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CAPITULO 1

INTRODUCCION

8 1.1.- Objetivos y base previa

El objetivo fundamental de esta Asignatura es dtgrgaara la aplicacion de los recursos
de la Termodindmica a los problemas de Ciencida dierra, Laboreo de Minas, Ciencia de
Materiales y Metalurgia, Ingenieria Energética gelieria Ambiental. En estos campos de
actividad es frecuente encontrarse con fendmenowtigaleza quimica, cuyo tratamiento
termodinamico requiere la aplicacion del conjuréacdnceptos y métodos que constituyen la
llamadaTermodinamica Quimica

La Termodinamica Quimica proporciona la base neieepara todas las aplicaciones,
tanto de cardcter fisico como quimico, que se vanealizando este curso y los sucesivos, asi
como en el ejercicio de la profesion.

El estudio de esta Asignatura requiere el conoaitaiprevio de los siguientes conceptos
fundamentales:

- Sistema y ambiente.

- Sistemas abiertos, cerrados y aislados.

- Propiedades intensivas y extensivas.

- Sistemas homogéneos y heterogéneos.

- Estado de un sistema. Equilibrio termodinamico.
- Equilibrio térmico. Principio Cero.

- Temperatura empirica y temperatura absoluta.

- Ecuacion de estado.

- Transformaciones y sus clases.
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- Intercambios energéticos. Trabajo y calor.

- Primer Principio. Energia interna y entalpia.
- Capacidades calorificas.

- Reversibilidad e irreversibilidad.

- Procesos casi-estaticos.

- Segundo Principio. Entropia.

- Enunciados de Planck y de Clausius.

- Entropia y equilibrio.

- Temperatura termodinamica.

Toda deficiencia que pudiera existir debera seetkada cuanto antes con la ayuda de
la bibliografia basica que se indica en el Progrdeka Asignatura.

§ 1.2.- Coeficientes termoelasticos

Como es sabidogel estado termodinamico de un sistema homogénemmdoer
guimicamente inerte y en equilibrio, queda deteatiin por su composicién quimica, su
cantidad de materia (0 su masa) y dos funcionesstido independientdglas adelante, en el
§ 4.3, volveremos sobre esta cuestion.

A consecuencia de esto, entre las tres funcionestdelol, p y V del sistema ha de
existir una relaciéon funcional
¢(T,p,V) =0, (1.2.1)

gue es unacuacion de estaddel sistema. Gracias a ella, conocidas dos fuesiole estado,
gue se toman coma@riables queda determinada la tercera cdomcionde las dos primeras.
A la ecuacién (1.2.1) correspondera una superéniel espacio (T, p, V); si se corta dicha
superficie mediante plands = Cte., p = Cte. o V = Cte., se obtienen curvas llamadas,
respectivamentaesotermasisobaraso isocoras

Mediante la ecuacién de estado se pueden calcntz coeficientes, denominados
coeficientes termoelasticade uso frecuente y susceptibles de determinagsidgarimental. Son
éstos los siguientes:
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Coeficiente de dilatacion isobaro

1oV
o =

v ?) 0 (1.2.2)

Coeficiente piezotérmico isocoro

_ 1.9
B, = IO( aT)v (1.2.3)

Coeficiente de compresibilidad isotermo

1,0V
XT = _=(

v 8=p) _ (1.2.4)

Conviene advertir que, al derivar parcialmente esrmibdinamica, se indican
explicitamente, mediante subindices, las variaplespermanecen constantes en la derivacion.
Ahora puede parecer trivial esta adicion, pero awi@ante comprobaremos que, en general, es
necesaria para evitar confusiones.

El Célculo Diferencial indica que los tres coefitties anteriores no son independientes,
tal como vamos a recordar a continuacion. Seawvamgblesx, y, z, ligadas por una relacion
funcional

$(x,y,2) =0, (1.2.5)

gue determina una cualquiera de las tres variabl®® funcién implicita de las dos restantes.
Tomemos, por ejemplo,

z =z(x,y). (1.2.6)

Si se mantieng constantey resulta ser funcion implicita oe Para determingdy/ox), a partir
de (1.2.6), bastara derivarla parcialmente resptq conz constante:

3 3 3
o:(a_)z()y+(a_§)x(a_3):)z. (1.2.7)

Como adema@z/ox), = 1/@0x/dz), y (9z/dy), = 1/@yl9z), , podemos dar a (1.2.7) las formas

equivalentes que siguen:
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(55, =1 (128)
)
(),
(%§Z=— i - (1.2.9)
(%),

Las férmulas (1.2.7), (1.2.8) y (1.2.9) expresandavacion implicita ya conocida por el
Célculo Diferencial. Esta relacion, muy aplicadaTemmodinamica, vamos a emplearla por
primera vez con los coeficientes termoelasticos.

Si, en (1.2.7), sustituimo&,y,z) por (T,p,V), resulta

aVv

(57

aVv 0
o+ (5 =0 (1.2.10)

Al aplicar las definiciones (1.2.2), (1.2.3) y (B.2y operar, resulta
o, = PByXT (1.2.11)

gue permite determinar uno cualquiera de los ciesfies termoelasticos a partir de los otros
dos.

8 1.3.- Convenios de signos para los flujos energéis

Actualmente es frecuente que, por coherencia forsaataten idénticamente todos los
flujos de energia entre un sistema y su ambieago ten forma de calor como en forma de
trabajo. Si se considepsitivatodaenergia entranten el sistema, el Primer Principio de la
Termodindmica se escribird de la forma siguiente:

AU=Q,+W,, (1.3.1)

en dond€Q, y W, son respectivamente ehlor entrante en el sistemael trabajo realizado
sobre el sistema
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En una situacion concreta dada, nada impide toosmiséntidos de referencia que
convengan, sin mas que tener presenteegaggia entrante positiva es igual a energia sadien
negativay a la inversa.

Por ejemplo, en ingenieria mecanica es usual toorao sentidos de referencia el calor
entrante en el sisten@a = Q. y el trabajo realizado por ést = -W.. En este caso, (1.3.1) se
convierte en

AU=Q-W. (1.3.2)

Este es el convenio que vamos a seguir habituadmamtesta asignatura, por ser el que se
aplicara con mas frecuencia en cursos sucesivos.

En ingenieria quimica, en cambio, los sentidostirencia podrian ser calor saliente
g =-Q. Y trabajo entrant®V/.. Entonces

AU =-q+W. (1.3.3)
En general, una vez fijados los sentidos de refeers facil realizar la formulacién

correcta. Consideremos, por ejemplo, un sistemaagoael calorQ, de un manantidl, cede
el calorQ, a un manantia y realizaun trabajow. Se verifica

Q=Q-Q (1.3.4)

W, = -W, (1.3.5)
luego (1.3.1) nos conduce a

AU=Q +W,=Q,-Q,- W. (1.3.6)

Lo importante en todos los casos es identificarempamente| sentido fisicale cada
flujo energético como entrante o salientesighoconcreto con que aparezca en los célculos
dependera dskntido de referencigue se haya tomado para cada flujo. Graficamahdéujar
un sistema, se indicara siempre el sentido deamteéx de cada flujo energético mediante una
flecha; sera positivo todo flujo que se produzcalanismo sentido de la flecha y negativo en
caso contrario. Para facilitar los calculos, etisende referencia se suele hacer coincidir con
el que se espera que tenga realmente el flujo,odl® mue se maneje el menor numero posible
de cantidades negativas.
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8 1.4.- Expresiones termodinamicas de las capacidzsicalorificas

Consideremosan sistema homogéneo cerrado en equilibrio, queusala realizar otro
trabajo que el de expansién o compresiBara todo proceso elemental se verificara

SW = pdV , (1.4.1)

en donde el trabajo elementalV no es una diferencial total exacta. En efectdradlajo
realizado en un cierto proceso, entre dos estadie@s1y 2,

W= [sW, (1.4.2)

resultara depender del proceso concreto seguidm solo de los estados extremos. Para el
volumen, en cambio, por ejemplo,

2
fl dv =V, -V, (1.4.3)

no depende del camino seguido, sino solo de lad@stextremos. Por tantty esdiferencial
total exacta En lo sucesivo las diferenciales totales exacéasidentificadas por el operador
"d" y las que no lo sean, por el simbdld" .

El Primer Principio estipula que
0Q =dU +dW, (1.4.4)

en donde se aprecia qdie es diferencial total exactad@ y W no lo son. Al aplicar (1.4.1),
resulta

0Q =dU + pdV . (1.4.5)

Supongamos ahora que el proceso en cuestido@sa EntonceslV =0y (1.4.5) se
reduce a

8Q, = [dU], . (1.4.6)

Como se trata de un sistema homogéneo cerradaidibeq, su estado dependera de sélo dos
variables independientes. Si tomamos el(@aY), podemos desarrollar (1.4.6) como sigue:

ouU

5Q, = [dVY],, = (?)V dT . (1.4.7)
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luego lacapacidad calorificalel sistema a&olumen constanteera

o)

ou

Sy (1.4.8)

Analogamente, para un procasobarq de (1.4.5) se desprende que
0Q, = [dU + pdV], = [d(U+pV)], = [dH],, (1.4.9)

ya que, por definicién dentalpiaH,

H=U+pV. (1.4.10)

Ahora tomamogT,p) como variables independientes:

oH

5Q, = [dH, = (<

) ,dT (1.4.11)

y la capacidad calorifica a presion constargera

o
2 ()

0 = o7 o (1.4.12)

Las expresiones (1.4.8) y (1.4.12) determiigny C, como funciones de estado
extensivasdel sistema considerado. En ellas se aprecia uadddd muy frecuente en
Termodinamica: En las transformaciones isobarbktiane un papel analogo al delan las
isocoras.

Si se dividen las capacidades calorificas por elerd de moles del sistema, se obtienen

loscalores molare€, y C,,, que son unas propiedadegnsivasnuy utilizadas en Termodina-
mica Quimica. Si, en cambio, dividimos por la m@eissistema, resultan loalores especificos

Cv Y C,, que también son propiedades intensivas y se amfiiscuentemente en Termodinamica

Técnica.
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8 1.5.- Estudio termodinamico de los gases ideales
Denominaremogas ideala todo aquél que verifica:
a) La ecuacion de estado
pV = nRT, (1.5.1)

en donden es el numero de moles del gaR s laconstante de los gaseonstante
universal cuyo valor en el Sistema Internaciond®,8%44 J Kmol™, aproximadamente
igual a 2 cal K'mol™.

b) La condicién termodinamica
ou
(a=v)T =0, (1.5.2)

gue indica que la energia interna del gas idealenaltera cuando varia su volumen si
su temperatura permanece constante.

La derivada parcial (1.5.2) se ha tomado en elgy(@rV). Si pasamos al plan@,p)
mediante el sencillo cambio de variables siguiente

T T
\
U T
[\
p V
\
P,
se verificara
ouU ouU oV

Las formulas (1.5.2) y (1.5.3) expresahéy de Joule: La energia interna de una cantidgd fi
de un gas ideal, quimicamente inerte, no dependaudelumen ni de su presion y es solo
funcién de su temperaturdComo consecuencia inmediata de esta ley, podelaos la
expresion (1.4.8) d€, la forma
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C = 4= (1.5.4)

sustituyendo la derivada parcial por una derivadaaria, ya que ahotd sélo es funcién de
T. Por lo tanto,la capacidad calorifica isocora de un gas ideal faacion sélo de su
temperatura y es igual a la derivada ordinaria @alode la energia interna respecto de la
temperatura

En cuanto a la entalptd, segun su definicion (1.4.10) y la ecuacion dades(1.5.1),
verifica

H=U+pV=U+nRT (1.5.5)

y, comoU sdlo depende dE, resulta qued también es funcién sélo de (1.4.12) tomara la
forma

C = == (1.5.6)

analoga a (1.5.4).

Si derivamos (1.5.5), obtenemos

Cp:ﬁ:=-|—+nR:CV+nR (1.5.7)

y, refiriéndonos a un mol de gas,
C -G =R, (1.5.8)

gue expresa laey de Mayer: La diferencia entre los calores medaisobaro e isocoro de todo
gas ideal es igual a la constante univeiRaHay que advertir que esto sélo se verifica para u
gas ideal. En Termodinamica Quimica Il se deduaié expresion mas general@g - C,,
valida para una sustancia cualquiera, que compr&ritlé.8) como caso particular.

Termodinamica Quimica | © Montes VillalénM.; Garcia
Torrent, J. -1.9-



Los calculos de los cambios de energia internaatpa de un gas idealin reacciéon
quimica se realizan facilmente por integracion de (1.%.4).5.6):

T, _ T,

||2 - ||l + ﬁrl Cvd| = Ul + nle CVC“ (1.5.9)
T, _ T,

H2 — Hl + ﬁrl de| = Hl + nﬁrl de| . (1510)

Finalmente, vamos a analizar las transformaciswermas y las adiabaticas en gases
ideales.

Cuando un gas ideal experimenta traasformacion fisica isotermglemental, la Ley
de Joule indica que la energia inteth@ermanece constante. En consecuencia, al aplicar e
Primer Principio obtenemos, si el proceso es révers
3Q =dW = pdV (1.5.11)
y si eliminamo con la ayuda de la ecuacién de estado (1.5.1),

dv
5Q = 3W= nRTT : (1.5.12)

Al integrar entre el estado inicidly el final 2, resulta

Vv, P,
Q=W=nRT In v - nRT In — . (1.5.13)

1 p2

Analicemos, por ultimo, unteansformacion fisica adiabaticelemental de un gas ideal.
Entonces e8Q = 0V, si el proceso es reversible, el Primer Primcipipone que

dU = 3W = -pdV (1.5.14)
y por aplicacion de (1.5.4.),
dU = nG,dT = 5W, (1.5.15)
gue permite expresar el trabajo elemedid en funcién dedT.

Por integracion se obtiene el trabajo entre daslestl y 2:

T2
W= -aU=U - U, = —nfT C AT . (1.5.16)
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Para obtener una ecuacion que liyug T, aplicamos (1.5.15) en (1.5.14):
nC,dT + pdV =0 (1.5.17)

y eliminamosp, como antes, mediante la ecuacion de estado )1.5.1

dT dv
C\/# + RT =0. (1.5.18)

Esta es la ecuacion diferencial de la transfornmad@ra facilitar su integracion, supondremos
gue C, permanece constante. Con esta hipoétesis la imiégrantre dos estaddsy 2 es
inmediata:

| T2 R V2 0
n — + n— = 0.
oy T, v, (1.5.19)

Ahora bien, segun la Ley de Mayer (1.5.8),

R=GC,-C,=C/(CJC,-1)=C/(x-1), (1.5.20)
en donde hemos introducido el llamaddice adiabaticalel gas:
x=CJC,, (1.5.21)
gue, evidentemente, es siempre mayor que la un@adeste recurso, (1.5.19) toma la forma
| T 1) | i 0
n —= + - n —= =0,
T, (x - 1) v, (1.5.22)
o también
T,V,5 = T,V,<? (1.5.23)

y al eliminarT con la ayuda de la ecuacién de estado (1.5.1),
AYAETAVAR (1.5.24)

Estas dos férmulas son expresiones deejade Poissgmue gobierna las transformaciones
adiabaticas reversibles en gases ideales quimicanmentes.
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CAPITULO 2

TERMOQUIMICA

8 2.1.- Efectos calorificos de los procesos quimsco

La Termoquimicaaplica el Primer Principio de la Termodinamicaesiudio de los
balances energéticos de los procesos quimicos.n&sharramienta fundamental en toda
disciplina que se ocupe de procesos fisicoquimicass efectos calorificos, coriecnologia
de Combustibles, Generadores y Motores TérmicodalMgia, Operaciones Basicas de
Procesosetc.

Desde los procesos biolégicos mas elementalesataesdtular hasta las mas complejas
reacciones de una industria quimica de Ultima @eidn, todo sistema que sufre
transformaciones fisicoquimicas puede experimamtaariacion en su contenido energético.
Tales variaciones dan lugar a intercambios ene@getion el ambiente. Salvo que se dispongan
las cosas especialmente (por ejemplo, procesozidacin-reduccion en una pila eléctrica),
lo mas usual es que el Unico tipo de trabajo qe€auealizarse durante una reaccion quimica
sea de expansion o compresion, debido a los camibieslumen que puedan acompafarla. En
todo lo que sigue supondremos que se dan estassiancias.

Las reacciones quimicas espontaneas que desprealderson, con mucho, las mas
frecuentes. Con fines practicos, es preferible pparmantidades positivas, por lo que en los
calculos termoquimicos se suele tomar como sedédeferencia el del calor saliente -Q,
para los flujos calorificos, tal como anticipabarensl § 1.3.

Si la transformacion tiene lugavalumen constantel trabajo realizado sera nulo y de
(1.3.3) se desprende que

g, = -AU (V = Cte)), (2.1.1)

es decir, ekalor cedido a volumen constantene dado por laisminucién de la energia
internadel sistema, que es una funcién termodinamicatele.
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De forma similar, si la transformacién ocurre aspgye constante, de acuerdo con el
Primer Principio se verificara:

Q = -q, = AU + fpdv = ..

=AU + pfdv = AU + pAV . (2.12)
Pero, si recordamos la definicién (1.4.10) de eidal
AH=AU +pAV (p=_Cte.) (2.1.3)
y al sustituir en (2.1.2),
g, = -AH (p = cte.), (2.1.4)

gue indica que atalor cedido a presion constangs igual a ladisminucion de la entalpidel
sistema, que es otra funciéon termodinamica de estad

Las formulas (2.1.1) y (2.1.4) ponen de manifiegte los efectos calorificos a volumen
constante o a presion constante no dependen delcaancreto seguido por la transformacion,
sinosolo de los estados inicial y final

Lo mas frecuente es que las reacciones transcaipeesion constante, de manera que
habitualmente emplearemos los cambios entéalpiaasgxgresar las transferencias de calor.

En los célculos termoquimicos, para evitar cualgo@nfusion de signos, es muy
aconsejable limitarse a manefdd y AU, que proporcionan una lectura directa del baldece
energia en la transformacion, ya que no son masagdiéerencia entre los valores de cada
funcién antes y después de producirse la reacEidparticular, cuando reactivos y productos
se encuentran en proporciones estequiométricasgdasivos, estado inicial, se transforman
totalmente en productos, estado final) sera

AH = H, - Hq (2.1.5)

Se denominarndotérmicagas reacciones en las que se verifith> 0, mientras que
sonexotérmicagquéllas para las giH < 0. Si se mantiene el sistema en contacto calorifico
con el ambiente, que lo mantienemperatura constant@na reaccion endotérmica producira
un flujo de calor hacia el sistema, mientras quen@accion exotérmica provocara una cesion
de calor a su entorno.
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Si una reacciéngxotérmicaa presion y temperatura constantes, se produjera e
condiciones adiabaticaga presion constante, como la transferencia loe saria nula, (2.1.5)
indica queH, = Hi. Dado que a temperatura constanteHlsa< Hg, la temperatura de los
productos tendra que saayorque la inicial de los reactivos, en la medida sge necesaria
para lograr la igualacion de entalpias. Evidenteéeyeon una reaccién endotérmica ocurriria
lo contrario.

En todo lo que sigue, salvo indicacion expresaeatido contrario, supondremos que
las reacciones se desarrolitemperatura constante mas estrictamente, que las temperaturas
iniciales y finales son iguales.

A la hora de realizar célculos termoquimicos es freguente encontrar datos de calores
de reaccion a volumen constante, pues muchas deéaiones experimentales en laboratorio
se realizan en bombas calorimétricas de volumestante. Dado que lo normal es que los
procesos y reacciones tengan lugar a presion caesis necesario investigar qué relacion
existe entré\H y AU.

La entalpia y la energia interna de una
sustancia se diferencian en el térmo. En P

una reaccioi\H y AU difieren en el valor que 8 V = Cte

toma la cantidagV para los productos y los )

reactivos, de forma qug, y g, no son, en

general, iguales porque el sistema puede AV

realizar trabajo sobre su entorno durante el 1 *2

transcurso de una reaccion cuando ésta tiene
lugar a presion constante, pero no a volumen
contante. Tal como se aprecia en la figura
2.1.1, hay que tener presente que los estados
finales a que se llega, desde un mismo estado
inicial 1, son diferentes2(6 3) segun que se . v

) Figura 2.1.1
proceda a presion constante o a volumen cons-
tante, y quéAH, y AU, se refieren, en rigor a
procesos distintos. En el caso particular de gdestdos reactivos y productos segases
ideales como vimos en el § 1.5, sus energias internasajpgas soélo dependen de la tempera-
tura, luegoH, = Hy y U, = U, . Por tantoAH, = AH, y AU, = AU, y verificara formalmente
(2.1.3), aunque la\H y la AU que figuran en ella se refieran a dos transforomas
diferentes.En los cuerpsslidos o liqguidoscomo son muy poco compresibles, las diferencias
de presion usuales entre los est&ip8 no afectaran apreciablemente ai aH y se producira
muy aproximadamente la misma situacién anterior.
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Las consideraciones anteriores permiten deterd@malacion existente entre los calores
de reaccion en algunos casos particulares, quademas, los mas frecuentes:

a) Reacciones entre sélidos o liquidd®s cambios de volumen son tan pequefios que,
por lo generallpAV| « AU y (2.1.3) se reducefH = AU con una excelente aproximacion en
la mayoria de los casos.

b) Reacciones entre gases idealBPg acuerdo con su ecuacion de estado,

PAV = RTAn (2.1.6)

con T y p constantesAn representa el cambio en la cantidad de materissidegma a
consecuencia de la reaccion. Al aplicar (2.1.62eh 3), resulta

AH =AU + RTAn ,

(2.1.7)
gue da la respuesta al problema planteado.

c) Reacciones entre gases ideales y solidos alliguEn este casd\V ~ AV, ya que
la contribucion de los solidos y liquidos a los bara de volumen es despreciable. CaliVQ,
verifica (2.1.6), podemos escribir

AH = AU + RTAn,,,

(2.1.8)
en dondeAn, se refiere sblo a las sustancias que intervengastado gaseoso.
8 2.2.- Avance de reaccion
La representacion usual de una reaccion tienemaafgiguiente:
; 4R = Xk: PPy (2.2.1)

en dondd,; y P, simbolizan reactivos y productos respectivamdtteemos dar una forma mas
compacta y manejable a esta expresion si introcagimos coeficientes tales que

vo=p, VK (2.2.2)
y representamos reactivos y productos con un sordmrhanB,. Entonces (2.2.1) se convierte
en
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> vB =0. (2.2.3)

En esta expresion los reactivos se caracterizaieper coeficienteg negativos y los productos
por tenerlos positivos. Esto corresponde al heehgue, cuando la reaccion (2.2.1) avanza de
izquierda a derecha, se consumen reactivos y seafomproductos en proporcién a sus
respectivos coeficientes estequiométricos. El gag@.2.1) a (2.2.3) es muy simple, ya que se
limita a cambiar de signo los coeficientes estageéinicos de los reactivos. Hay que observar
que los coeficientes, B y v sonpuros nimerassin dimensiones.

