1/2S
0

(F O) - 3/2 sO(H ) 
e 2 3 2 

la vari~ci5n de entropía entre productos y re actante s es negativo -
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lo que indica que hay un aumento en el orden del sistema al 

pasar los reactantes a productos . 

EjDmpo 4-3. 

Calcular la variaci6n de entrop1a en la descomposici5n del 

carbonato de calcio. 

> ... 

o o 
AS 290 = S (CaD) + 

39.75 + 213.80 92.88 

La variBci5n de entrop1a es grande y positiva. Los produE. 

tos representan un estado más desordenado del sistema debi-

do a que las moléculas de CO 2 no están localizadas en posi~ 

ciones fijas, como ocurre cuando estos átomos forman parte 

del cristal de CaC0
3

• 

4. 7 ENTH PIH curiO l...un:rl IO ü¿ t:~UI LI aR ID. 

De acuerdo con la segunda ley la condición de entrop1a ~i 

xima es un criterio adecuado para el equilibrio de siste-
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mas aislados para cualquier tipo de procesos. Sin embargo a l -

químico le interesa particularmente apl icar este criterio de equ~ 

librio a l as reaccion es quím icas, es decir , ~ste quis i e ra poder-

predec ir si una r eacci6n se va a realizar espon táneamente en una-

determinada direcci6n. El procedimiento para saberlo seria cal-

cular el cambio entrópico de la ~eacci6n en esa dirección usando-

la ecuaci6n 4-21, calcular tambi~n el cambio qe los alrededores V 

sumarlos para obtener el cambio total; a1 el resultado fuera de -

entropía positiva, la conclusión sería que la reacci6n va a ser -

espontánea en la direcci6n indicada. Pero si 11 S total fuera n~ 

gativa,indicaría que la reacci6n va a ser espontánea en la direc-

ci6n contraria. Consideremos el cambio de entropía de la resc -

ci6n del ejemplo 4-2 cuyo valor es -1 -64.26 J K ; a esta cifra h~ 

br1a que sumar el cambio de entrop1a de los alrededores para obt~ 

ner el cambio total V dependiendo del signo,decidir si es posible 

o no la reacci6n directa. Sin embargo la dificultad que presen-

ta este métodoes que normalmente no puede calcular el cambio de -

entropía de los alrededores debido a que no se sabe con precisión 

hasta donde llega la influencia del sistema sobre ellos. Por 

tanto es necesario establecer un criterio de equilibrio con el-

fin de que se pueda utilizar adecuadamente para tratar las reac -

ciones químicas. 
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Er~ERGIA LIB E. OTRO e. IT RIO DE EL¿UILIBRIO. 

Se ha establecido que para un sistema no adiabático se· apl~ 

ca la relac16n .: 

d 5 #ll 
. T 

En esta relaci6n el signo IImayor que \1 se aplica a variaci.Q. · 

nes realmente posibles e irreversibles; el signo Uigual n a 

las variaciones reversibles y por tanto a situaciones de 

equilibrio. Este es el criterio de equilibrio más gene -

ral y muy díficil de aplicar a las reacciones químicas. 

Por eso una nueva función menos general pero que tiene un 

mayor valor práctico en su aplicaci6n al estudio de los pr~ 

cesos individuales, se ha establecido. Esta nueva función 

recib~ el no~bre de energía libre de Gibbs (G) y se define-

• como : 

G = H T S (4-22) 

Es conveniente mencionar que algunas veces se utiliza otra forma 

me de energía libre conocida como energía libre de Helmholtz, que 

se define como : 

A = E T 5 

Este libro únicame n~e considera el estudio de la energ1a libre -

de Gibbs y, nos referiremos e elle como energía Libre. 
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Puesto que G solamente depende de funciones de estado, también es 

una función de estado y sus dimensiones s on l as de e ne rgía. 

Con el fin de a n a lizar l a s propieda des de la energia libre, comen-

zaremos combinando la primera ley con la segunda. Para ' sistemas-

cerrados: 

d E .. 

d E .{. 

d q 

.!Lq 
T 

T d S 

d w 

d w (4-23) 

Si se considera sistemas que sólo intercambian trabajo del tipo -

presi6n - volumen; entonces : 

d E ~ T d S P d V (4-24) 

shora, diferenciando la (4 - 22) 

d G .. d H T d S S d T (4-25) 

introduciendo en la (4-25) la definici6n de entalpla ( H .. E + PV ) 

d H .. d E + pdV + V d P 
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se tiene 

d G = dE + P dV + V d P - T d S - S d T 

introduciendo l a 4-24 se obtiene 

dG {,. VdP- S d T (4-26) 

Esta ecuac i6n,en general válida para los sistemas cerrados y que el 

único trabajo posible sea el de expansi6n, es particularmente útil-

para sistemas y procesos para l os que la temperatura y presión se -

mantiene cons tantes. 

Estas condiciones son de interés para el qu1mico ya que la mayor -

parte de las reacciones qu1micas se realizan en recipientes que es-

tán rodeados por un termostato y que están abiertos e la presión a~ 

mosféricü. 

Debido a que T y P son constantes l a 4-25, se reduce 8 

(dG~O) T p, 
(4-21 ) 

~sta última expresión constituye el criterio más conveniente pera -

el equilibrio de los procesos químiCOS. 

De acuerdo a la (4-27) pueden distinguirse tres casos para las tran~ 

formaciones qu1micas : 

1. Si el proceso qu1mico es reversible o el sistema está en equili-

brio. 
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d G = O (T,P constante ) 

~G = O (4-28 ) 

en este caso su energla libre permanece constante. 

2. Si el sistema sufre un cambia irreversible (como sucede en los 

procesos reales), su energ1a libre disminuye. 

d G < O (T ,P constante) (4-29) 

8G <. O 

o sea, un sistema que no est6 en equilibrio tenderá a cambiar -

irreversiblemente, con lo cual su energ1a libre va disminuyendo 

hasta que ya no es posible un cambio ulterior. El sistema está 

en equilibrio. En este punto laenergla libre adquiere un va -

lar mlnimo y entonces permanece constante. Según la (4-27) el 

sentido en que los procesos a T y P ctes. tienden a evolucionar 

es hacia menor energla libre. 

3. Un proceso para el que 

d G > O 

8G > O 
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es un proceso no espont~neo o sea termodinámicamente está prohibi-

do. 

Observése que todo lo que se a dicho está refe ri do a la energía 11-

bre del sistema y que lo sucedido a los alrededores no interesa. E~ 

ta es la ventaja que tiene l a energía libre sobre l a entropía como-

criterio de equilibrio. 

Veamos como las consideraciones anteriores pueden ser aplicadas B -

una reacción hipotética : 

a A + b 8 > c e + d D 

si conociéramos la energía libre de las sustancias; A, S, e, y D.-

Calcularíamos la AG de la reacci6n así 

AG = reacción 
~G - "'"G 
~ productos ~' react. 

(4-31 ) 
. a 

Si la reacci6n fuera espont~nea en la dirección indicada, la canti-

dad A G resu l tarl.a neg8tiva . Si la cantidad AG res ultara posit.i 

va la reacción sería no espontánea. 

Pe ro aquí se presenta un problema, porque las energía s absolutas de 

las sustancias no se conocen. ¿s te problema se r esolverá de mane-

ra s at isfactoria más adelante. 1'1i en tras tanto conviene dar una ir!. 
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terpretación de la función de energía libre, para que adquie ra mayor 

significado y se le mane j e con la debida confianza. 

A te~peratura constante la ~ - Z2 se trans f orma en 

TA S 4-32 

Esta ecuaci5n, es sin duda una de las relaciones matemáticas ·más 

fundamentales de toda la qu1mica, se llama ecuación de Gibbs-Helmh~ 

tz, en honor de los hombres que hicieron posible su desarrollo. 

Por experiencia se sabe que los sistemas mecánicos tienden a despla­

zarse hacia estados de baja energ1a; por ejemplo, una piedra en un­

precipicio es impulsada hacia abajo por la gravedad y solamente exi~ 

te equilibrio cuando la energ1a potencial está en su mlnimo con la -

piedra en el punto m~s bajo. Por analog1a y seg6n la (4-29) el seu 

tido en que los sistemas termodinámicos (a presión y temperatura 

constante) tienden a evolucionar es hacia menor energ1s libre • 

Con este razonamiento y como puede observarse en la ecuaci6n 4-32.­

Cuanto más negativo es A H, tanto m(¡s r'egativo es también AG. 

Por tanto, lms procesos en los que el sistema pasa de su estado de -

energ1a elevada hasta otro de baja energla tienden a transcurrir e~ 

pontáneamente. 

Por otra parte cuando más positivo es AS tanto más negativo es AG. 