Consideremos ahora una reaccion genérica, repagiseen la forma (2.2.3). Si la
reaccion experimenta un progreso infinitamente pquhabra proporcionalidad entre las
variacionegin; de las cantidades de materia de las esp&;igsus coeficientes;:

1t 2 _ =_ =... =deg , (2.2.4)

en donde hemos representado el coeficiente de qmiopalidad pordg, que denominaremos
avance elemental de la reaccid@@omo lagin; se miden en moles y los coeficienteson puros
numerosdg tendra las dimensiones del mol. De (2.2.4) serdase que

dn=vdé Vi (2.2.5)

y también, al integrar,
o=y, e[ vdE = g (2.2.6)

en donde, , es la cantidad inicial de la especie gené@jcauandd = 0. De aqui se deduce que

N =N, ;
& = ——— vi. (2.2.7)

V.
]

Inicialmente, elavance de reacciof es nulo y va aumentando progresivamente conforme
avanza la reaccion. Conocidas mgginiciales del sistema, basta conifzEica variableg para
determinar todas lag; mediante (2.2.6).
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Supuesto que haya cantidades suficientes de |dsdeactivos, el reactivo genérigo
se agotara cuando se haga 0y de (2.2.7) deducimos que tal cosa ocurrira coiand

€= -No/Vi=Ejm; - (2.2.8)

€imi €S siempre positivo, ya que vade todo reactivo es negativa. Aquel reactivo & qu
corresponda ung,,; menor sera el que se agote primero y hara matenmdé imposible todo
progreso ulterior de la reaccion. Ese reactivdoeel nombre deeactivo limitador o limitante

{y determina el valor maximo posible feque sera
Emax = "M/ Vy - (2.2.9)
Otra magnitud interesante esggado de reacciénSe define éste como
€=ElE . (2.2.10)
A consecuencia de esta definici@ngs un numero (adimensional) comprendido edtfen el

estado inicial) \ (al agotarse el reactivo limitador). Si sustitugg@or su valor expresado por
(2.2.7) (referida al reactivo limitador) &,., por el que da (2.2.9), obtenemos

n,-n .,
Vy N -N
= — = . (2.2.11)
n ¢,0 n (4,0

resultado que indica qued grado de reaccion es la cantidad relativa dectee limitador
consumidareferida a su cantidad inicial. Segun que se ttatuna reaccion de disociacion, de
formacion, de ionizacién, etc..., se da@ nombre de grado de disociacion, de formacién, d
ionizacion, etc...

Tanto el avance como el grado de reaccién exprebamogreso de una reaccion
mediante una Unica variable, que determina los maelxperimentados por todas las sustancias
que participan en la reaccion. El grado de reacsgéemplea habitualmente en el analisis de la
estequiometria de reacciones. Nosotros, en canaplicaremos preferentemente en la
Asignatura el avance de reaccion, porque permitedtaciones mas simples en las cuestiones
gue abordaremos.
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8 2.3.- Calores de reaccion. Ley de Hess

Las ecuaciones (2.1.1) y (2.1.4) determinan, coerods visto, los efectos calorificos
de los procesos fisicoquimicos a volumen constgngéepresion constante. Interesa ahora
establecer una conexion rigurosa entre dichosafeatorificos y el avance de la reaccion a que
correspondan. Para ello se defineri&alpia de reaccioAH, comoel incremento de la entalpia
del sistema cuando una reaccién experimenta un@/@arr 1 mol La energia interna de
reaccion AU,, se define de un modo enteramente analdgt.y AU, vendran medidos, en
consecuencia, en unidadeseshergia/cantidad de sustangi@l comokJ mol™?, y expresaran
incrementos por unidad de avande la reaccion. Mas adelante, en el § 8.1, volwesesobre
esta cuestion desde un punto de vista mas general.

Vamos a ilustrar lo anterior con un ejemplo. Si neferimos a la reaccidi, + 3H, =
2NH,, la afirmacién "cuando 5 moles dg féaccionan con 15 moles deg pphra producir 10
moles de NHa 500C, se desprenden 545 kJ" significa que, cuandadieaccion tiene un
avance =5 mol, la entalpia experimenta un cambib = -545 kJ. La entalpia de reaccion sera
AH, = AH/E = -109 kJ mot.

Loscalores de reaccigrde acuerdo con el convenio de signos expuestb&2 1, seran
iguales a los incrementos que acabamos de detaninpiandoles el signo. En los calculos
manejaremos siempre los incrememiét y AU,, cuya significacion es inequivoca, limitando
la mencién de calores de reaccion a la presentdei@atos y resultados.

Las férmulas deducidas en el § 2.1 para los efectiosificos en general se convierten
en calores de reaccién sin mas que dividirlas pavance de reaccion a que correspondan. Las
unidades de los resultados pasaran, por ejempkd, aleJ mol™. Las formulas (2.1.7) y (2.1.8)
se convierten en

AH, = AU, + RTAv (2.3.1)

AH, = AU, + RTAv,,,. (2.3.2)

Al estar determinados los calores de reaccionmmementos de funciones de estado,
resulta que el calor que se transfiere en el camqidimico es independiente del camino seguido,
y depende soélo de los estados inicial y final. Sigimpre que los reactivos iniciales estén en las
mismas condiciones fisicas y quimicas y se llegias anismos productos finales,MH sera
el mismaanto si se trata de una transformacion direatzocsi se llega a los productos a través
de una serie de reacciones. Esta consecuenciantyikd Primer Principioes laley de Hess
a veces denominada "ley de los estados iniciadal'fiVeamos su expresion analitica.
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Supongamos gue una cierta reaccion es la resulfantma serie de reacciones de la
forma (2.2.3), cuyas respectivastalpias de reaccioAH,; (j = 1, 2, ...)se conocen. Si la
ecuacion de la reaccion resultante es una comiiméineal de la forma

Z}\j(ZViBi) :ZZAj\)iBi =0, (2.3.4)

en dondel; es el coeficiente que multiplica la reaccion geér, el AH, de la reaccion
resultante quedara determinado por la siguienteesin:

AH, = JX:AJ' AR (2.3.5)

esto es una combinacion lineal de la misma forngal@gue condujo a la reaccion resultante.

La ley de Hess es de enorme utilidad en muchasaamines termoquimicas, algunas de
las cuales se veran en lo que queda de este caituinbinando adecuadamente reacciones
guimicas se pueden calcular mediante (2.3.5) caldeereaccion desconocidos o de dificil
medicion experimental.

§ 2.4.- Calores de formacion

Dado el gran numero de sustancias quimicas disente existen, se comprende que
el numero de posibles reacciones quimicas que c@mbiesos compuestos es
extraordinariamente elevado. Seria de gran utikghmdntrar un mecanismo que nos permitiera
calcular elAH, de cualquier reaccion a partir de datos disposibtibre las sustancias que
intervienen en tal reaccion.

Surge aqui el concepto dalor de formacion de un compuesjoe es el calor de la
reaccion mediante la cual se obtendria ese conpagstrtir de sus elementos. Los valores de
los calores de formacion se consideran propiedzatasteristicas de las sustancias y se pueden
encontrar tabulados para un niumero consideralderdpuestos quimicos. Son muy Utiles para
calcular losAH, de las innumerables reacciones en las que puetenanir. Debe hacerse notar
que las reacciones de formacion son realizablesrempntalmente en algunos casos, pero en
la mayoria de los compuestos el mecanismo de oalbakado en la aplicacion de la ley de
Hess, ha sido el inverso, de forma que muchos ealde formaciéon se han obtenido
indirectamente a partir de reacciones culék se midieron experimentalmente.
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Para que tenga sentido asignar a cada compuestacquin calor de formacion anico,
es preciso fijar, por convenio, las condicionesodap que se desarrollara la reaccién de
formacion.

Estado normal, estado de referencia o estado eatateluna sustancia a la temperatura
T del sistema es el de su forma pura méas estalibha tmperatura y a una presion prefijada;
dichapresion normaksl bar, aunque todavia muchas tablas se refiefieaten (las diferencias
suelen ser despreciables en la practica dentranidel de precision de la mayoria de los
calculos). No deben confundirse estas condiciohekl sistema 1 bar) con las "condiciones
normales" de Fisica para los gase$RN que sorD°C y 1 atm (6 1 bar).

Para la tabulacion de datos se adoptertgperatura convencionde298,15 K(25°C).
Se denominastado normal de un elemento quimic@BC aquél en que es estable a la
temperatura convencional 88°C y la presién normal dk bar (6 1 atm). A este estado se le
asigna, por conveni@ntalpia nula

Por ejemplo, la entalpia de las moléculas diatésgeaeosas de elementos que en estado
normal son gases (oxigeno, nitrégeno, etc.) essceréemperatura convencional2i€ C. Sin
embargo, esas moléculas pueden absorber enemyfgrsus enlaces liberando los &tomos del
elemento. EAH de esa reaccion es uaatalpia de enlace

La entalpia de formacion normal a la temperatura comienal de25°C de un
compuesto dado es AH, de la reaccion en la qge forma un matiel compuesta partir de
sus elementos 25°C y 1 bar (6 1 atm); se representa con el simbdlél% .. El calor de
formacion normasera igual a la entalpia de formacién normal caddde signo. Existen tablas
muy completas de entalpias de formaciéon normaks’ &.

Para evitar errores, al escribir la ecuacién dereaecion quimica es necesario precisar
el estado de todos los reactivos y productos gtegvienen (por ejemplo: g = gas, | = liquido,
s = solido, ag. = en disolucion acuosa, ...). Ndmmeate se escribe a la derecha de la ecuacion
de la reaccién ehAH, correspondiente, afiadiéndole como subindice lpaggtura absoluta y
como superindice uhcuando los compuestos que intervienen estastto normalAsi,
AH®, ,s representa ehcremento de entalpia normallaentalpia normal de reacci@25°C.

Veamos la aplicaciéon de las entalpias de formawadmales al calculo de entalpias de

reaccion normales. Consideremos una reaccion gargrya entalpia de reaccion norchEl°,
se desea calcular:

Reactivos Productos. (2.4.1)
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Supongamos conocidas las entalpias de formacidnates de los reactivos y productos, que
denominaremoAH%, y AH%;, respectivamente. Los productos de (2.4.1) sequufsdmar

a partir de sus elementos quimicos constituyerdesl@s caminos: directamente o formando
previamente los reactivos, a partir de sus elemsegt@asando a los productos mediante la
reaccion (2.4.1), segun se expresa en el siguesgieema:

AH g AHP,
Elementos Reactivos Productos }
aHp A (2.4.2)

Al aplicar la ley de Hess, el incrementoles el mismo por cualquiera de los dos caminos, es
decir:

AH%g + AH® = AH%, (2.4.3)
de donde resulta
AH® = AH%, - AH%R . (2.4.4)

Esto indica quguede obtenerse AH®, de cualquier reaccidmuimica restando las entalpias
de formacién normales de los reactivos de las@iatsatle formacién normales de los productos.

Las entalpias de reaccion se refieren siempreaaamces = 1 mol, lo que significa que
los reactivos y productos se combinan en la praforgue indican sus coeficientes Por el
contrario, las entalpias de formacion se refierdnmaol, por lo que en los calculos deberan
multiplicarse las entalpias normales de los cuegues intervengan por sus respectivos
coeficientes estequiométricos en la ecuacion desdacion. Entonces, por aplicacion del
formalismo (2.2.3), la expresion (2.4.4) se coreien

AH® =X vAH%, , (2.4.5)

en dondeAH%; representa la entalpia de formacion normal depeae quimica genérica
(reactivo o producto).

Puesto que los coeficientes estequiométrig@®n puros numeros, las dimensiones de
AH® son las mismas que las deH%;, es decir, energia/mol. Los coeficientgsnos
proporcionan los nimeros de moles de reactivosgumtos de una reaccion. Es evidente que
AH®, depende de como se escriba la reaccion, ya tpeos losv; se multiplican por un mismo
factorA, el AH®, de la reaccidn resultante sér&eces el de la reaccion original.
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El factormol™® enAH®, indica que la variacién de entalpia se refiera awancef = 1 mol.

Es facil determinar el valor de kentalpia molar normalde una sustancia una
temperatura cualquierd . Basta integrar (1.4.12), referida a un mol, etdréemperatura
convencional d298,15 Ky T, sumandole la entalpia de formacién normab&,15 K

Hy = 0H %, + [ CdT. (2.4.6)

298,15 K

Se dispone asi de una expresion para la entalpéa narmal, basada en el mismo criterio que
las de formacion, esto es asignando entalpia Holaedlementos a la temperatura convencional
de 298,15 K. Conviene observar que el primer téordel segundo miembro representa la parte
guimica de la entalpia, mientras que el segundejadf parte puramente fisica, debida a la
diferencia entre la temperatufay la convencional.

Aplicando (2.4.6) a dos temperatuilasy T, se puede obtener el cambio de entalpia
(puramente fisico) de una sustancia debido al gasdeT, aT,:

T2
AHP = [C,dT . (2.4.7)
Tl

8§ 2.5.- Calores de combustion

Las sustancias combustibles tienen unas peculd@sdsermoquimicas que merece la
pena estudiar. Se denomicalor de combustionle una sustancia al calor desprendido en la
reaccion de oxidacion de un mol de ella. Se entiequae la reaccion corresponde a la
combustion completa&s decir, si la sustancia contiene C, H, O mblpfroductos de oxidacion
serdn CQ H,O y N,. Si la combustion tiene lugar con todos los reasty productos en sus
respectivogstados normalesuna cierta temperaturase habla dealor de combustion normal
a dicha temperatura. En particular, los valoresltans se suelen referir atemperatura
convencionatle25°C. Hay que tener presente que, a dicha temperatarangsion normal de
1 bar (6 1 atm), el agua producida en la combustion se encontragstado liquido.
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La gran utilidad de los calores de combustion essidque permiten calcular calores de
reaccion, por aplicacion de la ley de Hess. Entefess deseamos conocer &H®, de una
reaccion cualquiera, comola (2.4.1), y conocem®sitalpias de combustién normales de todos
los reactivosAH® r y productosAH®. , podremos aplicar la ley de Hess segun el siguiente
esquema:

AHP, A
Reactivos Productos, Prod. combustion .
Mg A (2.5.1)

| Ny,
>

puesto que los productos finales de la combustam Iss mismos, tanto si se gueman
directamente los reactivos como si se forman pneside los productos y se queman éstos a
continuacion.

Al aplicar la ley de Hess, el calor de reacciorelesiismo por cualquiera de los dos
caminos, es decir:

AH® + AH%. p = AH ., (2.5.2)
de donde resulta
AH% = AHc - AH% . (2.5.3)

En consecuencipuede obtenerse AH® de cualquier reaccién quimica restando la entalpia
de combustion de los productos de la entalpia aebestion los reactivosAnalogamente a
(2.4.5), se puede escribir

AHOr = 'EiViAHOC,i y (254)

en dondeAH°;; representa la entalpia de combustion normal dsdacie genérida No hay
gue olvidar en los célculos la diferencia de sigrigtente entre (2.5.4) y (2.4.5).

Los calores de combustiéon pueden también apliedis#culo de calores de formacion.
Para una sustancia dada, de la que se conoceuede medir experimentalmente el calor de
combustién, se escribira la reaccion de combust®mn mol con tanto oxigeno como sea
necesario para quemar completamente dicha sustahtgaiendo los productos de combustion.
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AR
Sustancia + oxigeno Prads. cgmbustion (2.5.5)

Aplicando a esta reaccion un esquema similar aARse puede obtener la entalpia
normal de formacion de la sustancia en funciéAld&. y las entalpias normales de formacion
de los productos de combustion.

8 2.6.- Calores de transformacion

Los cambios de estado de agregacion y las transigide forma cristalina ocasionan
también intercambios energéticos en forma de c&8mdenominaalor de transformacioial
calor absorbido o cedido por una sustancia pued ganscurso de un proceso de esa clase. Los
calores de transformacion son de naturdiisieg, ya que durante tales procesos no se forman
nuevas especies quimicdsse mantiene constante la presi@hsistemada temperaturale éste
tambiénpermanecera constantkirante la transformacién, como veremos mas atdelan el
§6.1.

Son calores de transformacién, por ejemplo, dares de vaporizacion, fusion y
sublimacién Cuando se suministra calor a un solido se llejeaazar su temperatura de fusion
y si se le sigue aportando calor, el solido furtelecalor suministrado durante el proceso de
fusion es un calor de transformacidalor de fusioh Igualmente, al suministrar calor a un
liquido, el calor aportado para conseguir la vaamion del liquido es ehlor de vaporizaciéon

Los calores de transformacion pueden referirsauaitiad de cantidad de sustancia. En
tal caso, las unidades usuales son J mé&l mot'. Habida cuenta de la naturaleza fisica de las
transformaciones, en muchos casos es preferildane$ a la unidad de masa, expresandolos
en tal caso en J Kgp kJ kgt. Como los procesos de fusion, vaporizacion y sudion son
endotérmicos, lIofAH correspondientes son positivos. Por este motivppasa manejar
cantidades positivas, se asigna a los caloresdsftrmacidnel mismo signo que |lasH.
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8 2.7.- Variacion del calor de reaccion con la tengpatura

Cuando las reacciones tienen lugar gefaperatura convencional &5°C, podemos
calcular las entalpias de reaccion empleando datmdados y siguiendo alguno de los
procedimientos precedentes. Sin embargo, muchesoeas no tienen lugar a esa temperatura
y es necesario conocer la entalpia de reaccioraaiaitras temperaturas diferentes.

Si se dispone de datos (entalpias de formacionbgstidn) para las temperaturas deseadas, se
aplican los mismos algoritmos, ya que son aplicalpiara estados normales a cualquier
temperatura. Sin embargo no es frecuente disp@Edods esos datos a distintas temperaturas
y hay que resolver el problema del célculo de talpfa de reaccion a una cierta temperatura,
conocido su valor para otra temperatura, que Sael25°C.

El procedimiento basico es muy simple. Se empiezaxpresar éAH®, de una reaccién
formulada como (2.2.3):
AH® =XZviH i, (2.7.1)
en dondeH®,; es la entalpia molar normal de la sustancia geméfa la temperaturd,
determinada por (2.4.6). Al derivar esta expresg@pecto del ap constante obtenemos

aAHrO oH®°

= ), = 23\4( a?l)p . (2.7.2)

Si recordamos la expresion (1.4.12) dedpacidad calorifica a presion constantd estar
referidas las entalpi&$®,,; a un mol, podemos sustituir las derivadas delrsggmiembro por
los calores molares a presion constar@g;:

oA Hro
oT

( )p=§)ﬁ%J (2.7.3)

y llamandoAC, al segundo miembro, por aplicacion del formaligha.3),

AC, = Zv,C (2.7.4)

pi ?

llegamos a
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), - oC, . (2.7.5)

Analogamente, si la reaccion tuviera lugar a volungenstante, (2.7.5) quedaria
sustituida por

anU°
T ), = AC, . (2.7.6)

Las expresiones (2.7.5) y (2.7.6) se denome@raciones de Kirchhoffestablecen la
variacion de los calores de reaccién a presiéntantes o a volumen constante con la
temperatura.

En la practica interesa integrar estas ecuaciocaessu aplicacion. Al integrar (2.7.5)
apresion constanteentre las temperaturds y T,, obtenemos

.
(o] _ (o] —
BHO, - BHO, = fT

1

* G, dT, (2.7.7)

importante ecuacion que da la respuesta al prolgidendéeado.

A este mismo resultado se puede llegar tambiémaplaracion de la ley de Hess, segin
el siguiente esquema:

AHPr T h
Reactivosa T 1 Productosa T 1
—_—>
AH. AH,
AHPrT )
Reactiwos a T ) Productosa T ) (2.7.8)

en dondeAHy y AH, representan, respectivamente, los cambios emélgle reactivos y
productos al pasar destlga T, sin reaccion quimica alguna.

Se cumpliré:
A H%r, + AH, = AH; + A H%T,, (2.7.9)
es decir,
A H%r, -AH%r, = AH, - AHR, (2.7.10)
en donde se pone de manifiesto que la diferendra &s entalpias de reaccién es igual a la
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diferencia entre los calorédH, y AH; que deben suministrarse a productos y reactivi@s pa
llevar su temperatura d€, a T,. La causa del cambio de la entalpia de reaccidnlao
temperatura es, pues, puramente fisica.