De msnera que un proceso en donde el sistema pasa de un estado de m~ 

nor a otro de mayor desorden (de baja B elevada probabilidad) tiende 

a producirse espont~neamente. 
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Por consig ui~nte, el que un proceso sea o no espontáneo a presión-

y tempe ratura constante dependerá de los dos términos ~H y T ~ S 

ES decir , hoy d06 fu erz as i~ ~ uls 2doras que gobiernan e l co mporta -

miento de los sistemas l a tendencia a su mínimo de entalpía y un 

máximo de entropla. 

4.9 EFECTOS D -- LA HJ1Pi::RATU :iA EN LA ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES 

Cuando aumenta la temperatura de una reacci5n a presión constante,-

la dirección en que avanza la reacción de manera espontánea puede -

cambiar o no, dependiendo del signo de ~H 

Las cuatro posibles situaciones deducidas de la ecuación de Gibbs -

Helmholtz se resume en el cuadro 4-1. 

Observese que si ~H y ~S tiene signos opuestos (casos 1 y Il), 

es imposible, s610 por un cambio en la temperatura, invertir la di -

rección de la reacción espontánea. 

Los dos términos A H Y T AS se refuerzan mutuamente y AG tiene -

el mismo signo a cualquier temperatura. Un ejemplo de la deBcomp~ 

sición del óxido nitroso en sus elementos a 25 ce. 

) 

-1 
Para el cual AH a - 81.59 KJ mol y AS - + 75.31 JK- 1 sustitu-

yendo en la ecuación de Gibbs-Helrnholtz se tiene : 
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~G = -
-1 104.18 KJ mol 

y'es el caso 1, la des composición se produci-

rá espontáne~ente a cualquier temperatura. 

Aunque el razonamiento terr.mdin'ámico demuestra que el óxido nitroso 

es inestable al gaa no presenta una tendencia evidente e transforma.!:, ' 

se en sus elenentos, debido a que la velocidad de descomposición a -

te~peratura a~biente es pequeña, pero . la reacci5n se produce en-

la forma prevista. La termodinámica solamente puede predecir la 

eventual direcci5n de una reacción química y la posición de equili -

brío, pero nüda puede decir sobre la velocidad de esa reacción para­

establecer el equilibrio. 

Es rn·uy común encontrar que AH y AS tienen el mismo signo (Casos-

III Y IV). Cuando sucede esto, los factores de entalp1a y entrop1a 

se oponen el uno al otro, AG cambia de signo a medida que aumenta -

la temperatura. 
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C A S O 65 

1 + . •• • 

2 + ••• 

3 + + 

4 

6 G = 6 H-T LlS OBS ER VACIO NES 

< O • • ••• Espontánea a cu a l -
qu i er T. 

)0 . .... 

..... 

••••• 

..... 

..... 

Reacci6n no espontl 
nea a cualquier T. 

No espontánea a T. 
Baja. 

Espontánea a TaIta • 

Espontánea B T baja • 

No espontánea 8 T a~ 
ta. 

Cuadro 4-1. Efecto cualitativo de la temperatura en la espontanei­

dad de una reacci6n. 

4.10 LA ENERGIA LIBRE TIPO 

Como la energla libre absolu t a no se puede conocer ya que por defin~ 

ción presenta el término absoluto entalpía que no puede medirse, por 

eso es necesario esta~lecer un estandar o patr6n arbitrario que es el 

. mismo seleccionado para entalpías de esa manera se puede asignar valo 

res absolutos a las energías libres. 

Se asigna el valor cero a las energías libres de los elementos en su-

estado na t ural, a la presión de una atmósfera y a una temperatura de-
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25 cC que de be especificarse • Cuando el elemento tiene varias for-

. mas aleotrópicas se selecciona una como referencia. 

Para co~pu~ stos qu~mic05 , es necesario definir la ttenerg ~a libre de-

formación n para ello se escribe una ecuación que presente la forma -

ci6n del compuesto a partir de sus elernentos en su estado estandar -

por ejemplo para el manó xi do de carbono : 

+ 

.El cn~io en energ1a libre de esta reacci6n es la energ1a libre e~ 

tandar de formación del monóxido de carbono, 

Para obtener el valor num~rico de esta cantidad a 25 QC, se calcula-

el cambio de entropía estandar de la reacci6n 

tl. SO = 
reacción 

o 
Seo 

(g) 
1/2 

Se busca en tablas la entalpía tipo de formación del monóxido y se -

aplica la ecuación 

.. 4-33 

De esta manera se preparan tablas como la IV del apéndice,donde se-

indica laenerg1a libre para diversos compuestos. 

Las energías libres de form~ción se emplean para calcular los cam -
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El pr oce dimiento es 

="'\:boGO 

L f(productos) 
_"'boGO 
L f(reactantes') 

4.34 

boGO depende solamente de la naturaleza de los reactantes y pro _ 

duetos, as1 como de la temperatura. El signo de la variación 

boGO nos dice si el proceso se producirá o no. Se debe tomar en 

cuenta el hecho que la magnitud c alculada con la 4-34 es significa-

t1va solo si se dé la ecuación explícita total ajustada de la reac-

ción a la que se aplica. 

Con ésto, ya tenemos los medios para predecir la Espontaneidad de -

las reacciones, aunque solamente limitandonoB e la temperatura de 25 

ce y a la presión de una atmosfera. 
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PROBLEMAS 

1. ~valuar El c ambio de Entrop1a para l a forma ción dEl metanol a 

partir de sus elementos a 25 QC. (use los valores de SO dados _ 

en el apéndice). 

Respuesta. - 242 JK-1 

2. Calcular el cambio de entrop1a para el calentamiento de 2 moles ' 

de arg6n a presi6n constante de 100 K a 200 k. Cv = 12.4 J -

mol-1K-1• (asumi6 comportamiento ideal) 

Respuesta.: 

3. Calcular el cambio de entropla del problema anterior si el pro-

ceso se desarrolla a volumen constante. 

Respuesta.: 

4. Si los procesos de los problemas 2 y 3 se desarrollan reversi­

blemente cual es el cambio de entropla del universo para ambos 

procesos. 
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5. Dos mores rle un gas ideal son calentados de 300 K a 400oK,con 

el correspond~ente incremento de volume n de 0 . 0462 dm
3 

B 

6. 

3 0. 0574 dm • 

-1 - 1 Calcular el cambio de entropla del gas si Cp;20. 8 J mol K • 

Una muestra de 51 gr {l)2 (M = 44 gr -1 de mol ) sufre un cambio 

de o 3 3S0
o

K V '" 
3 

1
1 

= 400 K Y V1 = 71 dm hasta T2 '" Y 2 93 dm • -

Si el gas se comporta idealmente V Cp c: 4.3 R encontrar AS 

gas. 

7. 2 f10les de un gas mono atómico ideal sufre una expansHm reve,E. 

sible desde 2 atm, hasta 1 atm, 51 T1 a 1DOoK y V2 a 12.6 

3 dm • 

Calcular a) AS gas y 65 alred. 

b) At::, q, w •. 

c) A I-I 
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8. Calcular el cambio de entrop1a t otal que experimenta un mol de 

gas argón a l a presi6n constante de 1 atm para el siguiente 

proceso : 

Ar(l,201-1) )' Ar(g,200K) 

Cp 
(1) 

13.4 J mol-1K- 1 
= 

A H - 1 
= 7.73 KJ mol 

v 

Tb(g) = 87 K 

Cp 20.7 J 
-1 -1 

= mol I'i 

9. Calcular el incremento de ent o id e 3 moles de H2 cuando cam­

bian de 3000 K y 1 atm hasta 1000 ~ . 3 atm. 

10. 

Respuesta •• 7 6 JK-1 
8. 

° Encontrar e l camb io de entropía a 218.15 K para las reacciones: 

a) C2H2 (g) + 2H2 (g) = C2H6 (g) 

b) C2H2 (g) + H2 (g) ~ C2H4 (g 

c) 5 
nonocH.nico) + °2(g)~ 502 (g) 

espuesta.: a) -232.48 JK -1 
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12. 
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o C31cular a 25 e y 1 atm la ~ S de las siguientes reacciones 

y exp li ue los r esultados basándose e n l a relación orden-entro 

pí a . 

') 

d) r·latanol(l) 

Respuesta.: 

formaldehido(g) + H2 (g) 

-1 
8) -232.52 JK 

o Calcule la AG de la reacción en todos los casos del probl,lt 

ma anterior y basándose en los resultados diga si las reacci~ 

nes son espontáneas a una atmosfera y 25 cC. 

Respuesta.: a) -242.0 KJ 

13 Calcule la AGo d 1 i i t t • f e os s gu en es componen es 

150 butano, acetileno, metamol, ácido acético. 
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14. Para la sigu i ente reacci5n hipotética, A B,realizada 

o 
a presi6n constante de 302 K se tiene AH::: - 102 KJ Y 

A5 = - 330 JK-\ 

Es espontánea esta reacci6n? Expl ique. 

15. Con las datos siguientes 

SO (J mol- 1K-1 ) Ca (J mol- 1K-1) 
25 Oc P 

C(s) 5.694 16.86 + 4.77 -3 -5 -2 x10 T -8.54x10 T 

°2(g) 205.1 -3 29.96 + 4.18x10 T 5 -2 -1.67x1D T 

CO(g) 197.5 -3 28.41 + 4.10x10 T 5 -2 -0.46x1D T 

Encontrar A SO a 500 n para la reacción 

Respuesta.: 90.17 Jmol- 1K-1 
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16. Para el proceso o ~ E, se encuentra que A G = 36.1 KJ. 

Si A H Y A S son negativos e independientes de la temperatura. 

Qué cree usted que se debe de hacer para que la reacci5n tien­

da a ser espontánea ? 



GAP 1 TUL O Q u 1 N T O 
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CAPITULO QUINTO 

5. EL E" UI LI BR IO UIHICO 

5.1 1 N T R O O U C IO N. 

En el capItulo anterior se mostró como se puede usar el si~ 

no de l cambio de energía libre, AG, para" efectuar predicci~ 

nes 2n lo que respecta a l a espontaneidad de una reacci5n. -

Los cálculos tenían l a finalidad de responder a una pre gunta 

muy i mportante , En qu~ dirección avanzará una reacción es -

pontáneamente cuando los reactivos y los productos, están B-

una atmósfera de presión ? 

Este capitulo se enfocará a la derivación de las constantes 

de equilibrio,lo que nos va a permitir c alcular rendimientos 

o 
de las reaccioneS B 25 C y una atmosfera, y posteriormente-

se estudiarán métodos para calcular constantes de equilibrio 

a otras temperaturas. 

5.2 LA Er~ERG IA LI BRE V LA CONSTANTE DE E UI LI 8R I O. 

Con la idea de encontrar una re1aci5n entre la energla libre 

de una re acción y su rendimiento, apliquemos la definición -

de G a una reacción hipotética entre gas8S. 

a A + b 8 c C + d O 
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Vamos a deducir una expresi6n p2ra 18 vari aci6n de energía libre que 

se produce cuando los reaccionnntes a las presiones arbitrarias PA ' 

Ps se convierten en productos a las presiones arbitrarias Pe ' Po-

G = H - TS 

dG = d q _ d w + PdV + VdP - TdS - SdT 

Para reacciones reversibles en las que el único trabajo posible es -

el de presión - volumen y refiriéndonos a sistemas cerrados : 

dG = VdP SdT 5-1 

Esta importante ecuación expresa como varía la energía libre con 18-

presión y la temperatura. Para una variación e temperatura constan 

te (d T = O), 

dG = VdP 5-2 

Si se trata de gases a présion~5 bajas; es decir, gases que se compo~ 

tan idealmente 

v = RT 
p 

y 5-3 

Al integrar des de una presi6n (Po) hasta cualquier presión (P) se ob-

tiene : 

= G 1"'0 
U = RT ln P 

Po 
5-4 
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En esta ecuaci6n G e s l a energí3 l i br e por mol de gas a una pres i6n 

arbitraria P y G
O 

es l a energía libre esta ndar de un mol de dicho gas 

6 l a presión es t a n d a~ Po, dc una a t mósf era . 

Puesto que Po = 1 

G-~ = RT In P 5-5 

y para n moles se tiene 

o n(G - G) = nRT In P 

Donde G - G
O 

repres enta el c ambio de energía libre por mol de un -

gas en el proceso en l as condiciones establecidas . 

La ecuaci6n 5-5 puede también escribirse : 

RT In P 

Puesto que el proceso que se está analizando es una reacci6n qu1mi -

ca, es importante hacer las siguientes considera ciones, suponiendo -

que el gas es uno de los reactivos, su pres ión parcial va a disminuir, 

debido a que se consume en la reacción. Si fuera un producto su 

presi6n parcial tendría que aumentar. 

Para cada uno de los reac t ivos y productos t endríamos que escribir -

una ecuaci6n como l a anterior, to~ando en cuenta los coeficientes es-
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tequiométricos de la ecuaci5n quimica balanceada. 

As 1 tenemos que , para l a r eQ cción hipotética p l Qnt~2 d3 a l principio de 

8Gta sBcci n , se cUi.1p lirá que : 

G
A 

o a RT In P
A a = aGA + 

Reactantes 

b GS = bGo + b RT In P
B B 

o 
c G

C 
:: cGe + c RT In Pe 

Productos 

d G
o - dGo 

+ d RT In Po O 

Ahora bien, como deseemos relacionar el cambio de energía libre de 

la reacci6n con el rendimiento, es decir, con las presiones parcia-

les, 8e plantea la ecuaci6n¡ 

=~ 
Lprod ~react. 5-7 

+ 

Se sustituye ahora las expresiones correspondientes. Para la energ1a 

libre qe cada reaccionante y producto de esa manera 
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~G = 

5-8 
d RT ln Po - ART 1n PA - . bRT 1n Ps 

Pero 

·5-9 

donde : ~Go es la variaci5n de energ1a libre estandar de la 

reacci6n y es la diferencia entre las energías libres es-

tandar de los productos y los reaccionantes, por tanto la 

ecuaci6n 5-8 se puede escribir as! : 

.o.G • ~Go RT ln 
pd pc 

+ O C 
5-10 

pB pb A 
S 

Esta expresi6n general llamada Isoterma de reacci6n repre-

senta la variaci6n de la energía libre que acompaña a la-

convers16n de los reaccionantes a las presiones arbitrarias 

PA PS' en los productos a las presiones arbitriarias 

Cada presi6n est§ elevada a una po t encia que es 

el coeficiente estequiom~trico de dicho compuesto en la 

reacci5n química. 
·f 
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Puesto que 105 exponentes en la expresi6n de quilibrio (ee 5-10), -

corresponden a 105 coeficientes en la ecuación qu1mica balanceada,-

es absolutamente necesario saber correctamente como se verifica la -

reacción para poder interpretar el valor numérico de la constante de 

equilibrio. 

Cuando la reaeci6n alcanza el equilibrio, las presiones parciales 

de productos y reactantes serán las de equilibrio, entonces; por el 

criterio de equilibrio establecido Cee 4-28) , tendrenos que 

..ó. G = O 

Por tanto, la ecuaci5n 5-10 

..ó. GO = RT 

(P T constantes) 
y 

queda 

In [p~ pc 

1 
e 

pa pd 
A 8 

5-11 

La relaci6n de presiones parciales de equilibrio se denomina constau 

te de equilibrio, (Kp ) 

l P~ P~ 1 5-12 

Pi representa la presión parcial de equilibrio de cada gas. 

De manera que la 5-11 se transforma 
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lO: _ RT 5-13 

La constante de equilibri o Kp pü~a una re a cci6n donde los partici-

pantes se comportün idealmente, puede ser calculada si se conoce6Go 

de la reacción, donde 6.GO puede ser encontrada a partir de tablas 

l AGo de va ores de ~ f de cada uno de 105 participantes. 

Ejemplo Calcular la constante de equilibrio para la reBcci6n 

+ 

B 298.15 K,y 1 atm. de presi6n 

Soluci6n: 

en la tabla IV del apéndice S8 encuentran los correspondientes valo­

res de 
o 

AG f 

--
Aplicando la ecuaci6n 5-13 

\ 

In Kp = - 6.Go 
-L 
RT 
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= - - 242,DDDJ 

(8.314 J mol-1K-1)(29S.15 K) 

In Kp:: 97.6 

Por antilog se obtiene 

A la vista de la ecuaci6n 5-13 la constante de equilibrio y la va -

riaci6n de energía libre estandar están relacionadas en una forma -

muy sencilla. L AGO es t t d t a ~ una cons an e que epende, para una em 

peratura fijada solamente de la naturaleza de reactantes y productos, 

entonces de la ecu8ci6n 5-13 se deduce que la constante de equilibrio 

a una temperatura dada también depende solamente de la naturaleza de-

los reactantes y productos. 

Sin embargo para poder interpretar el valor numérico de la constante-

de equilibrio hay necesidad de conocer en que forma está escrita la-

ecuaci6n química balanceada. Para comprender lo dicha refiramonos a 

la s1ntesis de amoníaco. 

Suponiendo comportamiento ideal de los gas8s que toman parte en la -
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reacci6n y escribiÉndola asi 

+ = 

Le expresión de la constante vendrá dada 

Kp 
P 2 

NH
3 

Si 1m reacci6n se escribe 

11) 1/2 N2 + 3/2 H2 

K' a 
P

NH 
3 .. 