Podemos transformar el segundo miembro de (2.¢dr@p sigue, recurriendo una vez
mas al formalismo (2.2.3):

AHP = AHR = EiViAHom,i y (2711)

pero, laAH®,; de cada reactivo y producto queda determinadé@pti7), por lo que al sustituir
en (2.7.11), se llega de nuevo a la ecuacion (2.7.7

Para la aplicacion practica de estas expresiongscesario conoc&C, en funcion de
T. Existen tablas que proporcionan los calores mslde las sustancias en forma de series
potenciales:

C,=a+bT+cF+.. (2.7.13)

en las que los coeficientasb, c, ... toman valores progresivamente menores, pgudosuele
obtenerse suficiente aproximacion tomando los dyeoprimeros términos. Al sustituir en
(2.7.7) las expresiones del tipo (2.7.13) para sadtancia y agrupar segun potencia$,dse
obtiene

T2
OO -AHO L = [(A+BT+CT?+.)  dT=..
Tl

—[ AT +( %) BT 2+( %) CT3+.] D=

SA(T,-T)) +(5) BITZTR) +(5) O(TE-T9) .. (2.7.14)

gue resuelve totalmente el problema.

Puede darse a (2.7.14) otra forma, al sustifyipor la temperatura genériday
englobar en una misma constaMeodo lo referente &;:

1 1
AH® = M+ AT + 7BT2 + ?CT3 +... (2.7.15)

Esta expresion suele ser util en formulacionestiread generales.
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CAPITULO 3

CONSECUENCIAS Y APLICACIONES DEL
SEGUNDO PRINCIPIO

§ 3.1.- Calculo de entropias

El Segundo Principio de la Termodindmica conduceoaicepto deentropia que
desempefa un papel decisivo en el estudio de tmegos, el analisis de su viabilidad y la
investigacion del equilibrio. Todo esto es fundataken Quimica, la ciencia que se ocupa de
las transformaciones de la materia. Por ello tendseque emplear la entropia frecuentemente
y a fondo, empezando por su calculo, que es lovgoms a abordar ahora.

El Segundo Principio permite el célculo de entrepgian la ayuda de su expresion
fundamental:

dS =8S, + 85, (3.1.1)

en donde
0S,=0Q/T (3.1.2)

se debe anhtercambio de calocon el ambiente y
0S >0 (3.1.3)

es laentropia creadan el sistema, debida a la irreversibilidad detpso, la cual s6lo sera nula
cuando éste sea reversible. La expresion (3.113)lesnadaDesigualdad de Clausius

De las tres expresiones precedentes se desprergepgra toda transformacion
elemental,

dS> 0Q/IT, (3.1.4)
en la que el signo de igualdad correspondera aagepo reversible. Este hecho permite el

célculo decambios de entropia partir de valores déQ correspondientes procesos
reversiblesPara una transformacion reversible elemental sioaga
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dS =0Q,. /T . (3.1.5)
Esta expresion indica guyeara toda transformacién reversibl&/T es factor integrante déQ.

Por tanto, el cambio experimentado por la entrdpian sistema al pasar de un esthdmtro
2 vendra dado por

2 6Qr ev

e (3.1.6)

AS=SZ—Sl=fl

en donde la integracion se realiza segun un cam@nersibleque lleve del estadbal 2.

Si se esta investigando un proceso irreversible érg estadoky 2y se precisa conocer
el AS del proceso, habra que hacer el calculo mediatggracion segun un camino reversible,
gue no coincidira con el proceso en estudio. Hayigsistir en que el cambio experimentado
por la entropia al pasar de un esthdmtro2 dependera sélo de dichos estados y no del camino
gue se siga para pasar de uno a otro, ya quertzpénes una funcién de estado. Otra cosa es
gue el calculo dAS haya de realizarse integrando sobre un caminogieleentre los mismos
estados extremos.

Vamos a desarrollar un ejemplo muy simple pardifacia comprension de todo esto.
El trabajo de expansion de un sistema para un gocglementateversibleverifica (1.4.1):

SW,,, = pdV . (3.1.7)
Si dividimos porp, obtenemos

OW,/p=dV. (3.1.8)
Asi que, cuando se divid®WV ., que no es diferencial total exacta, ppse obtienelV, que

si lo es. Por tantd/p es factor integrante @V ,, del mismo modo qu&/T lo es d&®Q,,,. La
expresion (3.1.8) es enteramente analoga a (3,10 integracion de la primera, obtenemos

2 6V\‘I' ev  _ V _ V V
fl = A - 2 - 1! (319)
p
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valida para toda transformacion reversible queelld®l estadd al 2, analogamente a (3.1.6).
Es evidente que, para cualquier proceso que llesistema del a2, el incremento d¥ sera
siempre el mismo y no dependera mas que de lodosséxtremos. Ahora bien, si se quiere
determina’AV por integracion déW/p, ha de utilizarse un camino reversible para eutdl

En este caso seria artificioso determiA& mediante (3.1.9), ya que hay otras formas mas
directas y faciles de hacerlo, pero en el casoadentropia, que no se puede medir tan
directamente como el volumen, la presion o la teatpea, el Unico recurso de que se dispone
es (3.1.6).

§ 3.2.- Cambios entrépicos

Vamos a aplicar lo que acabamos de ver a cuatos casicretos, todos ellos de gran
interés.

a) Transformaciones adiabaticasCuando un sistema cerrado experimenta una
transformacion adiabaticdQ es nula y de (3.1.4) se infiere qi® > 0. Por tantogen toda
transformacion adiabética, la entropia aumenta ap@nece constante, pero es imposible que
disminuya Permanecera constante si el proceso es reveysibbeera si es irreversible.

b) Entropia de los gases idealdsl Primer Principio, en la forma (1.4.4), perenit
expresadQ en funcion dd y V, ya quedU queda determinada por (1.5.4) en funciéul@e
Como frecuentemente es preferible trabajar en fundeT y p, vamos a realizar el cambio de
variables conveniente. Si diferenciamos la ecuad@h10) de definicion déd, resulta

dH =dU + pdV + Vdp . (3.2.1)
Al aplicar el Primer Principio en la forma (1.4yb)eordenar, obtenemos
0Q =dH - Vvdp, (3.2.2)

gue equivale a (1.4.5), pero en funciénHlg p en vez ddJ y V. Con la ayuda de (1.5.6)
podemos expresaH en funcion dedT, con lo que (3.2.2) toma la siguiente forma:

8Q,, = NCAT - Vdp . (3.2.3)

Si se sustituye (3.2.3) en (3.1.5), resulta

3G dT dp
ds = —™& = nC — - v=t
T 0T T (3.2.4)
y al eliminarV mediante la ecuacion de estado (1.5.1),
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_ dT dp
ds = nCpT - nR— . (3.2.5)

p

Por integracion entre los estadbg 2 se obtiene, suponiendd, constante,

T
S, =S, +nCln ?2 - nRIn P2 . (3.2.6)

1 pl

También se puede suprimir el subindigeconsiderar un estado genér{@gp,S), englobando
en una misma constan® los términos e, p, y S;:

S=§+nCInT-nRInp . (3.2.7)
En ambos casos aparece una constanteS, sin determinar.
c) Cambios de estado de agregacion o de formalanest Segin vimos en el § 2.6,
durante los cambios de estado a presion consfantemperatura permanece invariable. El

céalculo deAS es ahora muy facil, porque permanece constante en (3.1.6). El proceso sera
reversible si en todo momento existe equilibrioetds dos formas y podemos escribir

_ 26Qrev _ 12 _ AH
AS = fl T ?fl 3Q.,, = - - (3.2.8)

En este casAS se denominantropia de transformacidy se obtiene simplemente dividiendo
el calor de transformaciéAH por la temperatura absolufade equilibrio entre las dos formas.

d) Entropia de mezclaConsideremos dos gases ideales, a unas mismpsregura y
presién, contenidos en dos depdsitos separadasamor un conducto cerrado por una valvula,
tal como se dibuja en la figura 3.2.1. Cuando se kbvalvula, los dos gases se mezclan de una
forma espontanea e irreversible y pasan del e¢tadpa los estados respectivasp,) y (T,-

p,). Las presiones finalep, y p, son las

presiones parcialede los gases cuando ocupan
el volumen totaV = V,+V, a la temperatura. Tp n,
Mediante la ecuacion de estado de los gasest ,
ideales, se comprueba quet p, = p, de modo

gue la presién final de la mezcla resulta sgr \A
igual a la inicialp de ambos gases. El procesg Vv -
se produce, ademas, sin intercambios de calor i i I_LI
trabajo con el ambiente.
Figura 3.2.1
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Es facil determinar los cambios experimentados lasrpropiedades del sistema a
consecuencia de este proceso. Segun vimos en.8] B Energia interna y la entalpia de los
gases ideales no dependen del volumen ni la presdque

AU =AH=0. (3.2.9)

En cuanto a la entropia, de acuerdo con (3.2.6),

AS, = -nR In(p/p) }

AS, = -n,R In(p,/p) (3.2.10)
El cambio de entropia total sera, por tanto,
AS =AS, + AS, = -R(nInx; + n,Inx,), (3.2.11)

en donde, y X, representan lasacciones molaresespectivas en el estado final.

Como las fracciones molares son menores que ladia entropia de mezcla (3.2.11)
es siempre positiva. Tenia que ser asi, ya quatsedie un proceso irreversible sin intercambio
de calor con el ambiente. Es interesante obsemwar(8.2.11) no depende de la naturaleza
especifica de los gases que se mezclen, sino sdlasdcantidades que intervengan. Se
comprueba facilmente que alcanza un maximo cuapda,, es decir cuando se produce una
mezcla al 50%.

8 3.3.- Entropia, equilibrio e irreversibilidad

En todo sistema aisladiQ es nula y, segun (3.1.4), ha de d&r> 0. Por tantoja
entropia de un sistema aislado no puede dismipuin consecuencian sistema aislado se
encontrara en equilibrio termodinamico cuando stiapia sea maximaya que en dicho estado
cualquier transformacion tendria que hacer dismsuwentropia y eso es imposible.

La entropia nos proporciona, pues, un criterio mat&o para investigar eluilibrio
termodindmico de un sistema aisladoe se reduce simplemente a la basqueda de mageno
dicha funcién de estado.

El Universo constituye un sistema aislado. Por igumsnte, puede afirmarse gilae
entropia del Universo crece incesantemeateonsecuencia de los procesos que se estan
produciendo continuamente en él.

Cualquier proceso espontaneo tiene su origen €m algsequilibrio y, por tanto, es
irreversible. La expresion (3.1.3) indica que, emegal, todo proceso espontaneo va
acompafado de una creacion de entrofiiaun sistema no esta aislado, puede ceder aatab
una cantidad de calor tal qd€)/T sea negativa y mayor, en valor absoluto, que tiaeia
creada®S; en tal caso sedS < Q mientras que la entropia creada sera positiviaques aunque
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en un proceso espontaneo y, por tanto, irreversbl@roduzca una disminucion de entropia,
habra siempre una creacién de entropia.hay que confundir creacion de entropia con
crecimiento de entropia.

Podemos concluir que, cuando un sistema cualgeigrarimenta una transformacion
espontanea, y por tanto irreversible, la entropldthiverso aumenta, aunque la del sistema
pueda disminuir. Cuando un sistema no esta aistadentropia no nos sirve para investigar sus
estados de equilibrio; habra que recurrir a otrasibnes termodinamicas, como veremos en el
préximo capitulo.

§ 3.4.- Entropia y desorden

Desde un punto de vistaolecularo "microscopico", la entropia puede ser considerad
como unamedida del desorden del sistentgste planteamiento se desarrolla con rigor en
Mecanica Estadistica, fuera del marco de la AsigaafAqui vamos a limitarnos a realizar unas
consideraciones cualitativas muy simples, que aywddéograr una imagen intuitiva de la
entropia.

Consideremos, por ejemplo, un gas contenido eraipiente a presion constante. Si lo
enfriamos, al hacerle ceder calor ocasionaremosdignanucion de entropia. Al mismo tiempo
disminuye el volumen del sistema. Esto reduce ®dmiken del sistema, al quedar las moléculas
confinadas en un volumen menor. Si el gas llegamdensarse, se produce un descenso marcado
de entropia, que corresponde al desprendimientoadtal de condensaciéon. Esta disminucién
de entropia concuerda con la disminucion bruscdesgrden, al pasar las moléculas a ocupar
posiciones bastante mas definidas que en el egagknso. Si se sigue enfriando hasta la
solidificacién o cristalizacion, la entropia sufre descenso todavia mas pronunciado, que
corresponde a la fuerte ordenacién impuesta pestatio cristalino.

Supongamos ahora que comprimimos isotérmicameniga®l Esta operacion va
acompafada de cesion de calor al ambiente y, ptr, tde disminucion de entropia del gas. El
desorden también disminuye, porque el volumenisieea se ha reducido.

En general, la tendencia adeeacion de entropiae interpretard como tendencia al
aumento de desorde@uando un sistema no esté aislado, puede expeentensformaciones
espontaneas que hagan disminuir su entropia, pgomcaes se produciran en el ambiente
aumentos de entropia que compensen con crecésrtasuciones de la del sistema. Un ejemplo
notable lo proporcionan los seres vivos, que maetieina gran organizacion interna y con ella
una entropia relativamente baja. Cuando se prddunelierte del organismo, se desencadena
una serie de procesos irreversibles que elevanrgsivgmente la entropia, aminorando la
diferenciacion respecto del ambiente. Mientras peeue vivo, mantiene su elevada ordenacién
interna a costa de aumentar continuamente el daserdsu entorno. En el conjunto ser vivo -
ambiente esta aumentando la entropia y, con eti@serden total.
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8 3.5.- Homogeneidad, equilibrio y reversibilidad

Todo sistemaerrado homogéneo y quimicamente inesi& erequilibrio interna Los
anicos desequilibrios posibles segtternos en relacion con el ambiente. Si la presion y la
temperatura del sistema no son iguales que laanalgilente, habra utesequilibrio mecanico
y térmicoy los procesos que vayan acomparfados de intereamérgéticos con el ambiente,
en forma de calor o de trabajo, seiarversibles

Consideremos, por ejemplo, un sistema que estémdoten un recipiente de paredes
diatérmicaso diatérmanasque permiten la transmision de calor. Si la tenaipea del sistema
es mayor que la del ambiente, se producira un itcgwersible de calor desde el primero hacia
el segundo. Ademas, si el flujo no es muy lentasmmara una caida de temperatura gradual
desde el interior del sistema hasta su perifergiseema dejara entonces de ser homogéneo, ya
que una propiedad intensiva - la temperatura -avé@rle unos puntos a otros. Carecera de
sentido hablar de urtamperatura del sistem&a que no sera la misma en todos sus puntos.

Analogamente ocurre si las presiones del sisterdal yambiente no son iguales y el
sistema no esta encerrado en un recipiente deqsarigfidas. Por ejemplo, si el sistema es un
fluido contenido en un cilindro cerrado por un @istjue desliza sin rozamientos y la presién
del sistema es mayor que la del ambiente, se piréaduta expansion irreversible, realizando
trabajo contra el ambiente. El fluido préximo atpn adquirira energia cinética de traslacion
y se producira una caida de presion desde elontdel sistema. Como antes, el sistema se hara
heterogéneo, al haber diferencias de presion. Teoqpmdra hablarse de umi@sion del sistema
Gnica.

Si la presion y la temperatura del sistema fuegaalés que las del ambiente, habria un
equilibrio termodinAmica@ompleto y - mientras se mantuvieran esas ciranogs - todos los
procesos seriaeversibles Se comprende que, para que las transformacieanpsaversibles,
no se podra romper el equilibrio. Por ello es na@tegjue éstas sea@asi-estaticasesto es
debidas a desequilibrios infinitamente pequefiogulas hara infinitamente lentas.

En lo que sigue, habitualmente supondremos queestiesnas investigados se encuentran
en equilibrio mecanico y térmico con su ambientemibdo que se den las condiciones de
reversibilidad que acabamos de considerar.
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CAPITULO 4

FUNCIONES TERMODINAMICAS Y EQUILIBRIO

8 4.1.- Trabajo maximo. Energia libre y entalpia bre

El Segundo Principio de la Termodindmica, comoasdo, tiene un alcance muy
general y es aplicable a toda clase de procesmsdBsarrollar y facilitar su empleo es muy (til
investigar su aplicacién en ciertos tipos de tramséciones, que se presentan con mucha
frecuencia. Este es el caso, por ejemplo, dedasformaciones isotermalday que notar que,
para mantener un sistema a temperatura constantieah que ser posibles los intercambios de
calor con el ambiente] sistema no podra estar aislagano podra hacerse uso de su entropia
de la forma tan directa descrita en el § 3.3. Ramees, interesante deducir las formulaciones
especificas adecuadas para tales procesos yyaidoeveniente, estableaanevas funciones
de estadajue desempefien en ellos un papel parecido aleddrizpia en los aislados.

Al no estar aislado el sistema, empezaremos pdizanaus intercambios energéticos
con el ambiente en forma de trabajo. El trabagl ¥, realizado por un sistema en un proceso
cualquiera, se puede descomponer en dos partes:

W=W,+W,. (4.1.1)
W, es eltrabajo de expansigmue sera igual pdV si el sistema se encuentra en equilibrio
mecanico con su ambiente, esto es si la presidameiente es igual a [adel sistemaW
representa éfabajo Util, que es la suma de los de otras clases que hdigopgambién realizar
el sistema (trabajo eléctrico, por ejemplo).

Consideremos ahora un sistema cerrado, que expeénnga transformacion elemental.
Al aplicar el primer y el segundo principios, oldtegmos

TdS> 6Q =dU +dW , (4.1.2)
o también, al despejar el trabajo,

SW =8Q -dU< TdS - dU . (4.1.3)
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Si la transformacion @soterma (4.1.3) se convierte en

OW; < [d(TS - U)},. (4.1.4)
Definamos una nueva funcién de est&jdlamadaenergia libreo funcion de Helmholtz

F=U-TS. (4.1.5)
Al sustituir en (4.1.4) resulta
gue se lee:El trabajo maximo que puede realizar un sistemarackr durante una
transformacion isoterma es igual a la disminuciGkperimentada por su energia libre
Evidentemente el trabajo serd maximo cuando ebsmsea reversible, que es cuando es valido
el signo de igualdad en (4.1.6).
La expresion (4.1.6) se integra inmediatamentenpégatura constante:

W; < -[AF], = F, - F,. (4.1.7)

Este resultado es muy util, por ejemplo, en unaciéa quimica, en cuyo ca$q seria la
energia libre de los reactivos$y la de los productos de la reaccion.

Es facil deducir expresiones dielbajo Utilanalogas a las que acabamos de obtener para
el trabajo total en procesos isotermos. En efel@@cuerdo con (4.1.1) y (4.1.6), si el sistema
esta en equilibrio mecéanico con el ambiente,

OW, 1 = 0W; - [pdV]; < -[dF + pdV]; . (4.1.8)
Si el proceso fuera en este caso isobaro adenigstdano, se verificara

SW iy < -[dF + pdVl, . (4.1.9)

Ahora podemos definir una nueva funcion de estadtbamadaentalpia libreo funcién de
Gibbs

G=F+pV=U+pV-TS=H-TS. (4.1.10)
Al aplicar esta definicién a (4.1.9) obtenemos
6Wu(T,p) < _[dG]T,p y (4111)

o también, si se integra a temperatura y presiastaate,
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Wyrp € [AGL, =G, - G, . (4.1.12)

Por lo tanto,el trabajo uatili maximo que puede realizar un sisiegerrado en una
transformacion isoterma e isobara es igual a laxdisucion de su entalpia libr€omo muchos
procesos tienen lugar a temperatura y presion aotest y el trabajo que mas suele interesar es
el atil, la conclusion anterior se aplica muy frestemente en la practica. Asi ocurre, por
ejemplo, en las pilas eléctricas, que realizarajoabtil (eléctrico) a partir de la diferencia entr
las entalpias libre&, y G, de los reactivos y productos de una cierta reaccio

En una transformacién isocora, el trabajo de expares nulo y, en consecuencia, el
trabajo atil es igual al total. De aqui se despeemqae en los procesos isotermos e isocoros el
trabajo util maximo vendra determinado por la esjine (4.1.6).

Las nuevas funciones de estdely G son muy faciles de recordar, ya que se obtienen
respectivamente dé y H restandoles el producliS. Todas ellas tienen las dimensiones de
energia. A proposito de la entalpia libre convietheertir que a veces se la denomina "energia
libre"y se la representa pde", con el riesgo de confusion consiguiente, al todigV-TS por
U-TS.

Las funcione§ y G son importantisimas en Termodindmica. Los resoftpdecedentes
no son mas que una parte de sus aplicacionesideefedas posibilidades de realizacion de
trabajo. Su campo de aplicacion mas importanta @s/estigacion del equilibrio, que vamos
a iniciar a continuacion.

8 4.2.- Condiciones de equilibrio

Segun hemos visto en el § 3.3, la entropia deterelisentido de los procesos posibles
en un sistemaisladoy si éste se encuentra en equilibrio. Cuandase de un sistenwerrado,
pero no aisladp habra que considerar el conjunto sistema-ambianie si es aislado, y
podremos afirmar que

dS +dgS=> 0, (4.2.1)
si representamos p8¢ la entropia del ambiente. Esta expresion es ind&rde manejar, ya que
afecta a funciones de estado del sistema y de figeéh Por ello interesa sustituirla por otras

en gue sélo intervengan propiedades del sistenam@s cOmo se procede.

Por aplicacion del primer y segundo principios asistema cerrado que solo pueda
realizar trabajo de expansigise obtiene

TdS> 6Q =dU + pdV, (4.2.2)
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o0 también
dU + pdV -TdS< 0, (4.2.3)

gue es la relacion fundamental para el estudiamsgeduilibrios termodinamicosHay que
reparar en que esta relacion ha de satisfacerasd@sa deja abandonado a si mismo un sistema
cerrado, sin mas intercambios con el ambiente gsedebidos a las ligazones impuestas
(intercambios de calor con el ambiente, por ejenmqmoa mantener constante su temperatura).
En esto se traduce la inexistencia de trabajo util.