P 

p12 p3/2 
N2 H2 

V si la reacci6n se escribe : 

III) 2 NH
3 

la N
2 + 3H2 , 

p3 

K-
PN H2 - 2 

P 2 
P

NH 3 

(Kp)~ 

= -L 
Kp 
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En esta última expresi6n la constante Kp r epresenta el inverso de -

la constante de equilibrio 0p de la slntesis del amon íaco (ecuaci6n 

1), en este caso el cambio en la energ1a libre normal de Gibbs ten -

drá la misma magnitud pero con signo contrario. 

Cada una de las tres expresiones escritas son una forma válida paro-

expresar la condición de equilibrio. Evidentemente, la constante -

de equilibrio adquiere significado solamente cuando está asociada -

con las reacción qu1mica correspondiente. 

la ecuación 5-13 es una de las deducciones más importantes en termo-

dinámica qu1mica, pero es necesario recordar siempre, que solamente-

se aplica a los gases, con el requisito adicional que se comporta 

idealmente, es decir, la ~cuación sirve únicamente a presiones bajas. 

Otra consideración es preciso hacer con respect o a las ecuaciones 

5-11 Y 5-13. 

En la ecuación 5-6 

G = GO 
+ RT In P 5-6 

No se toma el logaritmo de un número que tiene dimensiones puesto-

que en realidad la ecuación es : 

G = + RT ln PIPo + RT ln P/1 

-~ 
I 
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Donde 1 del denominador del término de pres ión tamb ién tiene dimen-

siones. 

Por lo t ant o, l as d i~2 nsiones de presión se anul an V de hecho se t b 

ma el logaritmo de un núme ro a di~ensional. tanto aqu1 como en la -

expresi6n de la constante de equilibrio. 

Examinemos las consecuencias de la ecuación 5-13. Si para una reaR 

· ci6n el valor del camb io de energ1a libre estandar es un número neg~ 

tivo U:!>fio < O), ésto indica que la conversi6n de los reactantes (en-

sus estados estandar)a los productos(en sus estados estender)es un -

proceso espontáneo) en consecuencia, la constante de equilibrio tiene 

que ser mayor que la unidad. Por otra parte cuanto más negativo ES 

~GO mayor e.s la constante de equilibrio, es decir mayor es el reL!. 

dlmiento de la reacción. Ahora bi~n, si boGo es positivo se puede 

concluir que la conversión de los reactantes en productos (todos en 

sus estados normales) es un proceso no espontáneo) pero, realmente -

ésto no significa que no hay reacción, solamente indice que la cons-

tsnte Kp para la reacción es menor que la unidad. 

5.3 LA CONSTANTE DE QUILI GR IO EN TERMI NOS DE KC V KX 

\ 

Si se desea,la constante de equilibrio, Kp se puede también 

escribir en términos de las concentraciones o de las fraccio-
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nes molares de equilibrio de los gases participantes a bajas presiQ 

nes. 

La expresi6n Kp en términos de concentraci5n se puede encontrar to-

mando en cuenta que : para un g8S que se comporta idealmente. 

Donde Pi 

Sustituyendo en 

Kp = 

Resulta 

Kp .. 

= 

pd 
D 

pB 
A 

ed 
D 

Ca 
A 

K 
e 

p. = 
~ 

n. 
~ 

Presión parcial 

RT/V = e. liT 
~ 

Representa el núm2ro de moles d gas i por litro. 

pC 
e 

pb 
B 

cC 
e 

~ 

~ng 

(RT) 

(RT) d + c - a - b 

5-14 
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Donde 

::: 5-15 

V Ang, la diferencia de moles gas de productos y reactantes. Es 

claro que cuando Ang = 0, Kp e K 
c 

Ahora, para expresar la constante Kp en t~rmino9 de fracciones mol~ 

res se emplea el hecho que la presi6n parcial de un gas ideal viene 

dado por la expresi6n : 

Donde p. 
~ 

P 

= 

p. = 
~ 

x.p 
1. 

Presi5n del gas i 

Fracci6n 'malar 

Presi6n total del sistema 

5-16 

Sustituyendo en la ecuaci6n 5-12 la presión parCial de cada gas por 

su correspondiente expresión dada por la 5-16 resulta 

" c 
"e 

= 
Ang 

(P) 5-17 



Si se define 

K :: 
X 

La 5-17 queda 

= 

L!t. ng 
(P) 
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5-18 

Esta ecuaci6n es muy útil para calcular el efecto de los cambios de 

presión sobre el rendimiento de las reacciones. 

Para un gas ideal a una temperatura establecida Kp no depende de la 

presi6n. Sin embargo para gases reales se debe tener presente que 

a presiones relativamente altas Kp varía debido a que los gases se-

desvían de la idealidad, de modo que las ecuaciones 5-13 y 5-14 que 

se dedujeron suponiendo conducta ideal. 50n válidas para gases a 

bajas presiones. 

Ejemplo 5-1 

A 25 °E Y 1 atmosfera el tetr6xido de nitrógeno se descompone según 

la ecuBc16n 
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Su Kp es 0.141 , calculnr el grado de descomposic ión. 

Soluci6n 

Prime ro se calcu l a e l v alor de KX 

0.141 

== 1 atm 

• 0.141 

Ang 
(p ) 

T 
Ang 2-1 = 1 

Con el cuadro siguiente donde s e present8 el número de moles de 

equilibrio de cada gas deducido según la ecuaci6n estequiom~trica, 

se pueden expresar las fraccione s , molares, en términos del grado -

de disociación (a:) 

PART.ICIPANTE - M o L E S 

ESTEQUIDMETRICO IrHCIALES CAfviB ID EQUILIBRIO 

N
2

0
4 

1 oc 1 - o: 

2N0
2 

o 2 !I: 2 o: 



- ·177 

Del cuadro podemos encontrar las 8xpresiones de la fracc16n molar de 

la manera siguiente : 

f>l oles totales = n ( 1 - 0:) + 2 n a: = n (1 + a:: ) 

Como 

Se tiene que 

1 - o:: 

1 + cr:: 

Sustituyendo y transformando 

= 4 rJ . 
1 - rl 

0.141 = 4 cr::
2 

1- u:.2 

= 
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Resolviendo ce = 0.1 845 

gra do de disoc i a ci5n 18.4 5 ~.~ 

Ejemplo 5-2 

A 250 Q Y 1 atmosf. la descomposici6n t~rmica del penta cloruro _ 

de fósforo ocurre según l a ecuación 

> + 
< 

a) Cuál es el grado de disociaci6n en estas condiciones si su Kp _ 

es 1.781 

b) Cu§l es el rendimiento a 15 atm.? 

Soluc16n 

Parte e) Presi6n total de 1 atm 

K - Kp ~ 1.78 x -

Ahora, de manera similar al problema anterior 



PARTICIPANTE 
- -

ESTEQUlONETRICO 

PC1
S 

PC1
3 

CL
2 

= 

Resolviendo 

a: = 0.80 

1 - c::: 
1 + IX: 

2 
1- o::; 
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IfJICI ALES 

1 

O 

O 

= 1.78 

grado ~e disociaci6n 80~ 

M O L E S 

CAl-lB ID E~UILIaR ID 

c::: 1 - ex: 

ex: ex: 

c::: c::: 

= 
1 + ex:: 1 + , IX: 

b) Esta parte del problema se puede resolver suponiendo que Kp ti~ 

ne el mismo valor para ambas presiones, es decir se considera -

que a 15 atm. las desviaciones de los gases de la idealidad 
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son des p reci~bles . 

Entonces apl ic2ndo = 1\ (P ) 6ng 

1.78 

Resulta KX = 0.1186 

y a:: = 32.56 % 

El rendimien to de los productos es menor que en la parte a. 

5.4 [-lETO DOS D<PER¡--lErH ALC::S PARA EVALUA Cm~SnHHES DC:: EQUILIBRIO. 

Los m~todos experi mentales adoptados para el estudio del equ~ 

librio en un s istema gaseosodependgn;principalmente de la na­

turaleza de la reacci6n y de la tempera tu ra a que se verifi­

que el experimento. 

Los métodos que se mencionarán, 051 como muchos otros que se­

adaptan de manera espec1fica a un sistema individual, todos -

ellos tienen en común que se determinan las concentraciones -

de especies determ ina das. 

Las ecu2ciones 5-14 y 5-18 definen los t~rminos (parámetros) 

alternativos que deben determinarse para un sistema en equi1l 

brio. 

Pue s to que Kp varía con la temp er atura (secci6n 5.7), ésta de 

be permanecer constante en la evaluaci5n de Kp. Aún más, -
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cuando se estudi a un sistem~ quí~ico en equilibrio, es necesario 

naturnlmente que el eq uilibrio no se altere durante el análisis. 

As1 tenemos que, cU 3ndo se es tu di a el equilibrio a altas tempern 

tu~ns, una manera directa de analizarlo es enfriando bruscamente 

l a mezcla en equilibrio, el efecto de este procedimiento con -

sis te en que el sisteQa en su composici6n de equilibrio a altas­

temperaturas, queda "conge l ado" (su comp osici6n es la misma) a -

baj~s teQperaturas, e n estas condiciones los análisis de concen­

trac i5n pueden r ea lizarse. 

Si la rea cc i 6n en es tudio va acompaR ad~ por la variaci6n en el -

núm~ ~ o de mo léculas , la rosic i6n de equilibrio se puede determi­

nar, e n ocas iones, mi d i endo la evoluci6n de la presi6n 8 volumen 

cons tante. Es t ab lecido el eq uilibrio, la presi6n del sistema -

es c ons tante. 

Otro m~ todo en I n evaluaci6n de Kp, es, determinando la composi -

ci5n de equilibr}o s in perturbar e l sistema, es decir, a la temp~ 

r~turQ de~ experime nto. Un a propiedad física car acteríst ica del 

sisternQ puede ser base para el an~lisis. Por ejemp lo, densidad, 

in dice de r ef racci5n , espectros de abso rci6n, etc. 

para la reacci6n 

, 

Por ejemplo, 

lQ medida de la densidad óptica de l a mezcla en equilibrio a una­

longitud de onda Gúnvcn i ente, determin a directamente la concentr~ 
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ción de 12 , el cual en f ase va por tiene un espectro de absorc ión 

c2r acterlsticoj tol nedida y conociendo l as cantidades definidas 

de H2 Y 12 en la mezcla inic i81, perr.1 i te aplic ar e l r.1é todo cont.§. 

ble , pa~a e ncon t r a r l a co ncent r ecién de t odas l a s espe cies e n e l 

equilibrio y así evolua r Kp . 

Expresemos la constante de equiliGrio de la reacción de forma-

ci5n del HI por medio de las presiones parciales mediante las cOU 

Centraciones o las fracciones molares 

!'jI = PHI = C
HI = 

X
HI I p 

é)" 11 
X'fz X

i2 
p12 p12 C" 

H
2 

1
2 

H
2 1

2 H
2 1

2 

la expresHm I es cierta ya que ang = O., es decir, el valor nu-

m6rico de la constante de equilibrio para esta reacción es el mis 

mo cualquiera sea las unidades de expresar la constante. 

Denotemos el n6mero de moles de H
2 

y 1
2 

iniciales por a y b, 

aplicando el m~todo contable para encontrar las cantidades de ca-

da especie en equilibrio, se tiene : 

PARTICIPANTE M O L E S 
ESTEQUIor-1ETR1CO INICIALES CAr'1BIO EQUILIBRIO 

12 H
2 

a X e- X - -2 2 

12 12 
b X b- X 

2 2 

HI X X 

• 
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Sustituyendo los valores de equilibrio de cada especie en la ecua-

ción 1 se obtiene : 

= x 

JCa-X) (b-X 
2 2 

la 

Con esta ecuación y conociendo por cualquier método de los ya des-

critos las concentraciones de las especies en el equilibrio se pu~ 

de calcular la Kp. 

En la Tabla 5-1 se dan los v~lores de Kp ca lculados por la ecuación 

la basándose en los datos experi~~ntales dados en la misma, obteni­

dqs a 44-4.-5 CC. Utilizando el m~todo de congelamiento1
• 

1. Guerasimov Y.A., i Dreving V., ERIOM I N l., Curso de ~uími 

ca Física, 276-277, Tomo 1 Editorial. MI R. 1980. 
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CANTIDADES I NI SI ALES C;\rJ TI DAD~ S DE EL¿U IL Ii3R IO 

3( . ot m) 3 (a DQC y 1 otm ) cm a O Cc y 1 cm 

Kp 

H
2 

1 H 1
2 2 2 HI 

8.10 2.94 5.27 0.13 5.66 6.839 

7.94 5.30 5.18 0.54 9.52 7.266 

8.07 9.27 1.40 2.60 13.34 6.992 

8.12 14.44 0.72 7.03 14.82 6.588 

8.02 27.53 0.32 19.83 15.40 6.113 

I'1edia 6.76 

Tabla 5 -1. Constante de equilibrio experimental en la formación 

del HI B 444.5 cC. 

5.5 EL PRINCIPIO DE LE CHATELIER. 

Este principio cualitativo establece que si se cambia la te~ 

peratura, la presión o concentración de un sistema qu1mico -

que se encuentra en equilibrio, el sistema se desplaza en la 
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direcci6n que tiende a contrarr8star el cambio. 

Veamos su aplicación específ icn al equilibrio d8 gases. Refirién-

danos concretamente a cambios de presión. 

Para una reacción en la qu e el resultado es un incremento en el nú-

mero de moles, como la reacción: 

+ 
< 

en donde Ang = 1,' al aumentar la presi6n, el equilibrio se despla-

zar1a hacia la izquierda , se favorece el m1nimo desorden. 

Para facilitar la comprensión de esta afirmación deducida de la e~ 

teoQ.uiometr1a de la reacción y del principio de Le Chatelier, anali 

cemos los resultados del problema 5-2. Cuando la presión tota~ es 

1 atm la descomposición de PC1
5 

es un 80%. Cuando la presión del-

sistema es mayor (15 atm) la descomposición es menor e igual a 

32.6% esto indica que el equilibrio se despIezó a los reactantes. 

En general el estudio de este Principio para este tipo de sistemas-

se puede hacer utilizando la ecuación 5-18. 

= 5-18 

Aplicando logaritmo y transponiendo términos 
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ln = ln ~ng ln 5-19 

Esta ecuaci6n es la ecuuci6n de la linea r ecta con pendiente 

(- ~ng) e intercepto In Kp. 

En la fig. 5-1 se esquematiza de manera general y cualitativa las-

tendencias de las rectas para los tres casos que pueden presentar-

se : 

CASO 1 ~ng < O 

= 

por ejemplo 

.. > Di 
3(g) 

~ng = - 1, KX es directamente proporcional a la presión total 

o sea que al aumentar la presi6n aumenta KX por consiguiente se -

favorece la reacc16n directa. Aumenta el rendimiento. 

CASO II : ~ng = O, ejemplo : 

+ 1 -2(9) ....-

KX es independiente de la presi6n, no se altera su re­

laci6n de equilibrio por efecto de la presi6n. 
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CASO III 6n9 > O J Ejemplo 

+ 

6n9 = 1, KX inversamente proporcional a la PT • Al aumen­

tar la presi5n se favorece la reacción inverso. 

Ang < O 

6ng > O 

ln PTotal 

Fig. 5-1 El principio de Le Chatelier. Efecto de la presión 

en tres casos generales. 
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5.6 EF ECT O DE UN GAS INERTE SOBRE EL EQUILI BRIO. 

A pesar que la presencia de un gas indiferente no alte ra e l -

valor de l a constante d~ equilibr io ( Kp ) si puede en determi-

nada condici6n des plazar el equilibrio. 

Cuando un gas inerte es incorporado al reactor quimico mante-

niendo constant e la presión total del sistema, es posible de~ 

plazar el equilibrio como se demostrará B continuación. Ha-

ciendo referencia a la sínt esis de l Amon1aco. 

+ 

Si se añadiera nA moles de un gas inerte (que significa que­

no participa en la reacci6n) el número total de moles seria : 

nr + + + 

Las fracciones molares de los que únicament e participan en la 

reacci6n S8 calculan con : 

= n. 
-L 

nr 

rr~nsformando l a ecuación 5-18 se tiene 

5-19 



= X2 

2 
n r~H 

.. 3 

3 
nH 

2 
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NH 
3 

2 
nr 

nH 
2 

= 

Kp 
p2 = r 

= 5-20 

Al analizar la ecuaci6n 5-20 se pueden presentar las siguientes-

situaciones 

PRl i'-lERO 

SEGU f'JDO 

Si la incorporación del gas inerte se realiza mante-

niendo la presión constante, el número tota l de moles 

2 
nr aur;¡enta, entonces la relación (.E.) disminuye; 

n
T 

puesto que 11p es una constante, para que se muntenga-

la igualdad de la ecuación 5-20 por ló gica quien tie-

ne que·.disminuir es el rendi~iento del NH3-

Si se añade el gas inerte a volumen constante, n y p-
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aumentan en la misma proporci6n y el rendimiento del NH
3 

es 

el mismo. 

Ahora consideremos la reacci6n de disociación del fosgeno. 