¢Hay alguna conexion entre (4.2.3) y (4.2.1)? Rewrestigarlo supondremos que el
ambiente se encuentra en equilibrio interno yraisama temperatur que el sistema, esto es
en equilibrio térmico con éste. En tales condicsose verifica

dS, =08Q/T =-0Q/T , (4.2.4)
ya quedQ, = -8Q. Por tanto,
TdS, =-6Q =-(dU + pdV) (4.2.5)
y, al sustituir en (4.2.1), obtenemos
T(dS +d9) =TdS - (dU + pdV)> 0, (4.2.6)
resultado que demuestra que (4.2.1) y (4.2.3) goivalentes.

Vamos a discutir a continuacion las conclusiongseaconduce (4.2.3) en varios casos
posibles:

a) El sistema evoluciona entropia y volumen constantdssto esdS = dV = Q
Entonces, de (4.2.3) deducimos que

[dU]sy < 0. (4.2.7)

En todo sistema cerrado que evoluciona espontane@me entropia y volumen
constantes, sélo son posibles las transformaciguesno aumenten su energia interRar
tanto,el sistema se encontrara en equilibrio cuando ®rgia interna sea minima

En este caso e¥Q = dU y TdS, = -dU, luego (4.2.1) se convierte - dU/T > 0,
equivalente a (4.2.7). Queda claro como, al dismiaW del sistema, se produce un aumento
en laS, del ambiente. Como I8 del sistema permanece constante, se satisfacmdicmdn
(4.2.1) de crecimiento de la entropia del Universo.
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b) El sistema evolucioreentropia y presion constant&sto eslS = dp = 0 Con estas
condiciones, (4.2.3) toma la forma

[dU + pdV]s, < 0, (4.2.8)

o también
[dH]s,< 0. (4.2.9)

En todo sistema cerrado que evoluciona espontane@ma entropia y presion
constantes, sélo son posibles las transformacignesno aumenten su entalpRor tantogl
sistema se encontrara en equilibrio cuando su efasdea minima

Ahora edQ = dH y TdS, = -dH, luego las disminuciones deHadel sistema producen
aumentos en |&, del ambiente. Como |I& del sistema permanece constante, se sigue
satisfaciendo (4.2.1).

c) El sistema evolucioremenergia interna y volumen constanesealU = dV = 0. Al
aplicar estas condiciones a (4.2.3), resulta

[dS]yy > 0, (4.2.10)

como era de esperar, ya que las condiciones ingauebligan a que el sistema evolucione
adiabaticamente.

En todo sistema cerrado que evoluciona espontane@naeenergia interna y volumen
constantes, solo son posibles las transformacigpesno hagan disminuir su entropifaor
tanto,el sistema se encontrara en equilibrio cuando gtopifia sea maxima

ComodQ =0, ha de sedS, = 0y la contribucion al aumento de la entropia deverso
ha de lograrse mediante el crecimiento de la efstrag sistema.

Los tres casos considerados hasta este puntormemtien gran interés real. Los dos
primeros no suelen darse en la practica y el teresrun caso particular de una situacién ya
investigada. Desde el punto de vista pedagdgiaoelpwontrario, son muy interesantes y han
servido para ilustrar lainfluencia de los diverfs@sores que contribuyen al aumento espontaneo
de la entropia del Universo. Seguidamente vamstudiar dos casos mucho mas importantes
por sus aplicaciones practicas.

d) El sistema evoluciore@temperatura y volumen constantéstoncesiT = dV = 0.
Al sustituir en (4.2.3), obtenemos

[dU - TdS}, < 0, (4.2.11)
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0 sea, recordando la definicion (4.1.5)Ee
[dF];y <O. (4.2.12)

En todo sistema cerrado que evoluciona espontane@ngetemperatura y volumen
constantes, s6lo son posibles las transformacignesho aumenten su energia libR®r tanto,
el sistema se encontrara en equilibrio cuando srga libre sea minima

Como en el primer caséQ = dUy TdS, = -dU, luegoT(dS +dS) = TdS - dU = -dk
Queda de manifiesto quedisminuye al aument& o al ceder calor al ambiente, con lo que
aumentss,.

e) El sistema evolucioreatemperatura y presion constant&mtonceslT = dp = 0. Al
sustituir en (4.2.3), resulta

[dU + pdV -TdS}, = [dH -TdS}, < 0 (4.2.13)
y también, al aplicar la definicion (4.1.10) &
[dG];, < 0. (4.2.14)

En todo sistema cerrado que evoluciona espontanei@nee temperatura y presion
constantes, sélo son posibles las transformaciqnesho aumenten su entalpia libRor tanto,
el sistema se encontrara en equilibrio cuando dalpfa libre sea minima

Como en el segundo ca$®) = dH y TdS, = -dH, luegoT(dS +dS) = TdS - dH = -
dG. Se evidencia, pues, q@disminuye al aument& o al ceder calor al ambiente, con el
consiguiente aumento &.

En estos dos ultimos casos puede apreciarse cé@nfiorieioned- y G conciertan las
disminuciones d& y H con los aumentos dgpara hacer subir la entropia del Universo. Las
contribuciones respectivas dependen de la tempar&@uando ésta es baja, el produicd&®
es pequefio comparado cd o dH en (4.2.11) o (4.2.13), de modo que prevalecen los
términosdU odH, y con ellogdS, en el aumentdS + dS de la entropia del Universo. A bajas
temperaturas, por tanto, el sistema se desplamdiaxjuilibrio haciendo disminuir su energia
interna o su entalpia. A temperaturas elevadaslpoontrario, resulta dominante el producto
TdSYy el sistema evoluciona hacia el equilibrio aurapdb su entropia.

Las expresiones (4.2.12) y (4.2.14) - sobre todtiilma - son extraordinariamente Gtiles
en la investigacion de los equilibrios mas usudes3.3 vimos que la busqueda de los estados
de equilibrio en sistemas aislados se reducianaédstigacion de los maximos de su entropia.
Ahora hemos demostrado que si el sistema no edé@a@j sino que se mantiene a temperatura
y volumen o presion constantes, sus estados débeiguse determinan investigando los
minimos de su energia libre o de su entalpia libre.
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8§ 4.3.- Relaciones entre las funciones termodinanais

La relacion (4.2.3), que tan atil nos ha sido pavastigar el equilibrio, en su forma
general no sirve para deducir ecuaciones entrddioes de estado, ya que se trata de una
inecuacion. Hay que notar que dicha formula esalplé a un sistema cerrado, que puede 0 no
estar en equilibrio y sélo puede realizar trab&exipansion. Cuando el sistema se encuentra
ademas enquilibrio internoy esta erequilibrio mecanico y térmico con su ambiemsto es,

a la misma presion y temperatura que éste, todgatesos que experimentara seran reversi-
bles y la férmula (4.2.3) se verificara con el sigie igualdad. Hay un caso simple, planteado
en el § 3.5, en el que se dan estas circunstarsas; de ursistema homogéneo y cerrado,
guimicamente inerte, en equilibrio mecanico y téorion su ambientga que todo sistema
homogéneo y quimicamente inerte se encuentra steempequilibrio termodindmico y solo
puede hacer trabajo de expansion. En tal caso2)4& convierte en

TdS =8Q,,, =dU + pdV, (4.3.1)
o también, al despejatU,
dU=TdS - pdV, (4.3.2)
gue expresdU en funcién dedSy dV.
El resultado (4.3.2) indica que la entropia y déureen son las dos variables naturales
para determinar la energia interna. Por otra paotdjrma termodinamicamente geleestado
de un sistema homogéneo y cerraglee satisfaga las condiciones anteriajaeda determinado

por dos variablestal como se anticipé en el § 1.2.

Si diferenciamos las ecuaciones de definicionHjeF y G y aplicamos (4.3.2),
obtendremos expresiones analogas para sus respatifierenciales:

dH = dU + pdV + Vdp = TdS + Vdp (4.3.3)
dF = dU - TdS - SdT = -SdT - pdV (4.3.4)
dG = dH - TdS - SdT = -SdT + Vdp . (4.3.5)

Las cuatro ecuaciones precedentes son fundameetal@ésrmodinamica y de ellas
vamos a deducir enseguida otras muy utiles. Coavibservar que identifican las dos variables
naturales para determinar cada funcién termodiréniis frecuente que se necesite tomar un
par de variables distintas para expresar algurest@es funciones; en tal caso so6lo se precisa
realizar el cambio de variables adecuado, probteatamético que no presenta dificultad alguna
e ilustraremos con algunos ejemplos en el § 4.4.
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Se obtiene una primera familia de relaciones alesgr que, como las cuatro ecuaciones
son diferenciales totales exactas, los coeficiededas diferenciales de sus segundos miembros
han de ser iguales a las derivadas parciales denasnes cuya diferencial aparece en los
primeros miembros:

(SDv=T ($)s= P (43.6)
(S92, =T (S)s =V 43.7)
(5)y=-5  (5)r--P (43.8)
(%?)p - s (S_S)T v (4.3.9)

De todas éstas, las mas utilizadas suelen set.Ba8)y (4.3.9), porgue sirven para calcular las
variaciones dé& y G conT y V o p. Con la segunda de las (4.3.9), por ejemplo, selgru
determinar los cambios d& con la presién, a temperatura constante:

3G ,
[8G 1 = [(5)-dp = [Fvdp . (4.3.10)

integral que se puede calcular en cuanto se coteecaacion de estado del sistema homogéneo
en estudio. En el caso de un gas ideal se tendria

RT p
[0G, = [*2dp = nRT In 2, (4.3.11)

P, P P,

resultado del que haremos uso mas adelante.
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En las ecuaciones de definiciénklg G (4.1.5) y (4.1.10) podemos sustit8ipor los
valores que dan las primeras de las ecuacione8)4.84.3.9):

oF
F=U-TS=U~+T( ?)V (4.3.12)

oG
G=H-TS=H-T(),. (4.3.13)

Estas son las llamad&mulas de Thomsomue permiten determin&y G en funcién déJ
o H y de los coeficientes de temperaturd=d@G. Recurriremos a ellas con frecuencia en lo
sucesivo.

Veamos ahora cdmo se obtiene otraimportante fadelecuaciones. Consideremos, por
ejemplo, las ecuaciones (4.3.6). Si derivamos glneinte la primera respecto\dg la segunda
respecto deS, en ambos casos obtenen{6d) / dSAV), ya que la derivacion goza de la
propiedad conmutativa, y los dos resultados hasedeuales:

oT

(s (5, (4.3.14)

A este resultado habriamos llegado directamentegdmacion de laondicion de Schwartde
igualdad de las derivadas parciales cruzadas damé&igientes de una diferencial total exacta.
Analogamente, de las férmulas (4.3.7), (4.3.8).8.8) se deduce:

(56 = (58, (4.3.15)
()= (D, (4.3.16)
(7= (5, (4:317)

Las cuatro ecuaciones (4.3.14) a (4.3.17) que avabae obtener se llamérmulas de
Maxwell Las mas utilizadas suelen ser las dos Ultimaspgumiten sustituir derivadas parciales
de la entropia por derivadas calculables con la@én de estado del sistema.
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8 4.4.- Manipulaciones matematicas

A partir de las ecuaciones (4.3.2) a (4.3.5), medibps cambios de variables oportunos,
es posible expresar la diferencial de una funciénestado cualquiera en funcion de las
diferenciales de otras dos elegidas de antemagdn smnvenga. A titulo de ejemplo, vamos a
deducir formulas pardS, de las que obtendremos, ademas, algunas con@gsitteresantes.

De (4.3.1) 0 (4.3.2) se deduce que

_1 p
ds = —du + Rav, (4.4.1)

en la que aparecéhy V como variables naturales para determ#iakhora bien, supongamos
gue nos interesa formulds en funcion delT y dV. Para ello necesitaremos expresatUalel
segundo miembro de (4.4.1) en funciérddey dV, lo que se hace por simple diferenciacién:

au au au
dU = (52) dT + (5) AV = CAT + (55) AV, (4.4.2)

en donde hemos aplicado la expresion (1.4.8F¢geAl sustituir en (4.4.1) obtenemos

C 1., U
_ v L U
ds = —dT + Z[( S5), - pldv., (4.4.3)

que determina$s en funcion dedT y dV. El coeficiente delV, no es otra cosa q(eS/oV);
y puede sustituirse p{p/dT), de acuerdo con la tercera formula de Maxwell 18)3 Gracias
a esto, (4.4.3) toma la forma més simple siguiente:

c d
- P
dS = —dT « (=) Vv, (4.4.4)

interesante resultado que establece como depgddd y V con la ayuda d€, (conocido
mediante medidas calorimétricas]dp/dT), (deducido de la ecuacién de estado del sistema).

Si comparamos los coeficientesdié en (4.4.3) y (4.4.4), podemos escribir

UCH =Dy, (4.45)
y también
()1 =TCE), -p, (4.46)

ecuacion muy importante, que exprésd/oV), de una forma calculable con sélo la ayuda de
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la ecuacién de estado.

Imaginemos ahora que se precisa exprdSaen funcion dedT y dp. En este caso
interesa partir de (4.3.3), en la que ya apaize

Vv
ds = ZdH - —dp . (4.4.7)

=P

Analogamente a (4.4.2) y (4.4.3),

_, OH OHy oH
dH = (?) pdT + (8=p)po = deT + (8=p)po (4.4.8)
ds - a1 - L My vip. (4.4.9)
T T op’ " o

Si aplicamos la cuarta férmula de Maxwell (4.3.473oeficiente dedp, resulta

C
ds = —edT - (Y

- 57 0P (4.4.10)

gue es la dual de (4.4.4). Al igualar los coefitasrdedp en (4.4.9) y (4.4.10) resulta

%K%%T—W=—t%% (4.4.11)
y también
()7 =V T, (4.4.12)

gue es tan importante como (4.4.6). Volveremosesebtas dos ecuaciones en Termodinamica
Quimica Il y desarrollaremos entonces algunas agboes utiles.
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Por ultimo, del examen de los coeficientesddeen (4.4.3) y (4.4.9), o en (4.4.4) y
(4.4.9), se desprende que

as
C, = T( ?)V (4.4.13)
s

que relacionag, y C, con derivadas dey se podrian haber deducido mas directamentdia par
de las expresiones (4.3.2) y (4.3.3)alg y dH.
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CAPITULO 5

EQUILIBRIOS HETEROGENEOS

§ 5.1.- Sistemas heterogéneos

Como la materia puede presentarse de formas meysds, es usual que los sistemas
sometidos a estudio selagterogéneqesto es formados por materia que se preseniaarsas
estados de agregacioén, formas cristalinas difesgi@idos no miscibles, etc... Esindispensable
desarrollar un estudio termodinamico especializagiwma estos sistemas, ya que su
comportamiento puede diferir sustancialmente débsil@omogéneos.

Todo sistema heterogéneo esta constituido pors/paeciones homogéneas, llamadas
fases Diremos, puedtase es cada una de las porciones homogéneasdsstia que consta un
sistema y esta separada de las demas por supsrtie@iscontinuidad para las propiedades
intensivas

Veamos algunos ejemplos simples. Un sistema agla-bonsta de dos fases. Una
disolucién de cloruro sdédico en agua forma una fageda Unica; en cambio, esa misma
disolucién en equilibrio con cristales de cloruddiso constituye un sistema de dos fases, una
liguida y otra sélida. Una mezcla de agua y untadesoluble en ella es también un sistema de
dos fases, en este caso ambas liquidas.

Los sistemas gaseosos en equilibrio, libres ded@a de cualquier campo de fuerzas,
solo tienen una fase, ya que toda mezcla gaseotdesrcircunstancias se hace homogénea
espontaneamente por difusion. Los sistemas condiendéguidos o sdlidos, por el contrario,
pueden tener varias fases.

El nimero y naturaleza de las fases que presesistama depende de las circunstancias
en que se encuentre. Al alterar sus variablestdd@gales como presion o temperatura, pueden
formarse nuevas fases o0 desaparecer algunas &gsté&si ocurre, por ejemplo, cuando se
forman cristales solidos al enfriar un liquido, ro ®ntido contrario, cuando se funden los
cristales al calentar el sistema.
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Para constituir un sistema formado por unas fasésrdinadas, de composiciones
definidas, es preciso disponer de un conjunto g&asaias que, al ser mezcladas o combinadas
en las cantidades precisas, permitan obtener lsgsdis fases. Se define mlimero de
componentes independientds un sistema comel nimero minimo de especies quimicas
necesarias para preparar el sistema en cualquierdad formas en que pueda presentarse

Consideremos algunos ejemplos. Un sistema formadarfstales de CuSQcristales
de CuSQ.5H,0 y agua tiene tres especies quimicas, pero ssloatoponentes independientes,
ya que, por ejemplo, se pueden preparar sus ds/iErsas mediante CuSQ@ H,O. El sistema
hielo - agua liquida - vapor de agua tiene el Unamoponente D. El sistema CaCQ CaO -
CO, tiene dos componentes independientes, porquesésgobtener cualquiera de sus fases
a partir de CaO y CQel CaCQ se obtendria con la reaccion CaO +,6@aCQ. También
podria haberse partido, por ejemplo, de CaO y Ga€l@O, se obtendria entonces mediante
la reaccion inversa CaGO CaO + CQ.

En general, si en un sistema magspecies quimicas cuyas cantidades pueden variarse
libremente, pero entre ellas son posibiesacciones linealmente independientes, el nimero
de componentes independientes es igmat aConviene notar que hay una cierta libertad para
elegir cualesson los componentes independientes. Es su nurheueeees caracteristico del
sistema. Debido a ello, los sistemas pueden aas# para su estudio segun dicho nimero y
asi se habla dastemas de un solo componente o cuerpos purtansis de dos componentes
0 binarios, de tres componentes o ternagrietc... En cambio, un mismo sistema puede
presentarse de forma homogéneaamofasicpen dos faseshifasicq etc... Como advertimos
antes, el numero y naturaleza de las fases esataid

Los sistemas heterogéneos tienen muchas mas miles de transformacion que los
homogéneos. Ademas de los meros cambios de temm@enatesion, volumen,... son posibles
intercambios de materia entre sus fases, de tariagormas cuantos mas componentes tenga
el sistema y cuantas mas fases existan.

8 5.2.- Sistemas homogéneos abiertos. Funciones ames parciales

Evidentemente, para abordar el estudio termodindméclos sistemas heterogéneos,
habra que empezar por el de las fases que lostagest Seguin acabamos de vara fase es
un sistema homogéneo abiemoe puede intercambiar materia libremente conetigas. Las
ecuaciones termodindmicas deducidas en el § 4Bv@talas para sistemas homogéneos y
cerrados, asi que nos enfrentamos ahora con dépraloe su extensiorsstemas homogéneos
abiertos Para ello vamos a necesitar la nociérfutecion molar parcial
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Consideremos un sistema homogéneo abierto, forp@adg moles del componente
n, moles del,... y, en generah; deli. SeaY unamagnitud extensiva del sistentsi éste
estuviera cerradd, seria funcién de dos variables termodindmicasot@o se demostré en el
8 4.3. Tomaremos, por comodidad las funciones sitasT y p. Cuando el sistema se abre al
intercambio de materia con su ambiente, su eseulendiera, ademas, de la cantidad de materia
gue contenga de cada uno de sus componentes:

Y =Y(T,p,n;,Nn,,...Nn,...). (5.2.1)

Si multiplicamos por un mismo namekatodas las,, manteniendo constantesTay lap, la
cantidad total de materia del sistema quedara phialida porA, sin que se altere su
composicién. Comd esextensivatambién resultard multiplicada pary podremos escribir

Y(T,p,AN;,AN,,...AN,...) =AY(T,p,ny,N,,...N,...), (5.2.2)
gue nos indica qu¥ es homogénea de primer grado en tas

Se define un&uncion molar parcialcorrespondiente ¥ y al componenté como la
siguiente derivada parcial:

aY
Y = (W)T, pony Vi i (5.2.3)

De (5.2.2) se desprenden algunas propiedades iampestde las funciones molares parciales.
Para deducir la primera de ellas, derivaremos isogpmiembro respecto de;:

aY(... An..) aY(... an...)

an. ) Ay (5.2.4)
o =AY (. AN

La derivada del segundo miembro de (5.2.2) resphipes evidentemenfeY (...n....), luego
al igualar con (5.2.4) obtenemos

Y (AN = Y0, (5.2.5)
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lo cual demuestra que las funciones molares pascn se alteran al multiplicar todasriagor

un mismo nuamero. Esto significa que las funcionekaras parciales no dependen de la cantidad
de materia total del sistema, siempre que no sgealtla temperatura, la presién ni la
composiciéon. La comprobacién matematica de esteailhecho es inmediata. Si hacemos

1/n, siendon el niumero total de moles del sistema, los produatodel primer miembro de
(5.2.5) se convierten em/n = x, esto es las fracciones molares de los componetes
consecuencia, puede escribirse que

Y = Yi(T,p X, X5, X)) (5.2.6)

Las funciones molares parciales dependen sdélo dablas intensivasluegoson funciones de
estado intensivas

Conviene advertir que (5.2.5) expresa un hechoyaado por la teoria de las funciones
homogéneas. Como las derivadas de una funcién hemeagde gradg son también
homogéneas pero de gragid, las derivadas de las funciones extensivas, que@mogéneas
de graddl, seran homogéneas de graij@sto es funciones intensivas.