La expresi6n deducida es 

nCOnCl 
2 

= + 

En este caso si la incorporac i6n d~ gas inerte se realiza 

a presi5n constante, entonces ~¡ _ 11 imiento de los produ~ 

tos aumenta. 
'. 

A volumen constante el equ iliiJ¡- ... .... ..... se altera. 

5.7 LA TEr-1PERATU rtA urJ FACTO-¡ DE ~'; ' U;: "~ ::I A SOBRE LAS CONSTAN-

TES DE EQUILIaRIO. 

La termodin~mica permite t ambiÉn predecir como se modifi-

car~ el equilibrio al variar la t~mperatura. 

Unos de los aspectos valiosos de la ec. (5-12) es que al -

aplicarle el trata~i8nt o termodin~micD adecuado permite ob 

tener una expresión tal, que con ella se puede calcular el 

valor de np a otras temperaturas. 

BIBLlOT .. c 1 
J[)AC; DE EL 
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= - R In Kp 5-12 

Deriv~ndo la expreGi6n anterior con res pe cto a l a t~~peratura a -

presión const2nte . 

5-21 

De 13 ecuaci6n (5-1) se deduce que para una sustancia G = f(T,P), 

der-iVondo la 'relación G/T con respecta a T a P constante se obtie-

ne : 

[),(G/n] 
"O T p 

= - G + 1 
T 

L.§) 
T 

A presi6n constante la ec. ·5-1 se transforma en 

I:li,] OT . P 
= s 

Sustituyendo 5-23 en 5-22 se tiene : 

[.0 (G/n] 
)r p 

= - ( G + TS) 

5-22 

p 

5-23 

5-24 

Par definici6n G = H - TS sustituyendo en 5-24 se obtiene 

(G/T) 
T 

p = -

Si la "sustancia se encuentra en su estado estandar 

ci6n SE puede escribir : 

= -
p 

5-25 

o G , la ecua-

5-25 a 
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Aplicando este resultado a cada uno de los términos de una reacción: 

aA + ba ce + dD 
" 

e l-d (G~ Ir) 

"O T 
] 

+ d 

p 
[ () (G~ / Tl 1 

6 T P 

-b [ 
= -

Por propiedad de la derivación 

a la derivada de la suma : 

(~Go ) 

T P 

+ 

= -

T 

5-25 

+ + 

la suma de las derivadas es igual 

o 
aG -A 

P 

dHO - aH'?' -
D A 

5-26 
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Toma ndo en cuenta l a i gua l da d 5-21 por fin 

~) OT P 

= 5-27 

o bien,como = d(1/T) 

= - 5-28 

d(1/T) 

Con esta ecuaci5n se calculan las constantes de equilibrio en fun-

ci5n de la temperatura. La ecuaci6n se puede escribir en esta fOL 

ma : 

= - d(1!T) 5-29 

Esta integral puede resolverse en forma aproximada suponi~ndo que -

Ha es constante ésto, es Acierto" cuando el intervalo de tempera 

tura de integracl6n es corto, ast ~Ho se puede sacar de la lnte -

ga1. 

:: - 5-30 

Cuando se conocen los límites de integración el resultado es 

5-31 
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(¡ 

1n Kp = 6HO ( T2 T1) 
2 R 

Kp T
2 

T
1 

1 

5-31a 

Si la integraci6n se desarrolla sin l1mites se obtiene 

= • + 1 5-23 

donde 1 es una constante de int egraci6n : 5-27 

De acuerdo con esta última ecuación, una gráfica del ln Kp contra -

1/T debe ser un a lInea recta con pendiente igual a - 6Ho/R ° inteL 

cepto la constante de integración l. 

Fig. 5-2 

Reacci6n exotérmica 

Rea cción endotérmica 

1/T 

Dependencia de Kp co~o función de l a temperatura para 

dos tipos de rC Qcci6n. 
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La fig. 5-2 muestra dos gr~ficos que representan de manera general 

y cualitativa cual es el efecto de la temperatura sobre Kp. 

Cuando una reacci5n es exot~r~ica (AH
o 

negativo) y para cuando una 

re acci5n es endot8rmica (AH
o 

positivo). 

Se observa que , si l a r eacción es exotérmica, un aumenta de tempera-

tura provoca la disminución del valor de Kp; consecuentemente se -

deduce que di sminuye el r endimi ento de los productos, y, que sucede-

lo contrario en los r eacciones cndotérmicas. Un au~ent o de temper~ 

tura increme nta el va lor de np , de ac uerdo can el principio de Le 

Chate lier . 

5-28 

En el cuadro 5-1 se presentan los resultados reportados por Preuner 

+ 
y SChupp , para l a disociaci6n t~rmica del sulfato d2 hidrógeno se-

gún l a re Bcci6n 

+ 

t CC a: Kp 

750 0.055 0.000091 

830 0.087 0.00038 

1065 0 .247 0.0118 

1132 0.307 0.0260 

Cuadro 5-1. Disociaci5n de l H
2

S a 1 atm. 

+ Preuner y Schupp, Z. Physik, Chem , 68, 157 (1909) 
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, 
En el vemos que B mayor tern~eratura mayor el Kp y mayor el grado de 

disociaci6n. Se concluye que la reacci6n es endotérmica. 

Graficando In Kp contra 1fT se puede encontrar el valor de AHo , 

recordando que 

Pendiente = - A Ha IR 

= 8.314 Julios • (Pendiente) 
mol t2K 

Por tanto es posible medir entalpías de reacci6n sin realizar nin-

guna experiencia calorimétrica. 

En la discusión la integración de la ecuación (5-29) se consider6 -

que 6. Ha era independiente de la temperatura. Se discutió en la 

secci6n (3-2) que ésto, no es estrictamente correcto, puesto que 

Cp, en general no es cero, de modo que para cálculos más exactos 

o para r angos de temperaturas amplias, es necesario expresar 6.H~ 

en funci6n de la temperatura, obtenida 

d In K = p 
AHo 

T 

ésta, se sustituye en : 

dT 

Integrando esta expresi6n se obtiene una ecuación con la cual se 

puede encontrar Kp como función de la temperatura. 

Por ejemplo para la reacción; (Caso 111 de la Tabla 4-2) 

C + 
graf. 

::: 

Nuestro objetivo ser~ encontrar una expresión de Kp en función de 

la T. 
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Se encuentra el calor de la r eacci6n a 298 QK. pe r e 

ello, s egGn la Tabla IV de l ap ~ nd ic y d~ l ' cand o l a ecu a 

c i6 n ( 3-11) . 

= 

= 131.31 KJ. 

_ AHo 
f (reac.) 

5-30 

. o 
Para encontrar~HT en funci6n de T s e siguen las si -

guientes tres etapas 

a) Se encuentra el 6Cp de la reacción. 

De acuerdo con las ecuaciones empíricas para las capaci-

dades caloríf icas de los gases Tabla III-A del apéndlce­

y con Gp(graf) = 16.86 + 7.77 x 10-3r - 8.S4x10
Sr-2 

= Gp -(prod.) Gp(react.) 

= 
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Integrando 
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b) Recordando la (3-20) 

= ~H 
o 

3-20 

Sustituyendo e integrBndo se obtiene 

o -3 2 +5 1 
~Ho =~H.f -" 8.39 T - iH10.7 x10 )T + 8.54x10 r-

La constante de integrac16n (c.H) B 298 eK 
o 

~H = 131310 - 8.39(298.15) - ~(10.7x10-3)(298.15)2 
o 

+ 8.54 x 105 

298.15 

" ~H = o 
126,419.77 julin~ 

5-31 

t . AH~ en onces, ~'I en func Hin Gc -; '"queda : 

Ahora sustituyendo en 5-27 

4 
12.64x10 + ~ ln T -

RT R 

-3 + 8.35 - 5.35x10 
T 

-3 5.35x10 T -
R 

5 2 
17.08x10 T + 1 

R 
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donde 1 = constan te de integración. 

Para determina r el valor de 1 , 58 n8cesita conocer o c21cu l ar Kp a 

una temperat ura cualq uiera y sustituir en la ecaución anterior. 

b) Empleando la ecuación; 

= 

5-32 

Podemos calcular fácilmente In Kp. puesto que se tienen tablas -

de energ1a libres normales de formación a 298 CK. Tabla (IV) del 

apéndice. 

_ ~Go 

f(react.) 
4-31 

o 
Sustituyendo los valores correspondientes de~Gf de los partici-

pantes y recordando que se deben tomar en cuenta los coeficientes-

estequiométricos de la reacción : 

= 91.32 KJ. 

reacción no espontánea a 298 CK 

el resultado es 

K = 1.0 x 10-16 

P298 

6 

In = -36.84 
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c) Sustituyendo el valor de ln Kp y evaluando a 298 DK. 

36.8 = - 4 
12.6x10 + 8.39 In 298.15 - 5.35x10-3(29a.15 

R (298.15) 

17.08 x 10
5 

8.314 

De donde 1 = 10.9 

8.314 

+ 1 

Por f in la expresi6n buscada queda 

4 = - 12.64x10 
RT 

+ .!hl2. In 
R 

8.314 

5 .. 33 

5 -2 17.08x10 xT 
R 

+ 10.9 

Con esta ecuaci 5n se puede calcular la constante de equilibrio de­

nuestra reacci6n entre 298 y 2000 CK, pués estas son los limites de 

validez de las ecuaciones de Cp en funci5n de T, para las cuatro 

sustancias 

As i, el valar de Kp a 1200 QK es 7.55 

Aún más el cambio de energ1a libre normal de la reacción a 1200 QK­

se puede encontrar con la 5-12. 

20.153 KJ 

Reacción espontánea a 1200 OK. 



201 

PROBLEMAS 

1. A partir de los da t os de 6G~ (apéndice B) encontrar 6G
o 

y la -

constante de equilibrio corresp ondiente para l as re acciones : 

+ 

l 

) 

2. En cada una de l as reacciones siguientes predecir cualitativa-

mente el efecto del incremento de le presi5n total en el porceu 

teje de los productos presentes en el equilibrio 

+ AH ~ + 

b) + AH = -

c) AH :: -

d) + AH "" _ 

AH = -

+ AH = + 
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3. Aplicando la ecuaci5n 5-3 calcular G en la compresión isotér­

mica de un mol de CC1
4 

desde la presión de 0.2 ntm a 2 atm 

con la temperatura i gua l a 306 ºK. As umir comportaQi ento 

ideal) 

Respuesta.: 5.86 KJ 

4. En la reacción a 25 CC 

a) Con los datos apropiados del apéndice 8 calcular6Go 

b) Calcular el grado de disociación a la presión total de -

1 atm. 

c) Cuál es el grado de disociación a 10 atm de presión total. 

5. P~ra la reacción hipot~tica : 

Kp ca 6.55 a 900 CK y Kp =, 1.86 a 1000 CK. 

Calcular A H para este intervalo de temperatura. 
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6. En la disociaci6n a una at~osfera 

= + s 
2(g) 

Kp = 0.0118 a 1338 QK, mientras la entalpíc de reacción, 

o 
AH = + 177.4 KJ. 

Encontrar la const3nte de equilibrio a 1473 QK 

Respué~ta: Kp ~ 0.0507 

7. A 2155 gC y 1 atm, pnra : 

La reacci6n de descomposici6n de dos moles de agua gas, 

a) Ca lcular el grado de óisocinci6n 

b) Cuál es el grado de disociación a la presión total de 0.01 

atm. 

8. Para la reacción 

Los va lor2s de energ1a libres a 298.15 º ~ Y 1000 QK son respes 

tivamente AG~ - 457 KJ Y ~~ = - 387. Encontr3r: 

a) KP1 
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para ambas tempera turas . 

b) Con la ecu acifin 5-31 8 , calcular ~Ho para la re acci6n 

de formaci6n de los dos mo les de ag ua . 

Respuesta b) -486 míJ 

9. Haciendo uso de la ecuaci6n 3-22 para encontrar una expresi6n 

simulará la ecuaci6n 3-24 y apalicando luego la ecuaci6n 5-26. 

Encontrar 6Go a 1000 OK para la reacci6n : 

+ 

Tomando en cuenta los datos que a continuaci6n se dan. 

2H2 O2 
2H

2
O UNIDADES 

6Ho 
f 

O O 2(-241,830) Joule 

6Go 
f 

O O 2(-228,500) Joule 

SO 2(130.5 205 2(189) JOK-1 
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Cp = al + biT + 

SUST ANCI A al 

2(27.28) 20.26) 

29.96 4.18 

200.54) 2(10.29) 

Respuesta 

10. Para la r eacci5n 

-5 clx 10 

2(0.50) 

-1.68 

o 

- 385 KJ 

a) Derivar una expr esi5n de Kp como funci6n de T. 

b) Evaluar KP 1(298.15) y I ~P2 (1000) 

Respuesta Kp 10 = 1.18 x 10 
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A P E N DIe E 
" .. ............ . .......... 

l. Sl STE¡'¡A mTE j-{NA C I [¡r~ ;' L DE urHLlADES cs . l.) 

TABLA l-A UNIDADES FUNDAMENTALES DEL S.l. 

r"l AGr~lTUD FISICA r~OM8RE DE LA UNIDAD SIMBOLO 

'Longitud t-1etro m 

!'1asa Kilogramo Kg 

Tiempo Segundo s 

Intena. de corriente 
eléctrica. Amperio A 

Ter;¡peratura Grado Kelvin K 

Cantld.de Sust. mol n 

TABLA l-B EJEMPLOS DE UNIDADES DERIVADAS DEL S.I. 

r·'lAGrHTUO ,FISICA NOMBRE DE LA UNIDAD 51MBOLO 

Fuerza Newton N=Kgms -2 
1: J m -1 

Presi(¡n -2 Nm 

Energ1a Joule 2 -2 J=Kgm e = Nm 

Carga eléctrica ' Coulomb C = As 

Oif.de Potencial Voltio V = NrnC-1=Kgm2s -3A-1 

l BIElL;;r 
I JlI lOAD o 
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TABLA l-C FACTORES DE CONVE SION PARA ALGUNAS UNIDADES NO IN­

CLUIDAS t:N 5.1. 

l'lAGrUTUD F1SICA N O M S R E E4UIVALENCIA EN 5.1. 

Longitud Angstron AO 1A
o = 10-10m 

Volumen Litro 11it= 10-3m3= 1dm3 

Presión Torr(mmHg) Horr=133,322 Nm 
-2 

At mosfera(atm) 1atm= 101,325 film 
-2 

Energía Ergio 1erg= 10-7J. 

Calor121 (cal) 1eal= 4.1840 J. 

TAB LA l-D ALGUNAS CONSTAN TES FI SICAS V QUIMI CAS EN EL 5.1. D¿ 

UflJIDAD: S. 

fJO¡'¡ SR E O DESCRIPCIO N V A L O R 

I'JUr-l¿HO DE AVOG~DRO 23 -1 
= 6.0222x10 mol 

VELOCIDAD DE LA LUZ 2.997925x108 cm s - 1 
e e = 

CLrJSTArHE D¿ LOa GASES R R = - 1 -1 8. 3143J mol K 

= 0.082058 atm dm
3 

mol K 

VO LUi'lUJ DE urJ GAS a J EL 
ESTADO DE REFE: " ErJCI A. V = 22,415 litros 

C'::RO Ai::3SU LUTO (n - 273.15 QC 
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TABLA 11. ENTALPI AS DE COM8USTION A 1 atm y 298 °K 

SUSTANCIA 

FO RlI"1U LA 

H2 (g) 

e 
- gr~fico 

CO (g) 

CH4 (g ) 

C2H6 (g) 

C3H8 ( g) 

C4H10 ( g) 

C4H10(g)i 

C5H12 (g) 

CGH14 (l) 

C7H16(l) 

C8H18(l) 

C2H4 ( g) 

C3H6 ( g) 

C4H8 (g ) 

C2H2 ( g) 

C5H10U) 

C6H12(l) 

C6
H6(l) 

C7H8 (l) 

C2
H50HU) 

Cli3e OH (l) 

C2H500 CCH
3
)l) 

A -1 
~H comb.(KJ mol ) 

N O M B R E 

Hi dr6geno -285.84 

Carbono -393.51 

M6noxido de C. -282.99 

Metano 

Etano 

Propano 

N-Butano 

I sobutano 

n-Pentano 

n-Hexano 

n-Heptano 

n-Octano 

Etileno 

Propileno 

1-Buteno 

Acetileno 

Ciclo pentano 

Ciclohexano 

Benceno 

Tolueno 

Et ano l 

Ac. Acético 

Acetato de etilo 

-890.36 

-1559.90 

-2220.1 

- 2-878.5 

-2871.6 

-3536.15 

-4163.12 

-4811.2 

-5470.71 

-1411.0 

-2058.47 

-2718.58 

-1299.6 

-3290.88 

-3919.91 

-3301.5 

-3909.95 

-1367.00 

-872.40 

-2254.17 
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T AB~U\ 1 II-A CAPACIDAD CALO¡U FICA r ID LAR DE SUST Ar~ CI AS I NORGAN I 

o -2 ~ I CAS AL ESTADO GAS - ncp = al+bT + c lr 

SUSTANC I AS I NoRGANI CAS a' b'X103 Clx10-5(j mol- 1K- 1) 