Si, en vez de derivar (5.2.2) respectongdo hacemos respecto dese llega a otro
resultado muy importante. En efecto, al derivarmtie a miembro respecto deobtenemos

E aY ( )\ni)

>~ Sn) o =Y(T,p,.. N.) (5.2.7)

Si recordamos la definicion (5.2.3) de funcién motarcial, el primer miembro es
2Y(...An.)n = 2Y(...n..)n; = 2Yn,. Por tanto, (5.2.7) equivale a

Y =3Yn. (5.2.8)

Esta expresion es una aplicacién inmediatd detema de Euler de las funciones homogéneas
para el caso en que el grado de homogeneidad es

El Teorema de Euler tiene muchas aplicaciones emddinanica Quimica. Si, por
ejemplo, multiplicamos y dividimos par el segundo miembro de (5.2.8), resulta

Y =nXY,n/n = nXYx;, (5.2.9)

gue evidencia la proporcionalidad en¥e la cantidad de materiadel sistema cuando las
no varian, esto es cuando permanecen constan®garatura, presion y composicion.

Se define lduncién molar medi& ,, comoY/n. De acuerdo con (5.2.9),

Y, = Yh=ZYx. (5.2.10)
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Cuando un sistema esta formado por un solo comper{es uncuerpo purg, la expresion
(5.2.10) se reduce,, = Y;, 0 sea

Y =

m

Y aY
AT (5.2.11)

resultado que indica quen los cuerpos puros, las funciones molares pasiafjuivalen a las
funciones molares mediasas funciones molares parciales son, pues, unergkzacion del
concepto usual de funcién molar media, al que tsysticuando el sistema tiene mas de un
componente.

La derivaciéon parcial implicada en la definicion23) puede aplicarse, miembro a
miembro, a cualquier ecuacion que relacione fures@xtensivas, o sus derivadas, de una forma
lineal. La derivacion convierte las funciones esteas en las correspondientes funciones
molares parciales. Se llega asi a expresionesuistaa forma, sin mas que agregar el subindice
i a las funciones extensivas afectadas. Por ejemell@as formulas (1.4.10), (4.1.10) y (4.3.5)
se deducen respectivamente:

H =U + pV, (5.2.12)
G=H-TS (5.2.13)
(6G/aT),=-§ (5.2.14)
(3G/ap); = V., (5.2.15)

gue relacionan funciones molares parciales.

8 5.3.- Ecuaciones termodinamicas generalizadas

Las ecuaciones termodinamicas (4.3.2) a (4.3 @@dejeron parsistemas homogéneos
cerrados Se trata ahora de extenderlasisiemas homogéneos abiert@npezaremos por
(4.3.2), que expresdlJ en funcion delSy dV. Como advertimos en el § 4.8,y V son las
variables naturales pata Si abrimos el sistema, se afadiran a ellas latdeales de materia
n, de sus componentes y podremos escribir, por sidif@eenciacion,

ou

dS+( ~

) s dV E( u ) S.V.n, dn, (5.3.1)

v, n,

ou
du = (8_5)
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En esta expresion hay que notar que las dos prderavadas parciales, respectd&sdeV, se
han tomado con todas lasconstantes. Las derivadas respecto dmontenidas en el sumatorio,
se entienden para todas Igs tales qug = i, constantes. Ahora bien, cuando todasn|as
permanecen constantes, el sistema esta cerradeeyifiean (4.3.2) y (4.3.6), luego podemos
dar a (5.3.1) la siguiente forma:

dU = TdS - pdV +Z,udn, (5.3.2)
en donde hemos hecho
_ ou
M = (a—ni)s,v, nowiei o (5.3.3)

l; se denomin@otencial quimicalel componente genéritcoNo hay que confundirlo con la
energia interna molar parcid|, cuya definicion, de acuerdo con (5.2.3), es

ou
U = ( 8—ni) T.p.n Vi (5.3.4)
gue, evidentemente, es una derivada distinta 8e2{5.

La expresion (5.3.2) es una generalizacién deZ}.a. la cual se reduce cuando el
sistema se cierra y todas ldis; se anulan.

Las demas ecuaciones termodinamicas se generatizediatamente, siguiendo el
mismo proceso aplicado en el § (4.3). Al diferentasecuacion de definicion d¢ y sustituir
dU por su valor dado por (5.3.2), resulta

dH =dU + pdV + Vdp = TdS + Vdp &,udn, (5.3.5)
gue generaliza (4.3.3). La expresion (5.3.5) indiza se verifica

. oH
Hi = (a—ni)s,p,nj R (5.3.6)

gque proporciona otras expresiones parauygsque no han de confundirse con s
La generalizacion de (4.3.4) y (4.3.5) sigue prosesalogos:

dF = dU - TdS -SdT = -SdT - pdV Epdn , (5.3.7)
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de donde

oF
M = (W)T,V, nowiei (5.3.8)
En cuanto aG,
dG =dH - TdS -SdT = -SdT + Vdp %:,udn , (5.3.9)
de donde
oG
M= (a—ni)T, pon, Wiei - (5.3.10)

Este ultimo resultado indica que ahora sjies G, y queel potencial quimico es igual a la
entalpia libre molar parcial Aunque las férmulas (5.3.3), (5.3.6), (5.3.8) %.3(10)
proporcionan expresiones equivalentegidéa Ultima es, con diferencia, la méas empleada en
la préctica.

En cuanto a las ecuaciones (4.3.6) a (4.3.9)¢tasulas de Thomson (4.3.12) y (4.3.13)
y las de Maxwell (4.3.14) a (4.3.17), es facil exter formalmente su validez a los sistemas
homogéneos abiertos. Bastara simplemente agregabigdicen; (V i) a todas las derivadas
parciales, imponiendo asi la condicion de cierrasmlerivaciones.

Nos falta extender todo lo expuesto hasta aqui sasistemas heterogéneos
Consideraremos un sistema genérico, constituido pemponentes independienfg®,...i,...c,
distribuidos entrd fasesl,2,...«,...f. Las magnitudes referentes a las fases se ideméfi
mediante superindicesy las relativas a los compeaenediante subindices. Los primeros pasos
son faciles. Hay magnitudes extensivas, como lédzahde sustancia la masa o el volumen
V, que son evidentemente aditivas:

V=3V (5.3.11)
n=2xn"=22n". (5.3.12)
La energia interndl, la entropies, y con ellas leH, F y G, totales del sistema dependeran de
la forma y posiciones relativas de las fases, aebilds efectos superficiales y a las acciones a
distancia, especialmente las eléctricas o magiséfara poder obtenerlas por simple adicién,

analogamente a (5.3.11), sera preciso despresieofegsecuencias energéticas de tales factores.
Cuando eso sea admisible, podremos escribir, por@p,

Uu=x,U° (5.3.13)
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o también
S=X.5". (5.3.14)

Las diferenciales de las funciones extensivasistelnsa verificaran relaciones analogas
a las precedentes, tales como

du =% du* (5.3.15)

en dondadU® vendra determinada, evidentemente, por (5.3.25tadfla por superindices
Queda, por tanto, resuelto el problema de la foaciah de las propiedades extensivas y sus
diferenciales en un sistema heterogéneo.

8 5.4.- Condiciones de equilibrio. Teorema de Gibbs

Para abordar con toda generalidad el estudio ddit&ip termodinamico de un sistema
heterogéneo, vamos a suponer que las diversagjfsstssconstituyen se encuentran a presiones
y temperaturas distintas. Entonces no podremos baoeale las condiciones deducidas en el §
4.2, que eran aplicables a sistemas cuya tempanapnesion fuesen las mismas en todos sus
puntos. Ahora tendremos que remontarnos al § 3du&, g1 goza de la generalidad ahora
requerida. En efecto, aunque en la férmula (3tarRBpién esta implicita la suposicion de una
misma temperatur@ en todo el sistema, es muy facil generalizarlaetecto, si el sistema
intercambia calor con el ambiente por varios puatdé/ersas temperaturas, aparecera en el
segundo miembro de (3.1.2) una snadQ,/T,, en la quédQ,, representa el calor tomado del
ambiente por el lugar genérico que se encuentrdeariperaturd .. Si el sistema estisladq
todas la®Q,, seran nulas y con ell&s,. Serd, por tanto, de acuerdo con (3.1d$)=0S > 0.

En consecuencian un sistema heterogéneo aislado se verificaearmal, dS> 0. Para aplicar
esta condicién, hay que hallar previamente unaesijm de ladS del sistema.

Si aplicamos la formula (5.3.2) @lJ a una fase genérieay despejamodsS, resulta

1 [0 e
dse = ?(dua +podve - Y pidn) (5.4.1)

Si el sistema se encuentisladg para toda transformacion posible se ha de varific

ds - Ydse - Y %(duo‘+po‘dvo‘—z w'dn®) > 0, (5.4.2)

o
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gue es la condicién general buscada. Para fadlitamomprension y llegar a conclusiones de
aplicacion inmediata, la vamos a aplicar a la itigasion de algunos casos simples tipicos.

a) Equilibrio mecanice Primeramente impondremos que todas las fas&s estradas
y que sus energias internas respectivas permaneaestantes:

dnc=0 (i) (5.4.3)
dU“=0 (7 a). (5.4.4)

Supongamos que la fadeexperimenta una expansi@v! a costa de la fasg sin que
experimenten cambio alguno los volimenes de lasigéases:

dVi+dv2=0 (5.4.5)
dve=0 (7 axl,2), (5.4.6)

de modo que el volumen total del sistema permaiijec€omo la energia interna del sistema
tampoco cambia, el sistema estara aislado y seaeqie verificar (5.4.2). Si, ademas,
suponemos que las fasky 2 se encuentran a una misma temperafyrdicha condicién se
reducira a

ds :-%(pldvl + p2dv?) - .

5.4.7
==%(pl _p?)dvis 0. (54.7)

Si el sistema esta en equilibrid habra de ser maxima, luedd = 0 ComodV* es arbitraria,
tendrd que anularse su coeficiente y s8r& p®>. Mediante la repeticion sistemaética del
razonamiento a todo par de fases, se extiendentliaiéon de igualdad a las presiones de todas
las fases:

pl=p=..=p=..=¢. (5.4.8)

Este resultado expresa las condicionesgiglibrio mecanicpque muestran quen un sistema
heterogéneo en equilibrio termodinamico, todas fases han de encontrarse a una misma
presion Las condiciones (5.4.8) habran de satisfaceesese que no existan tabiques rigidos
entre las fases, que impidan los procesos de[(5igo5). Cuando hay tales tabiques, no habra
igualdad de presiones en el estado de equilibrgi. osurre, por ejemplo, en etuilibrio
osmotico que se estudiara mas adelante.
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Volvamos a (5.4.7). Silas presiones no fueranl@g &l sistema no estaria en equilibrio
y seriadS > Q Supongamos qu# > p% en tal caso, para que sE8> Q tendra que sefVv?! >
0, se produciran aceleraciones en las zonas de ctongstre ambas fases y aumentara
irreversiblemente el volumen de la fdseEl proceso se prolongara hasta que se igualen las
presiones y se alcance el equilibrio. En geneteddp afirmarse qua presion es la propiedad
intensiva que promueve las aceleraciones localenateria.

b) Equilibrio térmico- Ahora impondremos, como en el caso anteriorfopes las fases
permanezcan cerradas y se verifique, por tan,3by que no cambie el volumen de ninguna
de las fases:

dve=0 (). (5.4.9)

Satisfechas las condiciones anteriores, suponggu®ia fasd gana la energia intermi?,
cedida por la fas@, permaneciendo constantes las energias interrtagdaelas demas fases:

du' + dW? =0 (5.4.10)
dus=0 (7 axl,2). (5.4.11)

Todos estos hechos equivalen a decir que se gamdi cantidad de caldiJ® de la fase a la
1, en tanto que el sistema se mantiene aisladoohdi@on (5.4.2) se convierte ahora en

ds - Lqut « Lquz - (2

1 1
T1 T2 T ?)du > 0. (5.4.12)

En equilibrio, ha de s&S = 0y, comodU* es arbitraria, se verificaii@ = T2 Al extender esto
a todas las fases, obtenemos las condicionesjdiibrio térmico

Ti=T2= . =T=..=T. (5.4.13)

Las fases de un sistema heterogéneo en equilimoodinamico han de encontrarse todas a
una misma temperatur&n tanto que las temperaturas sean distintas 1@.indica que pasara
calor irreversiblemente de las fases calientes fikes hasta lograr la igualdad de temperaturas,
siempre que sea posible la transmision de calae dases, que es lo mas frecuerita.
temperatura es la propiedad intensiva que gobidosdlujos de calor entre fases.
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c¢) Equilibrio guimico entre fased as condiciones de equilibrio mecanico y térmico
acabadas de deducir, no son mas que la expregidmosa de unos hechos amplisimamente
comprobados en la experiencia cotidiana, hastarebpde ser aceptados muchas veces como
evidentes. Ahora hemos comprobado que son, en miganifestaciones de la aproximaciéon
espontanea al equilibrio, gobernada por el Seg@rdwipio. Ahora, en cambio, vamos a
situarnos en unas circunstancias en que lo quediasmocurrir no es tan evidente empiricamente
como en las anteriores. El resultado a que llegasess fundamental en los equilibrios entre
fases.

Consideremos una situacion en que permanezcandhies las energias internas y los
volumenes de todas las fases y se satisfaganneaaeencia, las condiciones (5.4.4) y (5.4.9).
Supongamos que, en tales condiciones, pasa laladnte sustancidn,' del componentede
la fase2 a lal, permaneciendo constantes todas las demas:

dn*+dn*=0 (5.4.14)
dne=0 (=12 (5.4.15)
dn“=0 (7 a, Vj=i). (5.4.16)

El sistema permanece aislado y sigue siendo aj#i¢ah!.2). Si las faselsy 2 se encuentran
a una misma temperatufa podemos escribir

ds - %( “idnt - p2dn?) = .
M7 -pHdnt>0. (o447

=l

En equilibrio seréS = 0y, comodn;* es arbitraria, ha de sgt = y% Al extender este resultado
atodas las fases y todos los componentes, llegatasgondiciones ajuilibrio quimico entre
fases

==L s ==y (V) (5.4.18)

gue son la expresion deeorema de Gibbg£ste importantisimo teorema impone cgreun
sistema heterogéneo en equilibrio termodindmicqagéncial quimico de cada uno de sus
componentes ha de ser el mismo en todas las faises se cumplen estas condiciones, (5.4.17)
indica que todo componente tiende a pasar esp@mamde de las fases en que su potencial
guimico sea mayor a aquéllas en las que sea mEstws intercambios de materia entre fases
se prolongaran hasta lograr que cada componerga tenmismo potencial quimico en todas
las fases del sistemBl potencial quimico es la propiedad intensiva gqupulsa los flujos de
materia entre fases
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Si las paredes que separan las fases fuesen imgd#@a®a un cierto componemnieo
se verificaria (5.4.18) para dicho componente.dtigaremos este caso en detalle mas adelante,
cuando estudiemos ebuilibrio osmotico

8 5.5.- Ecuaciones termodinamicas en sistemas hatgéneos

En el § 5.3 hemos visto como las propiedades axnde un sistema heterogéneo - esté
0 no en equilibrio - pueden expresarse como la siersus valores en las diversas fases del
sistema. De ello se ha hecho uso en el § 5.4 paraufar ladS total. Ahora vamos a volver
sobre la cuestion para investigar qué ocurre eitilegot

Siguiendo el mismo orden que en el 8§ 5.3 para ase, fempezaremos pod. De
acuerdo con (5.3.15) y (5.3.2), podemos escribir

dU =3, dUe = = (T*dS-p dVe+Zuedne). (5.5.1)

Si el sistema se encuentra en equilibrio termodio@&nse verificaran, por lo pronto, las
condiciones (5.4.8) y (5.4.13) de equilibrio mecany térmico, de modo que todaséseran
iguales a una misma presipnpresion del sistema) y todas [B%lo seran a una mismha
(temperatura del sistema):

du=TX.dS - pX, dV* + X Zu“dn® = ...
.. =TdS - pdV +Z_Z,u“dn“ . (5.5.2)
Como se han de satisfacer, ademas, las condicibrie48) de equilibrio quimico, podemos
asignar a cada componente genériodmismo potencial quimigg en todas las fases. Entonces
la doble suma de (5.5.2) verificara

L Zp dn = L(uE.dn“) = Epdn (5.5.3)

ya que
dn =X, dn" (5.5.4)

representa la cantidad elemental de componeqte entra en el sistema. Al sustituir (5.5.3) en
(5.5.2), resulta

dU = TdS - pdV +Z,udn, (5.5.5)

gue tiene exactamente la misma forma que (5.3u) sq dedujo para un sistema homogéneo
abierto. Es inmediato llegar a conclusiones anélqmaadH, dF y dG. Por tanto,las
ecuaciones termodinamicas de un sistema heterogaiedo en equilibrio termodinamico
tienen la misma forma que las de un sistema honemgaierto.
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Si se cierra el sistema, seran nulas todadrizsn (5.5.5) y sus analogas; se verificaran,
pues, las ecuaciones (4.3.2) a (4.3.5), que sgatedypara sistemas homogéneos cerrados.
Podemos concluir qudos sistemas cerrados en equilibrio, tanto homogéneomo
heterogéneos, verifican las mismas ecuaciones tinamicasEn consecuencia, analogamente
a los sistemas homogéneekgstado de un sistema heterogéneo cerrado efilguiqueda
determinado por dos variableEsto Ultimo no es tan simple como podria paragatimera
vista, ya que las relaciones (T,p,V) en los sistenederogéneos pueden presentar singularidades
muy importantes, como vamos a ver enseguida.

8§ 5.6.- Regla de las fases

En el § 5.4 se ha demostrado que el equilibrioadind@mico en un sistema heterogéneo
viene determinado por las condiciones (5.4.8), .88y (5.4.18), que afectan sélo a
propiedades intensivagsto indica que el equilibrio no es afectado yamiaciones en las
cantidades de materia de las fases, siempre gse ateren sus composiciones respectivas, ni
la temperatura o la presion del sistema. Puedatupise, pues, intercambios de materia entre
las fases, 0 entre éstas y el ambiente, mantengretpilibrio termodinamico.

En este punto es posible plantearse la siguiergstién: En un sistemaeterogéneo
abiertg que se presenta en formafdases en equilibrio, ¢ qué posibilidades existenltdear
su temperatura, su presion o las composicionesasidases manteniendo el equilibrio?
Entenderemos que se destruye el equilibrio cuardimrsnan fases nuevas o desaparecen
algunas de las existentes en el sistema.

Parainvestigar este asunto, consideraremssstema heterogéneo abierto en equiliprio
formado porc componentes independientes, que se presentarea flaf fases determinadas.
Por estar en equilibrio, satisfara por lo prontodandiciones de equilibrio mecéanico y térmico,
por lo que todas sus fases se encontaran a unamissiorp y temperaturd . S6lo nos queda
por aplicar elteorema de Gibb$5.4.18) a los potenciales quimicos de los compimse El
potencial quimico genérigg® es unguncion molar parcialque satisfara (5.2.6):

= BT, PX X e X X ). (5.6.1)

Al igualar los potenciales quimicos de un mismo ponente en todas la$ases, el teorema de
Gibbs se traduce el ecuaciones eil, p y lasx®. Al extenderlo a lox componentes
independientes, se originara un totalogel) ecuaciones.

Termodinamica Quimica | © Montes VillalénM.; Garcia
Torrent, J. -5.13-



Como acabamos de indicar, las incognitas que hasetlgminarse sof, p y las
fracciones molares®. En cada una de lasases hay fracciones molares, que hacen un total
decf para el sistema. Al agregarTay lap, se concluye que el nimero total de incognitas es
cf+2. Para determinarlas disponemos de({&4) ecuaciones aportadas por el teorema de Gibbs
y lasf relaciones que expresan que la suma de las frEeimolares en cada fase ha de ser la
unidad:

YxF=)Y —=—=1. (Vo) (5.6.2)

Para que el sistema de ecuaciones asi constitegdoosnpatible, es condicién necesaria que el
namero de ecuaciones no exceda al de incognitas:

c(f-1) +f<cf+2, (5.6.3)
0 también
f-c<2. (5.6.4)
Si llamamod a la diferencia entréc y 2, podemos escribir
f+l=c+2, (5.6.5)
en dondéd es un numero natural, incluido el cero.

La ecuacion (5.6.5) es la expresion deelgla de las faseg determinael nUmerd de
variables intensivas que pueden ser alteradas esisiama abierto sin destruir el equilibrio
El nUmeral se denominaumero de grados de libertad, nUmero de libertawearianciadel
sistema. Segun quesea igual &, 1, 2, ... se dice que el sistemaiegariante monovariante
bivarianteo plurivariante

Todo lo anterior se refiere a @wistema abiertoen el que es posible alterar g%
mediante las adiciones o0 sustracciones de mateeaean precisas. Si se cierra el sistema,
aparecen unas nuevas condiciones que es indispetmalar en consideracion para no incurrir
en errores de bulto al aplicar la regla de lasstaéé cerrar el sistema, quedan fijadas las
cantidades totales de sustangjade cada componente. Tendremos entorcesndiciones
adicionales:

xn=n (Vi). (5.6.6)
Pero ahora, ademas de t#82 variables intensivas, aparecen como incégnitafsdastidades

totales de materia® de cada fase, que determinan como se repartalaléd sistema entre las
fases que lo constituyen. Entonces, mediante oxlaside la forma
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ne=nxe (Vi) (5.6.7)

hallaremos la cantidad de sustancia de cada uhomsdmmponentes de cada fase. Se puede
llegar asi a laleterminacion de todas las propiedades intensivadgnsivas del sistema

Ahora tenemos lagf-1)+f ecuaciones de (5.6.3) masd¢g5.6.6), y laxf+2 incdgnitas
de (5.6.3) més lakcantidades de maten# de cada fase. La diferencia entre el nimero de
incognitas y el de ecuaciones sera, por tanto,

[cf+2+f]-[c(F1) +f+c]=2; (5.6.8)

luego en estas circunstancias quedan sieggs®ariables arbitrariascomo era de esperar, ya
gue se trata de usistema cerrado en equilibridas libertades del sistema siguen siehdo
representando el nimero de variables intensivagupaan libres cuando el sistema esta abierto.
Si se impone la condicién de cierre, quedaran dosbles arbitrarias, que podran ser ahora
intensivas o extensivas, cuestién que vamos atdisccontinuacion.

a) Sistema plurivarianteEn este caso

l=c-f+2>2. (5.6.9)

Si el sistema esta abierto, podemos fijar g lap y todavia quedardir2 = c-f fracciones
molares indeterminadas.

Si se cierra el sistema, quedan fijadasjal® que da origen @aecuaciones (5.6.6), y aparecen
comof nuevas incognitas las cantidades de materia sotélde las fases. Sumadas éstas a las
c-f fracciones molares que nos quedaron sin deterncim@ndo el sistema estaba abierto,
completan un total deincognitas, que se determinaran mediante kasuaciones (5.6.6).

b) Sistema bivariantd=n rigor, es un caso particular del anterior. r&ho

l=c-f+2=2, (5.6.10)

luegof = c. Si fijamosT y p, quedan determinadas todas las fracciones molaresrrar el
sistema, se originan lasecuaciones (5.6.6) para determifiarc incognitasn®.

c) Sistema monovarianteSe produce un hecho singular: El sistema tieree sola
libertad, pero, si se le cierra, quedaran lildes variablesPara compatibilizar estos dos hechos,
sera preciso quana de las dos variables sea extensiya que so6lo puede alterarse una
intensiva. Para analizar este caso, aplicaremos s@mpre la regla de las fases:
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l=c-f+2=1, (5.6.11)

luegof = ¢ + 1 Solo puede fijarse arbitrariamente una variabtenisiva. Si, por ejemplo,
fijamos lap, quedaran determinadasTay todas las¢®. Al cerrar el sistema, tendremos
ecuaciones (5.6.6) pafra c + lincognitas, lo que dejara una arbitraria. Quedaprobado, por
tanto, quaun sistema monovariante cerrado en equilibrio tiereterminadas una propiedad
intensiva y otra extensiva

Como consecuencia, en un sistema monovariantedoema equilibrio, quedara
indeterminada la cantidad de materia de una fagepqdra fijarse arbitrariamente. También
podria establecerse de antemano el valor de algfuagropiedad extensiva del sistema, tal
como su volumen total, para disponer de la ecuaidional necesaria.

d) Sistema invariante No puede alterarse ninguna propiedad intengiaerrar el
sistema, por tantdas dos variables independientes tendran que gensivas En este caso,

l=c-f+2=0 (5.6.12)

y, en consecuencid= c + 2 Quedan determinadasTalap y todas lax*. Si se cierra el
sistema, tendremos ecuaciones parh= ¢ + 2 incégnitas, luego quedan arbitrarias dos
propiedades extensivadn sistema invariante, cerrado y en equilibrio tefijas todas sus
propiedades intensivas y libres dos extensivas
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CAPITULO 6

CUERPOS PUROS

8 6.1.- Generalidades

En este capitulo y el siguiente vamos a aplicaedaia desarrollada en el capitulo
precedente al estudio termodindmico de los sistemasnas usualmente se manejan en las
aplicaciones, que son los formados por uno o dogpoaentes independientes.

Los sistemas mas simples son los formadosip@olo component® cuerpos puros
Al aplicar la regla de las fases a un sistema gune tun componente independiente (c = 1),
pueden darse los casos siguientes:

a) Una sola fasé = 1; | = 2. Sistema bivarianteComo ahora no hay fracciones molares
gue determinar (todas lag son la unidad), quedan arbitrarias p.

b) Dos fased = 2; | = 1. Sistema monovariantéla de existir una dependencia funcional
¢(T,p) = 0, puesto que, fijada una de ellas, queda determilzaokra.

c) Tres fased = 3; | = 0. Sistema invarianteQuedan determinada@sy p, sin alteracion
alguna posible.

Comol no puede ser negativap es posible la coexistencia de mas de tres fses
equilibrio. Existen cuerpos puros que tienen mas de tresaodistintas posibles (por ejemplo,
gas, liquido y dos formas soélidas cristalinas difers), pero solo podran coexistir en equilibrio
tres de ellas como maximo.

Puesto que el numero maximo posible de libertadesstns sistemas &s pueden
representarse graficamenteddagramas bidimensionaletomando como coordenadhy p.
Se construyen asi losagramas de equilibrioEn ellos habréegionegbidimensionales) en las
gue sera estable una sola fdseassobre las que se encontraran en equilibrio desfas
puntosen los que coexistan tres fases en equilibripuotos triples
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Como indica la formula (5.2.119n las
fases de un solo componente, las funciones Sélido Liquido
molares parciales son iguales a las funciones
molares mediasAdemas, al ser iguales a la
unidad todas las fracciones molares, las fun-
ciones molares parciales (0 medias), dependeran
sblo deT y p. Estos hechos simplifican no-
tablemente el estudio de los cuerpos puros. Por
ejemplo, el volumen molar parcial de una fase
pura es simplemente su volumen molar (volu-
men/cantidad de sustancia), magnitud intensiva
que es funcién de& y p.

Figura 6.2.1
8 6.2.- Diagramas de equilibrio

Enlafigura 6.2.1 se representa el diagrama délagucorrespondiente a una sustancia
qgue puede presentarse en forma de tres fageyg y. Como no hay mas que un componente,
suprimiremos el subindice y denominaremésu® y u¥ a los potenciales quimicos del tnico
componente, los cuales son, a su vez, igualesemtalpias libres molares medas®, G, y
G,

En la regién en que es estable la faseendra que s€s,* <GP y G,* < G,’, ya que
la entalpia libre del sistema sera la menor cuaado él se encuentre en forma de fase
Analogamente ocurrira en las regiones de establiligaas fasef y vy.

En la linea en que es estable una mezcla de ks dag, se verificara

G, =G/, (6.2.1)
que es la expresion del teorema de Gibbs (5.41.&) equilibrioa,f. ComoG,,* y G, son
funciones deT y p, (6.2.1) determina la ecuacion de la curva delibgioi. Se verifican
relaciones analogas a (6.2.1) en las lineas déteguif,y vy v,c.

El punto tripleA quedara determinado, evidentemente, por las enexi

G, =Gl=G,. (6.2.2)

Por él han de pasar, en consecuencia, las tres Ideeequilibrio.
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Una vez determinadas las lineas de equilibrio, \&amiovestigar la posicion de las zonas
de estabilidad de las fases respecto de dichasli@®nsideremos un purben la region de
equilibrio de la fase, infinitamente proximo a la linea de equilibéid. En €l se ha de verificar

G < Gg” - (6.2.3)

Tracemos la isotermB'B hasta la linea de equilibrio,3. Podemos escribir, despreciando
infinitésimos de orden superior,

Gy = Gig + ( q“)T dp

= Ghg + ( G”g‘)T dp } (6.2.4)

mB/

y, al sustituir en (6.2.3), comap > 0,

3G, 3G,
(8—p)T < (8—p)T , (6.2.5)

de donde, por aplicacion de (4.3.9), resulta
V<V P, (6.2.6)

Esto indica quda fase estable por encima de la linea de equdi®s la de menor volumen
molar (o especifico)

Anélogamente, para el punBY sobre la isobara infinitamente pequdBBl' seré

Gng” < Gng" . (6.2.7)
Como en el caso anterior,
oG
Gar G?nBJr(—aT)pdT
aG,E1 }
m 5 = Gng ) ,dT (6.2.8)
Termodinamica Quimica | © Montes VillalénM.; Garcia

Torrent, J. -6.3-



y, al sustituir en (6.2.7), comaT > 0,

3G, 3G,

(ﬁ)p > (ﬁ)p , (6.2.9)

de donde, por aplicacion de (4.3.9), resulta

S¢>-SP;SP-S¢>0. (6.2.10)

Como el calor de transformaci@n- 3 verifica, segun (3.2.8),

AHp e = TS - S0, (6.2.11)

tendra que ser positivolg fase estable a la derecha de la linea de eqidlies la que absorbe
calor al formarse

Vamos a aplicar estos resultados a un cuerpo gpeesia presentar de tres formas:
sélido, liquido y gas. Como la fase gaseosa es laalyor volumen molar y absorbe calor al
formarse a partir de cualquiera de las otras daegson de estabilidad se encontrara hacia abajo
y la derecha de ambas (reg{dde la fig. 6.2.1). Como la fase liquida absorberca formarse
a partir de la sélida y su volumen molar es siempgaor que el de la fase gaseosa, sera estable
hacia arriba y la derecha (regi@nde la fig. 6.2.1). Las lineas de equilibrio solghs y liquido-
gas tendran siempre derivadig/dT positiva, puesto que el volumen molar del gasessme
mayor que el del sélido o el liquido. Corrienteneestturre lo mismo con la linea de equilibrio
sélido-liquido, pero existen excepciones, comoa easo del agua, en que el volumen molar del
solido es ligeramente mayor que el del liquidotedes casos la derivada es negativa y ésa es la
situacion dibujada en la fig 6.2.1.

8 6.3.- Ecuacion de Clapeyron

Una vez resuelto el problema de localizar las rezggale estabilidad de las fases a uno
y otro lado de las lineas de equilibrio, vamosfeesarnos con la deduccién de las ecuaciones
de dichas lineas. A primera vista, el problemaqgeafa resuelto con la ecuacion (6.2.1). Desgra-
ciadamente ese planteamiento no seria realistau@aro es frecuente disponer de expresiones
G,(T,p) que determinen las entalpias libres molares eridorde temperatura y presion. Hay
otra manera de atacar el problema, que consistalkam la ecuacion diferencial de las lineas de
equilibrio. Por este camino es posible resolv@rablema a partir de datos experimentales mas
faciles de conseguir.
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Para deducir la ecuacion diferencial de la curvagielibrio entre las fases genérieas
y B, consideraremos dos estados de equilibrio infimatate proximos, que vendran
representados por sendos puntos sobre la linepudibeo. Para dichos dos estados se satisfara
la condicién de equilibrio (6.2.1):

T.p:  G*=G;

(T+dT, p+dp): G*+dG," = G,/+dG,’, } (6.3.1)

de donde resulta, por sustraccion,
dG,* =dG,’ (6.3.2)
y al aplicar (4.3.5),
-S4dT + V, “dp = -S.PdT + V,Pdp , (6.3.3)

o también

9T vE _ve oV’ (6.3.4)

en dondA Sy AV representan los incrementos experimentadoS g&f al pasar un mol, o en
general, una misma cantidad de sustancia de laf@anap. AS puede ser expresado mediante
(6.2.11) en funcion del calor de transformaciénanotjue se representa usualmenteigor
entonces (6.3.4) toma la forma siguiente:

dp 2

at _ Tav_ ' (6.3.5)

m

gue es laecuaciéon de Clapeyromuna de las mas importantes de la TermodinamidaniQal.

Es interesante resaltar la semejanza formal e6t@4] y la féormula de Maxwell
(4.3.16). En realidad refleja el hecho de que 4§.Buede deducirse directamente a partir de
(4.3.16), ya que se trata de aplicar ésta a uenséstcerrado en equilibrio, que tiene la
singularidad de ser monovariante. El lector puestaxollar por si mismo los razonamientos
gue establecen la conexién entre ambas formulas.

En (6.3.5) se aprecia que, siempre g€, y A tengan el mismo signalp/dT sera
positiva, lo cual estd de acuerdo con lo expuestel & 6.2. Por el contrario, en el caso del
equilibrio hielo-agua, por ejempldV,, es negativo W positivo; en consecuencip/dT es
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negativa y, al aumentar la presion, disminuiréfageratura de equilibrio. A esto se debe el
rehielo, que consiste en la fusiéon local del hielo’&€ @n los lugares en que se le apliqgue una
presién superior a 1 atm. Este fendbmeno facilifméhaje sobre hielo y el flujo descendente de
los glaciares.

Para integrar la ecuacion de Clapeyron es precrsoularAV ,, y A en funcion dd y
p. Cuando se aplica a sistemas condensados sdjuiddio solido-sélido, como generalmente
se limita a intervalos de temperatura moderad@&sjgrusuponerse constantes ambos parametros
y la integracién es inmediata. Cuando una de kesfas gaseosa, la cuestion se complica algo
y la investigaremos a continuacion.

8§ 6.4.- Equilibrios liquido-vapor

Consideremos una situacion en la que una sustaagaesenta en forma de una fase
liquida y otra gaseosa en equilibrio. En rigofdJamavapora la fase gaseosa en equilibrio con
la liquida. Como el sistema es monovariante, ssi@mesera funcion de su temperaturay se la
denomingresiéon de vapodel liquido a la temperatura en cuestiéprasion de saturaciodel
gas a esa misma temperatura.

La vaporizacion de un liquido se ha de producadsamente en la superficie de contacto
liquido-vapor. Si partimos de una sustancia estbk forma liquida y la calentamos a presion
constante, cuando su presion de vapor se hagaaglaabplicada al sistema, se iniciara la
vaporizacion simultaneamente en muchos puntositigiar del liquido, formandose burbujas
de vapor. Este fendmeno se llaatmillicion La temperatura a la que la presién de vapor de un
liquido es igual a la aplicada recibe el nombrputeo de ebullicidénlel liquido a dicha presion.

El punto de ebullicion normads aquella temperatura a la que la presion derepigual al

atm. Hay que advertir aqui que, aunque actualmenpedsion normal es igual lbar, las
temperaturas de transformacion normaféssion, ebullicion, etc.. 3e refieren a la presion de

1 atm. En las transformaciones entre formas condensadhiggs o liquidas), el paso de una a
otra presion tiene un efecto despreciable. Cuandade las fases es gaseosa (vaporizacion o
sublimacién), existen pequefas diferencias, quausden calcular facilmente con la ecuacién
de Clapeyron (6.3.5), o mejor con la de Clausiwp€&yron, que vamos a deducir
inmediatamente.

Con la ayuda de la ecuacion de Clapeyron es ftahar como varia la presion de vapor
de un liquido (o sdlido) con la temperatura cuadondwalores de presién y de los intervalos de
temperatura son moderados. Como el volumen mol& fise liquida (o sélida) es pequefio
comparado con el de la gaseosa y el comportamilenésta puede suponerse ideal, se verifica

AV, %V gas= RTID (6.4.1)
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y, al sustituir en (6.3.5), obtenemos

dp  AadT
T - RTZ ! (642)
gue, si suponemaks constante, se integra inmediatamente:
P, A, 1 1
In —= = —(= - =). 4.
D, R'T, T, (6.4.3)

Esta es la llamadecuacion de Clausius-Clapeyromuy util en los célculos de presiones de
vapor.

La integral indefinida de (6.4.2) es

A
In p = “RT + A, (6.4.4)

en dondeéA es una constante. De aqui se infiere que

o -Be T (6.4.5)

si representamaoef® mediante otra constanBe

El resultado (6.4.5) precedente indica que la pnedé vapor varia muy fuertemente con
la temperatura. Por este motivo, el comportamidaton sistema liquido-vapor es radicalmente
diferente que el de un gas seco frente a los camt@demperatura y ha de tenerse muy en
cuenta en el manejo de tales sistemas y en lantiegaion de la resistencia mecanica de los
recipientes que los contengan.

Si vamos calentando gradualmente un sistema liegagor sin destruir el equilibrio,
esto es recorriendo la linea de equilibrio corradpmte, la presion ira subiendo de una forma
muy pronunciada. La densidad de la fase vaporegneucho mas compresible que el liquido,
ira aproximandose cada vez mas a la de éste, lhegta a igualarse con ella a una cierta
temperatura, caracteristica de la sustancia deajtrate y denominademperatura critical .
de dicha sustancia. La presigncorrespondiente se llanpaesion criticay el volumen molar,
gue sera unico por ser iguales las densidaddamen molar criticd/ ...
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El estado caracterizado pbry p, recibe el nombre destado critica punto critico En
él se hacen iguales, no solo las densidadestaiaslas demas propiedades intensivas de ambas
fases, tales como indices de refraccion, colocogislad, etc... Esto significa que desaparece
cualquier diferencia entre las fases, las cualésserabsolutamente idénticasel sistema se
vuelve homogéneo. En general, en sistemas de deiaigumero de componentes, se denomina
también punto critico a aquél en que desaparatistlacion entre dos fases, que se convierten
asi en una sola. El numero de fases del sistermardige en una unidad, pero no porque una
fase se agote transfiriendo materia a otras, $iue las propiedades intensivas de alguna fase
se hacen idénticas a las de otra.

8 6.5.- Gases reales

En la figura 6.5.1 se dibujan varias,
isotermas experimentales de un mol de un gas
real en un diagramaV,p. Al realizar
mediciones, se evidencia qo¥,/RT se apro-
xima a la unidad cuangoes muy baja. En esas ,
condiciones, la forma de las isotermas se
aproxima a la hiperbdlicaV = Cte. del gas
ideal.

Si tomamos un mol de gas en el estado . Lig.+Vapor
A, a una temperaturb, menor que la critica, :
y lo vamos comprimiendo isotérmicamente, al :
llegar al estaddB empieza a condensarse y Ve v
aparece una fase liquida. Al haber dos fases en Figura 6.5.1
equilibrio, el sistema se hace monovariante, tal
como vimos en el § 6.1; como se mantiene
constante la temperatura, la presion permanecesiarie hasta que se agote completamente
la fase gaseosa en el est@id| tramoBC de la isoterma, llamadotervalo de saturacidnes
un segmento de recta horizontal. Cuando se demcrdmermas para otros valores de la
temperatura, los punt@&y C van tomando posiciones sobre una curva en fomtachpana,
llamadalinea de saturaciénLa ramakB se llamdinea del vapor saturadg laKC, linea del
liquido saturado El dominio contenido bajo la curva recibe el noendberegion de saturacion
en la que coexisten liquido y vapor en equilibrio.

En la region de saturacion, el volumen del sisteendica
V=nV.,+nV,=nV. + M-V, (6.5.1)
en donde, n, y n, representan, respectivamente las cantidades @gianattal, de vapor y de

liquido. Se define laalidadx del sistema heterogéneo liquido-vapomo el cociente entre la
cantidad de materia en forma de vapor y la totdideema:
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X=nJn. (6.5.2)

El valor de la calidad estd comprendido efrpara el liquido saturado,ly para el vapor
saturado. Si dividimos (6.5.1) pary aplicamos la definicion (6.5.2), resulta

Vi =XV + (1-X)V,y (6.5.3)
gue es muy Util en el manejo de estados contemriddes region de saturacion.

Conforme aumenta la temperatura de la isotermauotsB y C se van aproximando,
hasta llegar a un limite en el que el tramo hoti@lBC se reduce a un punto de inflexiébn con
tangente horizontal. Esto ocurre a una temperdtyigue no es otra que la temperatura critica,
a la que se desvanece la diferencia entre liquidpgr. En el diagrama se evidencia qUe a
los voliumenes molares del liquido y el vapor sehaguales, como ha de ocurrir con todas las
demas propiedades intensivas de ambas fases.

Por encima de la temperatura critica, no se procluegensacion y el sistema es siempre
homogéneo. Si, por ejemplo, partimos del estdocalentamos el gas a volumen constante
hasta una temperatufa > T, segun la isocorAM vy lo enfriamos a presién constante hasta el
estadaoN a la temperaturd, < T, hemos pasado del estado gaseosA aehestado liquido en
N sin que el sistema deje de ser homogéneo ni seipra condensacion en ningun instante.

8 6.6.- Ecuaciones de estado de los gases reales

La ecuaciéon de estado (1.5.1) del gas ideal purdmasiderada en la practica como una
aproximacion valida para todo gas real a presibagss. Para que una ecuacion de estado sea
aplicable, en general, a cualquier gas real enmiomamplios de presién y temperatura, tendra
gue contener ciertos parametrasoostantes caracteristicasuyos valores dependeran del gas
concreto a que se aplique. En otras palabras1jkéntiene sélo laonstante univers® y es
aplicable atodoslos gases ideales. Para los gases reales, enc;agsbpreciso que en la
ecuacion de estado aparezcan parametros propiasideyas.

Una ecuacion de estado muy conocida, que suelegmiopar aproximacion suficiente
en muchos casos, es ladn der WaalsSu fundamento radica en la introduccion de unos
términos correctores en la ecuacion de estadoaddatigal, que reflejen los siguientes efectos:

Termodinamica Quimica | © Montes VillalénM.; Garcia
Torrent, J. -6.9 -



- Debido a las fuerzas de atracciéon intermolecsldtamadas dean der Waalsla
presién ejercida por un gas real es menor quel idef en las mismas circunstancias.
Este efecto es tanto mas perceptible cuanto merargesion.

- Como cada molécula de un gas real ocupa un cieltimnen (no es un movil puntual
como en el gas ideal), el volumen ocupado por sirea es mayor que el que tendria
el gas ideal en condiciones analogas. Se hace aousado cuando el gas esta
comprimido, ocupando un volumen relativamente pegue

Formularemos la ecuacion de van der Waals paraalrdengas. Si fuera ideal, se
verificariapV,, = RT. Para tener en cuenta el primer efecto, se sumprasiorn ejercida por
el gas real un términ@'V,,2, cuyo valor es inversamente proporcional al cudmlcel volumen.
El coeficientea se llamaconstante de van der Waaksn cuanto al segundo efecto, se resta del
volumenV ,, elvolumen excluidb, que es muy
facil de estimar en funcion del volumen propio ==~
de las moléculas, suponiendo que éstas son - Volumen =~
esferas rigidas de radioEn la figura 6.6.1se Excluido

observa que el volumen excluido por un par de 2t 2
moléculas es igual al de una esfera de radio I’
ya que las moléculas no pueden aproximarse
mas. El volumen excluido serd, pug&3)r 1
(2r)® por par de moléculas 2/3)r(2r)® por ‘\
/
7/

molécula, o seaN(16/3) wr® por mol, si |
representamos po¥ el nimero de Avogadro \

7 AN
El volumen ocupado por |a§ moléculas que N ,
s N
forman un mol, Illamadocovolumen sera, ~.____-"~
evidentementeN(4/3)rr3, luego el volumen _
Figura 6.6.1

excluidob es igual al cuadruple del covolumen.