He, Ne, Ar,Kr , Xe(g) 20.79 O O 

H2(g) 27.28 3.26 0.5 

°2(g) 29.96 4.18 - 1.67 

rJ2(g). 28.58 3.76 - 0.50 

S(g) 22.01 - 0.42 1.54 

CO (g) 28.41 4.10 - 0.46 

C12(g) 37.03 0.67 - 1.84 

12(g) 37.40 0.59 - 0.71 

CO2(g) 44.22 8.79 - 8.62 

H2o(g) 30.54 10.29 O 

r'JH3(g) 29.75 25.10 - 1.55 

S02(g) 38.60 9.25 5.02 

H2S(g) 32.68 12.38 - 1.92 

Br 2 (g) 37.32 0.50 - 1.25 

S2(g) 36.48 0.67 - 3.76 

" para intervalo de temperatura 298 a 2000 K. 
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T Bl A III-B "PI ~IOAD Cr\ LLJ.n FI"';ri HO L4d D - SUSTr\ ~ G I A ORGAfnCAS 

" o 2 Cp = a + bT + CT 

COHPU STUS ORGAfnCOS B bx10 3 5 -1 -1 cx10 (j mol K ) 

Hctano 14.32 74.66 - 1.74 

Etano 5.75 175.10 - 5.78 

Propano 1.72 270.75 - 9.45 

n-Butano 9.40 341.91 -11.97 

Isobutano 9.61 344.79 -12.05 

n-Pentano 13.14 420.63 -14. 88 

n-Hexano 17.97 496.48 -17.63 

n-Heptano 22.6 572.92 -20.41 

n-Optano 26.07 652.46 -23.29 

C:tileno 11.32 122.01 - 3.79 

Forrnaldehido 18.82 58.38 - 1.56 

Etonol 14.97 208.56 - 7.11 

i4cctona 22.47 205.97 - 6.35 

Benceno - 39.66 501.79 -33.77 

Piridina - 12.62 368.54 -16.18 

Tolueno 1.82 394.36 -13. 08 

" Para intervalo de temperatura 298 a 1500 K. 



TABLA IV -A 

SUSTANCIA 
IfoJORGAN ICA 

o2(g) 

O 
3(g) 

H2(g) 

H2o(g) 

H2OCl ) 

Cl2 (g) 

Hl1l
Cg ) 

8r2(l) 

Br2 (g) 

H8r(g) 

12(g) 

HI(g) 

5 (romb) 

5 (monoel) 

502 (g) 

503 (g) 

H25(g) 

N2(g) 

rm(g) 

CII02(g) 

rJ204 (g) 

r.JH3 (g) 

NH4 Cl(s) 

HfJ03 (1) 
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PROPIEDADES TER~1OD INAfHCAS DE ALGUNAS SUSTANCIAS I NoR 

o GAr I eAS A CONDICIONES DE 1 atm y 25 C. 

A HOf 50 O LlG . f 

tíJ mol -1 Jmol -1 K -1 tíJ mol -1 

0.0 205.03 0.0 

142.2 237.6 163.43 

0.0 130.59 0.0 

- 241.83 188.72 228.59 

- 285.84 69.94 237.19 

- 0.0 22.95 0.0 

- 92.31 186.68 f.o 95.26 

0.0 152.3 0.0 

30.71 245.34 3.14 
-

- 36.23 198.48 f.o 53.22 

62.24 260.58 19.37 

25.90 206.33 1.30 

0.0 31.88 0.0 

0.30 32.55 0.10 

-296.06 248.52 300.37 

-395.18 256.22 1- 370.37 

- 20.15 205.64 ... 33.02 

0.0 191.49 0.0 

90.37 210~62 88.69 

33.85 240.45 51.84 

9.66 304.30 98.30 

- 46.19 192.51 16.63 

-315.39 94.6 ~ 203.89 

-173.23 155.60 ~ 79.91 

-

Cpo 

J mol-1K-1 

29.36 

38.16 

20.79 

-
33.58 

75.30 

33.93 

29.12 

35.98 

29.12 

36.86 

29.16 

22.59 

23.64 

39.79 

50.53 

33.97 

29.12 

29.86 

37.91 

38.71 

35.66 

84.1 

109.87 
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~.!I Of 50 ~ ... o Cpo SUSTA NCIA LJ
f 

mOnGJ-;fH L.: A 
"J 1-1 J mo l - 1K- 1 KJ - 1 J mol-1K- 1 " mo mo l 

PC13(g) I - 306.35 311.67 - 286.27 109.87 

PC15 (g) - 398.84 352.71 - 324.64 -
C9grafito) 0.0 5.69 0.0 8.64 

C(diamente) 1.90 2.44 2.87 6.06 

CO(g) - 110.52 197.91 - 137.27 29.14 
, 

C02Cg ) - 393.51 213.64 - 394.38 37.13 

CaCs) 0.0 41.63 0.0 26.27 

CaOCs) - 635.09 39.7 - 604.2 42.80 

CaC03Cs ) -1206.87 92.9 -1128.76 81.88 

CuDCs) - 127.2 44.4 

CuO (s) - 166.69 100.8 - 146.36 69.9 

Fe(s) 0.0 27.15 O 25.23 

F203(s) - 822.2 90.0 - 741.0 104.6 

Fe}04 -1120.9 146.4 -1014.2 -.-



n~íJLA IV -8 

SUST!'HJ CI AS 
r'j [J r·1 B R E 

r·íc té:Jn O 

Etano 

Propano 

n-8utano 

i-Butano 

n-Pentano 

n-Hexanci 

n-Heptano 

n-Octano 
~ -

Benceno 

Benceno 

Etileno 

Propileno 

1-Buteno 

Acetileno 

formaldehido 

Acetaldehido 

Metanol 

Etanol 

Ac.fórmico 

Ac.Acético 

Ac.Oxálico 

Glicina 
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PROPIEDADES TERMODI NAM ICAS DE ALGU NA S SUSTAN:IAS OR 

GA iJI CAS A CO¡'JDICIONE: S ' DE 1 Btm y 25 Oc 

ORG .::¡ r! 1 CAS b. Ho SO ~Go 
FOP';·jULA f -1 -1 -1 f -1 I'iJ mol Jmol K I'iJ mol 

CH4Cg ) - 74 . 85 18 6. 19 - 50 .79 

C2H6 (g) - 84.67 229.49 - 32.89 

C3H8 (g) 103.85 269.91 - 23.49 

C4H1O (g) 124.-73 310.03 - 15.71 

C4H10 (g) . 131.595 294.64 - 17.97 
C

5
H

12 146.44 348.40' - 8.20 
C

6
H

14 167.19 386.81 0.21 
C

7
H

16 187.82 425.26 8.74 ' 
_ C8H18 208.45 463.67 17.32 

C6H6 (g) 82.93 269.20 129.66 

C6H6 (l) 49.03 124.50 172.80 

C2H4 (g) 52.28 219.45 68.12 

C3H6 (g) 20.41 266.94 62.72 

C4H8 {g) 1.17 307.44 72.04 

C2H2{g) 226.75 200.82 209.2 

012O(g) -115.90 218.66 - 110.04 

C2H4O{g) -166.35 265.70 - 133.72 

CH3OH{l) -238.64 126.64 - 166.31 

C2HSOH{l) -277.63 160.7 - 174.76 

CH202H9l) -409.2 128.95 - 392.46 

C2H402{l) -487.02 159.83 - 392.46 

C
2

H
2

0
4 -826.7 120.1 - 697.9 

CCl4U ) -139.49 214.43 - 68.74 

C2H!,o2 N{s) -528.56 109.20 - 370.74 



Sustancia 

HCl 

50
2 

NH
3 

a;Cl
3 

PbI
2 

Benceno 

Tolueno 

Cl
2 

Butano 

~ ~~ 

Tobla V. 

T
f 

, 
~Ho ~SfUS1~1 -1 

T ~Ho ll. S 
fus16!:!1 v v v 

CC KJ mol J mol K CC -1 J mol-1K-1 
KJ mol 

114.22 1.99 12.51 85.05 16.15 85.77 

75.48 7.40 37.45 10.05 24.92 94. 68 

77.76 5.65 28.93 33.43 23.35 97. l fO 

63.5 9.20 \ 43.93 61.2 29.37 87.65 

41.2 21.76 31.80 8.72 103.76 90 .79 

5.533 9.84 35.30 80.10 30.76 87. 07 

94.991 6.62 37.15 110.62 33.472 87.24 

101.00 6.41 37.20 34.06 20.41 85.35 -

30.350 4.66 34.57 0.50 22.39 82. 13 

Entalp1as y Entrop1as de fusi6n y de vaporización de algunas s ustancias. 

1\) 
~ 

~ 
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