Al introducir los dos términos correctivos anteg®en la ecuacion de estado de un mol
de gas ideal, resulta

(p+%)(vm—b) - RT,

m

(6.6.1)
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gue es lacuacion de estado de van der Wamtsa un mol. Su forma pananoles es inmediata,
yaqueV,=V/n:
na
V2

(p + 22)(V - nb) =nRT. (6.6.2)

Cuando el volumen es suficientemente grande, fosnés correctores resultan despreciables
y la ecuaciéon de van der Waals se aproxima a lgateideal.

Si operamos sobre la ecuacién (6.6.1), obtenensigugEnte expresion, en forma de
polinomio de tercer grado én,;:

Vi—(b+%)vri+iv - g, (6.6.3)

p™ p

Una vez asignado un valorTa esta ecuacion determiig, como funcion implicita de. A
temperaturas inferiores a la critica, puede prasérs raices reales, esto es tres valores pgsible
deV,, para un mismo valor g tal como se aprecia en el arco sinu8€o dibujado de puntos

en la fig. 6.5.1., que no corresponde a situacies&bles y tiene una significacion tedrica que
estudiaremos mas adelante.

La isoterma critica correspondiente @, presenta en el punto critico un punto de
inflexion con tangente horizontal. Por lo tanto el@bsatisfacer las siguientes condiciones:

ap _
ipz)T 0. (6.6.4)
V2

De (6.6.1) y (6.6.4) se deducen, después de opgesasiguientes valores para lamnstantes
criticas

_ 8a . _a B
Tc_ 27Rb’ P.= 27b2’ Vm:_Sb : (665)
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Estas expresiones determinan las constantes sritecan gas a partir de los parametros de la
ecuacion de van der Waals. Como es frecuente comxperimentalmente las constantes

criticas, que suelen estar tabuladas para muchses,glas formulas anteriores nos permiten
deducir los parametros en cuestion:

_ 2. __nc. _ cnc
a=3p.Vy: b 3 R 3T (6.6.6)

Debido a las limitaciones del modelo de van derlgyahvalor dék dado por la tercera formula
no suele coincidir con el correcto de la constdetéos gases. Cuando se aplica dicho modelo
a un gas real del que se conocen las constanteasrR se maneja como un parametro
caracteristico mas del gas en cuestion, juntcacphb, para lograr que la ecuacion de van der
Waals se ajuste lo mejor posible a los resultagpsranentales. Existen otras ecuaciones de
estado para representar aproximadamente el compenim de los gases reales. En general,
cuantos mas parametros caracteristicos conteragda,rejor sera la aproximacion obtenida.

8 6.7.- Estados correspondientes

Se llega a unas conclusiones muy interesantesraducimos lagunciones de estado
reducidas que se definen mediante los cocientes adimeris®e@uientes:

_ T P Vim
T = = Vir = :
r Tc ! pr pc ! nr Vm: (671)

T,,p, YV, SON, respectivamente,temperaturalapresiony elvolumen molar reducidog\l
eliminarT,, p.y V. entre (6.6.5) y (6.7.1), resulta

8aT ap,

 V,=3bV,, . (6.7.2)

Si entramos con estos valores en (6.6.1) y siroplifios, se llega a la siguiente expresiéon
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(P, + —)@3 V, - 1) =8T
v

nr

= (6.7.3)

denominadacuacién de van der Waals reducidpie esuniversaly no contiene parametro
caracteristico alguno del gas a que se apliqua.destacion es una expresion dedg de los
estados correspondientague diceSi varias sustancias tienen iguales dos de susdnes de
estado reducidas, han de tener igual la tercera

Cualquier ecuacion de estado que contenga sOlpar@snetros, como la de van der
Waals, podra expresarse de una forma reducidajaseea (6.7.3). Podemos concluir que la
ley de los estados correspondientes se verificatardo que sea aceptable la aproximaciéon
conseguida con una ecuacién de estado de tres gtapdm

El empleo de las funciones de estado reducidas seelmuy util en las aplicaciones
practicas, porque permite presentar y manejar defanma unificada las propiedades de los
Cuerpos puros.
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CAPITULO 7

SISTEMAS BINARIOS

8§ 7.1.- Introduccion

En este capitulo vamos a realizar un estudio inttmdio de los sistemas binarios, o de
dos componentes. El estudio va a centrarse, palmgnte, en los equilibrios binarios sélido-
liquido, que tienen numerosas aplicaciones, sali@ ¢n Ciencia de los Materiales

De acuerdo con laregla de las fases, cuandd@irsises homogéneo (s6lo hay una fase),
posee tres libertades; si coexisten dos fasesldsaljpertades; si coexisten tres fases, el sistema
es monovariante y si hay cuatro fases, el sistemavariante. Para el estudio gréfico de los
sistemas binarios, por tanto, seria necesarioagralina tridimensional, caegiones de tres
libertades, superficies bivariantes, lineas mon@raes y puntos cuadruples invariantes

El estado de cada fagese representa
1 mediante un puntM en el diagrama (figura
X O 7.1.1). Las coordenadas Besonp, T y X,*.
Como

x o
1
o EB
T A u® w8 X =1-x" (7.1.1)
/e

xB X,* queda determinada por el segmex@,
2 L. siendoOO' = 1.

P o
\/ VA Cuando el sistema esomogénep
1 sblo hay una fase y su estado queda de-
terminado por las coordenadas de un solo
Figura7.1.1 puntoM, que podemos desplazar libremente
dentro de una ciertagion

Cuando coexistemnlos fasesuna vez fijadas la presion y la temperatura, gned
determinadas las composiciones de las dos fases.p@utos representativdd® y MP
describiran, pues, sendsgperficiesx*y XP.
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Cuando coexistatnes fasegfigura
7.1.2), los puntod*, MP y MY, repre-
sentativos del estado de cada una de ellas,
describerlineasque han de pertenecer a
una misma superficie cilindrica de genera-

trices paralelas al e@0O', puesto que los | FEUTERTUTRRY SUNY ATy AT
puntosM®, MP y MY han de corresponder S o'

a un mismo pap,T, lo que equivale a  / J——F—F—F—
decir que se han de encontrar solme e M
misma recta paralela aOO'. Cuando /o Ty

coexistencuatro fasesapareceran en él/
diagramacuatro puntosontenidos en un P
misma recta paralela@O'.

Figura7.1.2

Para facilitar el trabajo practico y evitar el
manejo de diagramas tridimensionales, se fija una

ToP a s de las variablep o T, lo que equivale a cortar el
G 0 diagrama con un plano normal al eje de presiones
o I¢; o al de temperaturas. Las superfi@ésy Xf de la
M M M figura 7.1.1 se convierten en dos linedsy o®

(figura 7.1.3) sobre un diagrama bidimensional
(T,x) o (p,x). Los equilibrios monovariantes
vendran representados por ternas de puntos en
‘ lineas paralelas al eje de concentraciones. Los
equilibrios invariantes estaran representados por
cuaternas de puntos en lineas paralelas al eje de

o X I¢; concentraciones, que solo apareceran si la variable
0 X2 2 xz 1 fiada (o o T) coincide con el valor
correspondiente a un punto cuadruple. Por
supuesto, para efectuar un estudio completo habra
Figura 7.1.3 gue construir un conjunto de diagramas

bidimensionales, correspondientes a diferentes
valores de la variable fijada.

En el § 5.6 b) vimos que, cuando el sistema esénta, conocida la cantidad de materia
total de cada componente, es posible determinzaniadad de materia de cada fase una vez
fijadas la presion y la temperatura. Esta deterondmase puede hacer graficamente en el
diagrama de equilibrio (figura 7.1.3).

Termodinamica Quimica | © Montes VillalénM.; Garcia
Torrent, J. -7.2-



En efecto, al conocer los nimeros de moles dedssamponentes, queda determinada
la composicién global del sistema. Seda fraccion molar global d2 Si igualamos la suma
de los numeros de moles 2en cada fase con el nimero total de moles del smfpalance de
materia de2):

n“ X, + P x,P = (n“ + nP) x, , (7.1.2)

de donde deducimos, al despejar n®,

: : , (7.1.3)

gue es una relacibn muy util, de la que
haremos uso frecuentemente y cuya in-
terpretacion geomeétrica es muy simple. Por
su forma, la expresion (7.1.3) se suele A
denominaregla de la palanca o
Ym

Finalmente vamos a ver cémo se M
obtiene graficamente el valor molar medio Ym /

Y., de una funcion extensiwacualquiera de

un sistema binario heterogéneo, formado,Yﬁ
como en el caso anterior, pof moles de

fasea y n® moles de fasp, cuyas funciones
molares medias respectivas s6p® y Y,P

(figura 7.1.4).

. . - XOZ
Evidentemente se sigue verificandoel QO 2 2 2
balance de materia (7.1.2). Ademas,Yla )
total del sistema sera igual a la suma de las Figura 7.1.4
de las fases:
Yo+ YP=Y, (7.1.4)
o también

Y “+mfY P=(m+rf)Y,, (7.1.5)

gue tiene la misma forma que (7.1.2).
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Las ecuaciones (7.1.2) y (7.1.5) indican que ssfaag la relacion vectorial

n“OA+n "OB=(n “+n f)OM, (7.1.6)
de donde se deduce, analogamente a (7.1.3), que
nN“AM=n °"MB . (7.1.7)

Este resultado indica que M se encuentra sobegeiento AB y satisface la regla de la palanca.
Se aplica con frecuencia, sobre todo en la detexcion de entalpias libres para el andlisis
grafico de equilibrios binarios.

8 7.2.- Funciones molares parciales binarias

En el estudio de sistemas binarios
homogéneos, es frecuente el empleo de dia-| Y,
gramas que representen una cierta funcion
molar mediaY ,, en funcion de la composicion
X,, tal como se dibuja, por ejemplo, en la figura
7.2.1. Como en muchos casos se necesita\ N
conocer las funciones molares parciales

correspondiente¥, e Y,, vamos a buscar un
procedimiento gréfico para determinarlas sobre
el diagrama en cuestion. M
Se verifica
Y = nYm(T,p,XZ) (721) fo) fo)
y, Si derivamos respecto deg para obtener la Xy X,
funcion molar parciay ,, Figura 7.2.1
aYy an aY,, X,
Y, = 2= = ZY +n__T _2 71.2.2
' 9on, on M ox, dn; ( )
Ahora bien,
on a( nl + nz)
= =1 7.2.3
an, an, ( )
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) - - ]
on," ny+n,” (n+n)2 N (7.2.4)
luego (7.2.2) se convierte en

3y
Yl = Ym - aTZXZ . (7.2.5)

ComodY . /ox, es la pendiente de la tangeMBl a la curva en el punt®, en la figura 7.2.1
vemos que (7.2.5) equivale a

Yy = Yy - X tga, (7.2.6)

en dondax es el angulo que forma la tangente con el ejdsgeisas. La ordenada en el origen
OM de dicha tangente es, pues, igual a la funcidmmnparcial Y ;.

El célculo deY, sigue un camino enteramente analogo. Ahora sead@ti2.1) respecto

den,:
ay an aY,, X,
y, =25 - Ty —m 2
2 9dn, on, ™ wn ox, an, (7.2.7)
Pero
an a( nl + nz)
= =1
on, on, (7.2.8)
y
8x2: ) ( n, :nl+n2—nzzg -
on, on," N +n,"  (n +n,)? n’ (7.2.9)
con lo que (7.2.7) toma la forma
Y
Yo = Vit 5 X (7.2.10)

X2
Esta expresion indica que la funcién molar paitjas igual al segmen@'N interceptado por

la tangente.
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Disponemos, por tanto, de una construccion geocaégtrily simple para determinar los
valores deY; e Y, para una cierta concentracigy Basta trazar la tangenk#N a la curva de
Y., en funcién dex, y medir los segmentd®M y O'N interceptados sobre los ejes verticales.

8 7.3.- Diagramas de entalpia libre

Para el estudio grafico de la estabilidad de lasrdas fases de un sistema binario a
temperatura y presion prefijadas es necesario mkspte las curvas que determinen sus respec-
tivas entalpias libres molares en funcién de suposicion. Como s6lo vamos a exponer el
método y presentar los casos mas tipicos, no espreducir exactamente dichas curvas, sino
sOlo estimar su forma aproximada.

Igual que en el estudio descriptivo de fendbmenssagds se suele aplicar como modelo
simplificado el gas ideal, vamos a recurrir en ggio a ladisolucion ideal(liquida o sélida)
para representar graficamente la entalpia libreasiéases condensadas. En algunos casos se
produciran unas desviaciones que habra que termregita, como veremos también.

Se dice que una disolucion binaria es ideal cugimda de las propiedades (3.2.9) y
(3.2.11) de las mezclas gaseosas ideales, estadindd § 3.2 d):

AH=0 (7.3.1)

AS = -R(nInx; + n,Inx,). (7.3.2)

LaH ylaSde la disolucion seran iguales a sus valoresaleisiH, y S,, antes de mezclar, mas
los incrementos acabados de expresar. Es obvidoguealores iniciales son la suma de los
correspondientes a cada componente puro a las siEm®, luego podemos escribir:

H=H,=nH_°+nH.’ (7.3.3)
y
S=§+AS=..
=S+ NS, - R(nInx, + nyinxy). (7.3.4)
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En estas expresiones, I H,.,>, S..°Y S.,° representan las entalpias y entropias molarexsde |
componented y 2 puros en el estadd@,p). Laentalpia librese obtiene al aplicar (7.3.3) y
(7.3.4) en la definicion (4.1.10) d@ y agrupar términos convenientemente:

G =nG,° + nG,,. + RT(nInx, + nInx,). (7.3.5)

Finalmente, al dividir este resultado por la caadidotal de sustancig + n, de la disolucién,
obtenemos

G, = X,G,° + XG> + RT(xInx,; + x;Inx,). (7.3.6)

En la figura 7.3.1 se representa graficamente
esta funcion. La forma de la curva de entalpia
libre representada es la més frecuente (forma en
"U"). Sin embargo, es posible encontrar curvas
con distinta forma cuando las disoluciones rea-
les se apartan suficientemente del compor-
tamiento ideal. En efecto, consideremos un
disolucién solida binaria formada por dos sus- ™"
tanciasl y 2. Podemos suponer que la energia
media de los enlaces de los 4&tomos en su es-
tructura es una funcién lineal de la composi-
cion. Cada atomo esta unido en la disolucion
sOlida o aleacion tan fuertemente como lo esta o
en el compuesto puro. Por tanto, la entalpia de - -
enlacel-2 es igual a la media de los enlatek Figura 7.3.1
y 2-2 (figura 7.3.2 a) y se satisfacen (7.3.1) y

(7.3.3). Para obtener la curva de entalpia librafladiremos el término correspondiente a la
entropia

G mo,2

(]
8 3 8
s 2 s
& i . H
2 <] _ 2
H - - -
1 1 1.7
) x 1 0 X 1
=
TS -TS
a) b) c)
Figura 7.3.2
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(entropia de mezcla dey 2 en este caso), que es nula day& puros y maxima para la mezcla
binaria equimolar. Si los &tomag 2 tienden a atraerse mutuamentetlesH,, la linea de la
entalpia se curva hacia abajo y la curva de eatkipé resultante tiene una concavidad mas a-
centuada (figura 7.3.2 b). Las composiciones ingglies son mas estables y hay una tendencia
a la formacion de un compuesto. La fuerza del edlazes mayor que la media de los enlaces
1-1y 2-2

Por el contrario, si los atomasy 2 tienen una tendencia a repelerse mutuamentg, es
> H,, la curva de entalpia se inclina hacia arribaufgr.3.2 c). Al superponer el efecto de la
entropia de mezcla se obtiene una curva de entddpdaque ya no tiene forma dg™ simple
con un solo minimo, sino que aparecen dos minimosayzona de curvatura negativa situada
entre dos puntos de inflexion. El sistema es, etacmedida, menos estable y hay una tendencia
a la separacion de las fases. La fuerza del etl2as menor que la media de los enlateks
y 2-2.

8 7.4.- Estados de equilibrio

Con la ayuda de lasurvas de
entalpia libreque acabamos de estudiar,
es facil investigar graficamente la esta-
6 bilidad de las diversas formas en que

pueda presentarse un sistema a una

temperaturd y una presiom determi-
nadas. El caso mas simple se presenta
cuando, en dichas condicior{@sp), las
curvas de entalpia libre molar no se
o cortan en ningun punto, como ocurre,
por ejemplo, en el caso que se dibuja en
la figura 7.4.1. Son posibles dos formas
ay B, pero la curva d&,, def} se en-
cuentra siempre por encima de laode
A la presién y temperatura a que se ha
dibujado el diagrama, la forneasera la
(o) X2 O' estable a cualquier composicion, ya que

— es la que hace menor la entalpia libre
del sistema.

Figura7.4.1
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P =H5

Figura7.4.2

La cuestion se complica cuando la curva de mép@gresenta dos puntos de inflexion,
como en la figura 7.3.2 ¢) o cuando las curvag g se cortan, como se ilustra en el ejemplo
de la figura 7.4.2. En la parte izquierda del chagg, para composiciones suficientemente ricas
en el component#, es estable la forma Analogamente, en el lado derecho, para valores
suficientemente elevados ®g sera estable [ Cuandax, toma valores intermedios, hay que
analizar la situacion méas despacio. Considerenwogjpmplo, un sistema de concentracign
prefijada.

En principio, la forma estable seriaddpuntoP), ya que su entalpia libre seria menor que si
se presentara enflaAhora bien, existen otras posibilidades de mentalpia libre si el sistema
toma una configuracion bifasica, en forma de medeléases y 3. De acuerdo con (7.1.6), la
mezclaQ de fasea (puntoM) y fasef (puntoN) tiene una entalpia libore menor que la
configuracion monofasiaa (puntoP). Se produce la configuracié) de la menor entalpia libre
posible, cuando la rechN se convierte en la tangente conAB a las lineas dé,, dea y 3.
Solo en este caso se encontraran en equilibridasesa y B, ya que, de acuerdo con lo
demostrado en el § 7.2, seran entopges P = OA' y " = P = O'B' y se satisfara e¢éo-
rema de Gibb$5.4.18).
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En consecuencia, llegamos a las siguientes conokesi
a) SiX, < X,,, €S estable la forma.

b) SiX, € (X0, Xog), €S estable una mezcla dey 3. Las cantidades de
materia de las fases en equilibrio vendran detexdzis por laegla de
la palanca(7.1.2).

C) SiX, > X,g, €S estable la formp.

Con esta construccion disponemos de lo suficiematea gl estudio grafico de los
equilibrios binarios.

8 7.5.- Equilibrios solido-liquido con solubilidadcompleta en estado solido

Comenzaremos por los diagramas mas sencillos,aftesponden al caso en el que las
dos sustanciaky 2 que constituyen el sistema binario son totalmenseibles, de manera que
forman en estado sélido una disolucion uniformesod#enada, en todo el dominio de
composiciones, sin aparicion de fases intermed@addy tendencia a formar compuestos ni a
la separacion de fases).

A temperaturas elevadas el sistema estara en dgjaio y la curva de entalpia libre
de la fase sélida estara sensiblemente por enartealirva de la fase liquida, como indica el
diagrama a) superior de la figura 7.5.1, correspgored a una temperaturg,.

A medida que se modifique la temperatura, las ms@es curvas d6,,, irdn cambiando.
Cuando disminuya la temperatura, la diferenciaeelas entalpias libres de la fase solida y la
fase liquida ira disminuyendo, es decir, las cupeasan aproximando.

En el ejemplo representado, se ha supuesto qnigetatura de solidificacion del
componentel puro es mayor que la temperatura de solidificadéincomponent@. Para el
componentd puro, en el dominio liquido, la diferencia de gpitalibre entre las fases sélida
y liquida es menor que para el compon@maro (aT ,, por ejemplo]l se encuentra mas cerca
de su temperatura de solidificacion).
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8

‘8

T, 2T
o »

Figura7.5.1

Al enfriar, hasta que no se alcance la temperatersolidificacion dd puro (T, en la
figura 7.5.1 b) es evidente que la fase liquida ssetable a todas las composiciones (es decir,
para cualquier valor de,). Al diagrama composicién-entalpia libre le cop@sde a cada
temperatura un diagrama composicion-temperatuesesiel diagrama de equilibrio de las fases.
Podemos asi representar simultaneamente las aevagalpia libre y las regiones de estabili-
dad de las fases. En el caso de la figura 7.5su@rior (dominio liquido) tendremos un
diagrama como el representado justo debajo, doad®parece ninguna discontinuidad por
tratarse de un sistema homogéneo a esa temperatura.

Al disminuir la temperatura y alcanzag, punto de solidificacion del componerite
puro, se igualan las entalpias libred @élido y1 liquido y, por tanto, las dos curvas de entalpia
libre se cortaran en ese punto, como indica ladigub.1 b) superior. La curva del liquido sigue
estando por debajo para todas las composicionegp len el correspondiente diagrama
composicién-temperatura seguiremos teniendo dondeita fase liquida, pero aparece ahora
el primer soélido, que corresponde a compondrpero.

Al seguir disminuyendo la temperatura, las cureasostaran claramente, como indica
el diagrama 7.5.1 c) superior, correspondienteaatemperaturd ; menor quel,. En este
diagrama puede verse gue en una region (a la iztpudex,,) queda por debajo la curva de
entalpia libre del sélido, mientras que a la demeatdx,, queda por debajo la del liquido. Para
valores intermedios dg nos encontramos en la situacion descrita en el.§flgura 7.4.2): la
entalpia libre minima viene dada por la tangente(ooa las dos curvas, es decir, que entre
Yy X, es estable una mezcla de solido y liquido.
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Al representar el diagrama composicion-temperatpeaeceran dos puntos correspon-
dientes a la fase sélida (coordenaxiad,) y a la fase liquida (coordenadasr ;). Al cambiar
la temperatura estos puntos se van desplazandaojedée las lineas que aparecen en el
diagrama.

A T, (figura 7.5.1 d) sera estable la fase sdlida fracziones molares menoresxje
mientras que para valores mayorexggera estable el liquido. Al alcanZay(temperatura de
solidificacion de2 puro) se igualan las entalpias libres molaresigeido y el sélido par2
puro, resultando finalmente el diagrama compositédnperatura representado en la parte
inferior de la figura 7.5.1 e). Para cualquier tenaura menor quE; la curva de entalpia libre
del sélido esta siempre por debajo de la del lmyi@l sistema aparecera siempre en estado
sélido, formando una mezcla homogénea de los dogpaoeentesl y 2 para cualquier
proporcién de mezcla de éstos. Conviene fijarsguereste diagrama, caracteristico de muchas
aleaciones binarias, (como los sistemas oro-ptathre-niquel, etc.) define tres dominios
separadogdiquido, sélidoy sélido + liquida En el intervalo de temperaturas en el que casxist
solido y liquido (entrdl’, y T en el ejemplo de la figura 7.5.1) las composicsohe las fases
liqguida y sdlida son diferentes y la cantidad redatle cada una de ellas puede obtenerse a cada
temperatura aplicando la regla de la palanca.

T T T,
2
G Gm Gm
Sélido T~ L
T
S
1 x 2 1 x, 2
Liquido|
T T T|
Tz'
T Sélido
sl - T
1 2 1XpX, X, Xg2 1 2
x2 xz x!
a) b) c)
Figura 7.5.2
Termodinamica Quimica | © Montes VillalénM.; Garcia

Torrent, J. -7.12 -



Un caso particularmente interesante de este tighadgamas aparece cuando las curvas de en-
talpia libre molar del sélido y el liquido presantairvaturas muy desiguales. En la figura 7.5.2
a) superior se representa el caso en el que la dahsdlido tiene mayor concavidad que la del
liquido.

A una cierta temperatura eleva@lala curva de entalpia libre del liquido es siempre
menor y, en consecuencia, el sistema permanecstadoeliquido a esa temperatura para
cualquier composiciéon. Al disminuir la temperatulas curvas no se hacen tangentes a la
temperatura de solidificacion de uno u otro comptgecomo en el caso anterior, sino que se
hacen tangentes para una composicién intermedgirgér punto del diagrama composicion-
temperatura, para el que aparecen conjuntamentddiy sélido, estara situado a una composi-
cion intermedia.

Al continuar disminuyendo la temperatufg,(figura 7.5.2 b), aparece una regién (a la
izquierda de;,,) donde la curva del liquido esta por debajo, egén central (entng, y x,) en
la que la curva del sdlido presenta menor entéilpi@y una region (a la derechaxjg donde
nuevamente es el liquido la fase estable. Entreulass de entalpia libre del solido y el liquido
pueden trazarse dos tangentes comunes, de formengelediagrama de fases aparecen dos
regiones de coexistencia de solido y liquido (erfre x, y entrex, y X,).

A temperaturas menores que la de solidificaciotog@los componentes (figura 7.5.2
c) el sistema estara siempre en estado solidoafmtmuna disolucién sélida homogénea. Los
sistemas oro-cobre y cobre-manganeso tienen diagrdeneste tipo, pero con un minimo en vez
de un maximo (curva de entalpia libre del sélido m®nor concavidad).

8 7.6.- Equilibrios sélido-liquido con solubilidadparcial en estado solido

Veamos lo que sucede si los dos componentes soalpaente solubles el uno en el otro
a la temperatura de solidificacion.

La solubilidad parcial se manifiesta en la formé&decurvas de entalpia libre, de manera
gue puede aparecer una Unica curva con dos minyndas puntos de inflexion, como en la
figura 7.3.2 o pueden obtenerse dos curvas segayatiferenciadas para las fases solidas, del
tipo representado en la figura 7.4.2. El primepascaracteristico de las aleaciones en las que
los dos componentes cristalizan en el mismo sistemaatras que el segundo corresponde a dos
disoluciones sélidas de estructuras cristalinamths entre si, pero idénticas cada una a la de
los componentes iniciales. El estudio de esto®rms$ se realiza siguiendo el mismo
procedimiento de la tangente comun y la forma dellagramas de equilibrio resultantes es la
misma en ambos casos, por lo que referiremos Ilstremeion del diagrama a uno de los dos
casos, siendo idéntico el otro.
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La figura 7.6.1 representa la disposicion de lagaside entalpia libre molar para las
fases sélida y liquida a diferentes temperatlitas T, > T, > T, > T.. Comencemos €f,,
donde todo el sistema permanece en estado liguielofriemos progresivamente. Las curvas
de entalpia libre de las fases sélida y liquidaetiea encontrarse en la zona de la izquierda del
diagrama, es decir, en la zona ricdlede tal forma que las mezclas o aleaciones ritasen
las primeras en solidificar. A una temperatiisajusto por debajo del punto de solidificacion
del (figura 7.6.1 b) las mezclas ricas Effa la izquierda de,,) estan constituidas por una
disolucién sélidax y a medida que aumenta la concentraciéhaasta temperatura aparece una
region de dos fases (+ liquido) y para concentraciones mayore2da la derecha de,)
tendremos liquido homogéneo.

Figura7.6.1

A menores temperaturas (figura 7.6.1 c), la cuevarttalpia libre de la fase sélida corta
a la del liquido también en el extremo del diagraomen2 y aparece, por lo tanto, un dominio
de composiciones (a la derechaxgepara las que es estable una disolucion slidaa en2.
En este dominio de temperaturas existen dos taegjenmunes a las curvas de entalpia libre,
que dan lugar a dos regiones diferentes de dos éasequilibriox + liquido entrex, y X, y 8
+ liquido entrex, y x.. Al ir disminuyendo la temperatura, las pendiene$as dos tangentes
comunes se van aproximando, por lo que disminuyedan intermedia de estabilidad del
liquido solo.
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Se puede obtener una temperatliya la que las dos tangentes se confunden, o lo que
es lo mismo, la tangente comun a los dos minimde cleva de entalpia libre de la fase sélida
encuentra también tangencialmente a la curva diada liquida. Estal, se denomina
temperatura eutécticay es la temperatura mas baja a la que una mdetlsistema binario
puede estar parcial o totalmente en estado ligAiédsta temperatura pueden coexistir dos fases
sélidas de distintas composiciongglé fase rica e y x, la fase rica ef) y una fase liquida,
de composicion,. La fraccion molaxk, correspondiente a la Gnica composicion que pustde e
en estado liquido a esa temperatura se denoocaimgosicion eutéctical aplicar la regla de
las fases, como el sistema es binario y hay teesfastables simultdneamente, habra soélo una
libertad, pero la presion estaba previamente fjjaago el sistema ha de permanecer invariante
hasta que, al seguir extrayendo calor del sistdesaparezca la fase liquida. Al seguir enfriando
y alcanzar temperaturas mas bajas (figura 7.68dde} las mezclas del sistema son estables en
estado solido.

A cada temperatura por debajoTdeaparecen dos fases solidas: anéca enl y otrap rica en

2. A T; existird la fasex para cualquier concentracion menorxgemientras que para con-
centraciones mayores ggsera estable la fafe Para concentraciones intermedias, compren-
didas entrex, y x, coexisten las dos fases soélidas. Al ir disminugetad temperatura, la
solubilidad normalmente disminuye, por lo que Fda de estabilidad de cada una de las fases
se va reduciendo, siendo mas amplio el dominimsi@ubilidad o + {3.

Con estos diagramas de equilibrio se puede seguifacilidad un proceso de enfria-
miento de una aleacién binaria. Consideremos wensé&formado por dos metaléy 2 en
estado liquido, representado por el puhtdfigura 7.6.2 a). Al ir enfriando, el sistema
permanece liquido hasta que se alc&hzA esa temperatura aparece el primer sélido el equ
librio con el liquido. Ese sdlido corresponde a fas& rica erz, que podemos designar como
B, cuya composicion a esa temperatura viene dadalpountoG". Al seguir enfriando,
tendremos puntos como |, que esta dentro de la region de equilibrio eliduédo y 8, de
forma que el sistema estd compuesto por esas skxs fapresentadas respectivamente por los
puntosH' yH" . Podemos conocer, por consiguiente, las composgside las dos fases (bastara
leer sobre el eje de laslas fracciones molares correspondientels g H" ) y también la pro-
porcién relativa de ambas fases, aplicando la gla palanca.

Al seguir enfriando se alcanzara el puntdonde, ademas ey liquido, aparece la fase solida

a. Como se ha visto, el sistema sera invariantetnaigooexistan las tres fases y, en consecuen-
cia, la temperatura permanecera constante aungsigasextrayendo calor del sistema. Las
composiciones de las fases soélidas vienen daddssgountos' el y la del liquido poE. Una

vez agotada la fase liquida, la temperatura coatindisminuyendo y a los estados represen-
tados por puntos como &les corresponderan dos fases sokda$ representadas pdry J".
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Liquido T

2 Tiempo

a) b)

Figura 7.6.2

En la figura 7.6.2. b) se ha representadwul@a de enfriamientdel sistema eutéctico
anterior. El liquido se enfria uniformemente hadtanzaiG, cuando empiezan a depositarse
cristales df8. La rapidez del enfriamiento es ahora menor, yalgsolidificacion progresiva
de P libera su entalpia de fusion, lo que retarda &lianiento. Cuando el liquido restante
alcanza la composicion eutéctica, la temperatunrag@ece constante hasta que solidifica todo
el sistema: esta es tetencion eutécticaSi el liquido tiene inicialmente la composicion
eutéctica, entonces el liquido se enfria uniformembasta la temperatura de solidificacion del
eutéctico, donde hay una prolongada detenciont@aémientras se solidifica toda la muestra.
Una vez solidificado el sistema, continuard elianirento del sélido heterogéneo. Las curvas
de enfriamiento obtenidas experimentalmente palaede distintas composiciones pueden
emplearse para construir los diagramas de fases.

Existen numerosos sistemas binarios que dan ludi@gsamas eutécticos, como por ejemplo
los sistemas plomo-estafio, plata-cobre y cromoehiqu
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a) b) c) d) o)

Figura 7.6.3

Cuando los puntos de fusién de los dos componsatesuy distintos, suelen aparecer
diagramas del tipo representado en la figura 7dd8¢de se muestra la secuencia de generacion
del diagrama. Como puede observarse, en estelcsistema presenta dos formas sélidas bien
diferenciadas y B y la curva de entalpia libre de la fisesté situada més alta que la de la fase
a Yy el punto de fusion d2puro es muy bajo. La curva del liquido queda ahara lado de las
dos curvas de las fases soélidas (no entre ellaso axurria en la figura 7.6.1 d), lo que se
traduce en que la fageno aparece hasta enfriar a la temperafyralonde las dos curvas de
entalpia de las fases soliday B y la de la fase liquida presentan una tangentaicofsta
temperatura se denomitenperatura peritécticg el punto de coordenadas, T ;) se denomina
punto peritéctico

Consideremos (figura 7.6.3 €) un liguidogque vamos enfriando gradualmente. Nada
nuevo ocurre hasta llegafsa en el que aparece, ademasigeido y «, el primer cristal d.
Si seguimos tomando calor del sistema, la tempergermanece constante y se va formando
masP a partir dex y deliquido: se funden o disuelven los contornos de los testder, para
formar (de ahi el nombre de peritéctico: quade alrededdr Una vez agotado é&huido,
gueda el sistema en forma de cristalestdede f (puntoH).
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8 7.7.- Equilibrios sélido-liquido con insolubilidal total en estado sélido

Es el caso opuesto al representado en la
figura 7.5.1 y puede estudiarse en la figura 7.7 1. T o F
Si tomamos un liquid® y lo enfriamos, al llegar {r11i
a G empezaran a separarse cristalesldauro G' G LIC]UIdO
(puntoG'). Al proseguir el enfriamiento, continuat H' H, H»
ra la formacién dd solido (puntodH, H' y H")
hasta llegar a la temperatirg a la que se inicia la r |
formacién de (puntol" ). Entonces latemperatura T, - 4 I
del sistema permanece constante y cristalizah E
a la vez, pero sin formar disolucion soljdan una
fina interposiciébn de cristales dey 2 puros,
llamadamezcla eutéctica 1 X 2
2

Si enfriamos un liquido de composiciéon
eutectica, solidifica como si fuera un cuerpo puro, Figura 7.7.1
ya que la temperatura permanece constante durante
todo el proceso de solidificacion, pero el séldo
es homogénedHay muchos sistemas de esta clase, al menosimaadamente, tales como
plomo-antimonio, aluminio-silicio y cadmio-bismuto.

§ 7.8.- Fases intermedias

Las fases sélidas consideradas en los sistemaléazkia en los parrafos precedentes eran
fases extrema®s decir, fases que llegan hasta los extremodiaigglama y contienen, como
caso particular, a los componentes puros. Ahoragsantonsiderar el caso en el que aparezcan
fases intermedias. Estas pueden aparecer de domdodistintas, que se describen a
continuacion.

a) Fases intermedias con punto de fusién congrugste es el caso en el que la fase
intermedia se forma directamente a partir del tiquLas diferentes etapas de este fendbmeno
estan indicadas en la figura 7.8.1, en donde apareos disoluciones sélidas primarag 3
y una fase intermedip Las curvas de entalpia libre se disponen de @alena que, al enfriar,
la curva de entalpia libre de la fgses la primera en alcanzar la curva de la faséldqgigura
7.8.1b).
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x 2 1x,,,a'(,.x,,'x., 2 1
Xe

2 X, X3 X,
a) b) c) d) )
Figura 7.8.1

Las aleaciones del domimoson las primeras en solidificar y pasan directaeen
del estado liquido al estado soélido bajo foymAl continuar disminuyendo la temperatura
(T,y T, las fasest y B aparecen en los extremos del sistema.

Por debajo dd,, las curvas de entalpig
libre de las tres fases sélidas quedan por

debajo de la correspondiente a la fase-r
liquida, de tal forma que las cuatro tangep-
tes comunes del diagrama 7.8.1 d) se cgn-
vierten en las dos tangentes comunes glel
diagrama 7.8.1 e). Se forman, por tantp,
dos eutécticos entre la fase intermedia y las
dos disoluciones solidas primarias. El
diagrama final completo es el representagio
en la figura 7.8.1 e) inferior.

Debe notarse que no es inevitable
gue se formen dos eutécticos en los siste-

mas en los que la fase intermedia apargce 1 X 2
directamente a partir del liquido. Es posi- 2

ble, por ejemplo, el caso representado en la Figura 7.8.2
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figura 7.8.2, en el que en lugar del eutécticoeently 3, aparece un peritéctid® entre la
fasey y liquido para dar fas@ (la curva de entalpia libre déjuido queda a la derecha
def en el punto de tangencia comun de las fasdgby liquido).

La caracteristica comun de todos estos diagrampagegyesentan un maximo, que
suele estar préximo a una relacion estequiométanailla, que parece indicar que la fase
y corresponde a un compuesto formado pgr2.

En las aleaciones aparecen muchas va@mrapuestos intermetalicasuya composi-
cidn no es rigurosamente constante y a ello se gebesl dominio de estabilidad ¢e
abarque intervalos de composicion moderados.

Aparecen fases intermedias con punto de fusionraente en los sistemas alu-
minio-magnesio, oro-estafio, magnesio-estafio, etc.

b) Fases intermedias con punto de
fusion incongruenteéPuede existir una fase
sélida intermedia que se descomponga en
, . liguido y otra fase antes de llegar a su
T LIqUIdO punto de fusién. Entonces se dice que la

fase intermedia tiengunto de fusion
incongruente Estas fases se forman a
partir del liquido por reaccion peritéctica
entre éste y otra fase sélida.

En el diagrama de entalpia libre, el
primer equilibrio se produce entregy elli-
quidoy, al llegar al punto de solidificacion
devy, la curva deliquido queda a la dere-
cha de las fasesy y. En la figura 7.8.3 se
representa un diagrama de equilibrio de
1 2 | fases de este tipo. A la temperatura peri-

FiguraX¥®.3 técticaT, se forma la fase por reaccion
entrea y el liquido.

Los sistemas oro-antimonio, sodio-potasio y plonspabito son ejemplos de sis-
temas de este tipo.
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De nuevo conviene advertir que np
es forzoso que aparezca el eutéctico indi¢ { :
do en el diagrama entre las fagey B, T LIqUIdO
sino que puede aparecer otro peritécti¢o
cuando, por ejemplo, la temperatura de
solidificacion de2 es muy baja (ver la
figura 7.8.4). Tp 1

Cuando los compuestos intermetal
COS se convierten exompuestos quimicps
gue responden a una relacién atémica
exacta, las disoluciones sélidas dejan fle
tener un intervalo de composiciones eps-
tables y desaparecen como tales, dando
paso a compuestos de composicion fija. [En
el diagrama de fases, el dominio se coh-
vierte en una recta vertical y los diagramas Figura 7.8.4
de las figuras 7.8.1 e) y 7.8.3 toman, res-
pectivamente, el aspecto representado en la fig@& para punto de fusion congruente
(caso a) y para punto de fusién incongruente (baso

T Liquido T Liquido
M
1+L
%‘ f \:5. » Y+L 2+L
E v/ N -
147 Y+2 L [
1 Y 2 1 7 2
x2 x2
a) b)

Figura 7.8.5
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§ 7.9.- Otros equilibrios binarios.

Ademas de los equilibrios sélido-liquido descriers los parrafos precedentes,
pueden darse otros tipos de equilibrios en sistdrnimasios, de gran interés y utilidad en
ingenieria quimica y materiales, en los que apareteas fases. A continuacion se
presentan de forma resumida los principales tioslidgramas, cuyo fundamento es el
mismo que el de los ya estudiados en los sistedtidsdiquido.

a) Sistemas sdlido-sélidantre las fases sélidas pueden existir situasianélogas
a muchas de las estudiadas anteriormente, sin ndsagjicarlas a fases soélidas. Un
diagrama composicidn-temperatura del tipo reprasienen la figura 7.6.1 e) entre fases
sOlidas corresponde a la existencia deutectoideEn el caso de la figura 7.6.3 e) entre
fases solidas se tiene peritectoide Un ejemplo muy conocido de eutectoide (ver larfig
7.9.1) es lgperlita, formada por ferrita (disolucion solida de C encdjey cementita
(compuesto solido BE).

Liquido

Austenita + Cementita

-~y

700

800 Ferrita + Cementita

500 il

400

o 1 2 3 4 ] 6
Fe % Cenpasa |
Figura 7.9.1

Se distinguen dos clases fundamentales de disokgigdlidas, que son lawersticiales
y las desustitucion

En las disoluciones intersticiales los atomos délite se alojan entre los del
disolvente, mientras que en las de sustitucionaclypgares de la estructura cristalina en
los que se encontrarian &tomos del disolventéeseétuviese puro. Es evidente por razones
geométricas, que las primeras seran posibles clasdbomos del soluto sean mucho mas
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pequefios que los del disolvente, en tanto quedamdas no estan sujetas a esta restriccion
y son, por ello, mucho mas frecuentes.

b) Sistemas liguido-vapot os sistemas binarios que presentan equilibnise e
fases liquidas y vapor pueden ser de varios tifgigbs, pero formalmente son muy
similares a los diagramas solido-liquido que heestisdiado. Todos tienen en comun que
la fase vapor es Unica y lo que condiciona la fodelaliagrama es la miscibilidad entre las
fases liquidas. Si las fases liquidas son totalnerigcibles, los dos componentes forman
una serie continua de disoluciones liguidas y lagrdmas de equilibrio tendran formas
similares a las representadas en las figuras &)5¢17.5.2 c), sustituyendo el liquido por
vapor y el solido por liquido. Si entre las faskpiidas existe miscibilidad parcial,
apareceran dos fases liquidag [3, que son respectivamente una disoluciog dely de
1 en2. Los diagramas tienen las formas de las figur@sl®) y 7.6.3 e), sustituyendo
igualmente el liquido por vapor y el sélido pouiip.

Finalmente, si existe inmiscibilidad total en estdidjuido, no se formaran disoluciones,
sino que coexistiran los liquiday 2 puros, teniendo el diagrama la forma del represient
en 7.7.1, donde ahora habra vapor en la zona derrteayperatura.

c) Sistemas liquido-
liguido. En este caso, no
hay otros estados de

L

N

agregacion mas que el
liguido y los diagramas
mMAs interesantes se presen-
tan cuando en el intervalo
de temperatura representa-
do aparecen zonas de

: ; : Lo miscibilidad parcial entre
: : : ; . dos fases liquidas, una
: : / \ % N‘ rica en el componentey
/ \ : : a+h otraP rica en componente
- ' ‘ : 2. Al variar la temperatura
1 2 1 2 1 x 2 : .
X, X, 2 (ver lafigura 7.9.2) cambia
o b) o) la miscibilidad y en el dia-
= 792 grama se representan los
igura 7.9. dominios de estabilidad de
cada una de ellas.

d) Sistemas sélido-gaExisten muchos casos posibles. La caracteristicain de
estos equilibrios es que la estabilidad de unaaufase depende de la relacién entre la pre-
sion aplicada al sistema y la presion de equilideda fase gaseosa a la temperatura que
se considere.
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