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Capitulo 1
Cinética Quimica

1.1. Leyes Empiricas

Conceptos Preliminares

Molaridad (M)

Es una medida de la concentracién de moles de soluto (componente minoritario de la solucién) en volumen
de solucién. |
na [ mo
My=[A=— |7—
A= 14 [litro]
Fraccién Molar (x)
Se define como los moles de componente en relacién a los moles totales (INV):

l
T; = %, donde le =1

i=1
Gases Ideales (G.1.)

Se férmula la Ecuacién de Estado, como
PV =nRT

Donde R es la constante universal de los gases ideales, cuyo valor es 0,082 [atm L mol *K~1].

Ley de Dalton de Presiones Parciales

“ Es la presion que ocuparia un gas i en el volumen V' y temperatura T si estuviera solo

l
Pt:ZPZ-:P1+P2+...+PZ

i=1

Mezclas de Gases Ideales

Para mezclas de gases, se tiene

Se puede obtener



1.1.1. Velocidad de Reaccién

aA+bB — cC +dD (1.1.1)

Se define velocidad de reaccion (r) como:

~1d[A] _ 1d[B] _ 1d[C] _ 1d[D]

a dt b dt c dt d dt

Se utiliza (—) para reactantes y (+) para productos.

Ejemplo 1.1.1.1. Formacién de Agua
2H2 + 02 — 2H20

Para este caso:
1dHy]  d[Os] 1d[HO]

Tt a2 di

1.1.2. Leyes Fenomenoloégicas de Velocidades de Reaccién
Para reacciones como (1.1.1), la velocidad de reaccién es del tipo r = f([A],[B],...), como por ejemplo
r = KA [B]"

Donde m es el orden de reaccién con respecto a A, n es el orden de reaccién con respecto a B, (m +n) es el
orden total de reaccion y k es la cte. de velocidad de reaccion.

Ejercicio 1.1.2.1. Ley de 2% orden

A 4+ B — Productos
t (a—z) (b—2x)

Igualando las Leyes de Velocidad, con m =n =1

da) __dp)
S = S = kA B

Se considera [A] = a —x y [B] = b — x como concentracién de A y B, por lo que se obtiene —d[A4] =
—d[B] = dz. Entonces

. t z dz
= ha—a)(b—z) < /0 ’f:/o (a-2)(b-2)

La Ley de Velocidad Integrada es

A — Productos

a) Primer Orden

dx a
I =k(a—z) = kt=In {a—x} (1.1.2)
b) Orden n > 2
dx 1 1 1
dv. _, n _ _ 1.1.
o kla —x)" = kt — [(a T anl] (1.1.3)



Ejemplo 1.1.2.1. Descomposicién del Azoisopropano (Az)
CoHiaNa(g) — Nogy + GCeHiay

t (a—x) T T

Inicialmente se tiene

Py =aRT (a)
Al ser el volumen constante las concentraciones son aditivas
My = Mp, + Mn, + Mcgn,, =a+x
Como la mezcla se comporta como Gas Ideal
P, = (a+z)RT (b)

Suponemos una ley de primer orden, por lo que usando (1.1.2), (a) y (b) se obtiene
Py
kt=In|—"—
nb%—ﬂ]

*En este ejemplo los gases reaccionan entre si (cinética quimica), ademas constituyen una mezcla de gases
ideales.

A + zB — Productos

Y a0 22) > hi= (b_lza) {m fo} _m[b/i/fw]} (1.1.4)

A+ B+ C — Productos

dx
= Ha-2)b-2)(c—2)
Integrando la Ley de velocidad
1 a 1 b 1 .
"= (a—10b)(a—rc) o [a - x] * (b—a)(b—rc) In {b — x} + (c—a)(c—b) In L _ x] (1.1.5)

con a#b#ec.

A—+ B (2% Orden Autocatalitico)

Se da en este caso, a diferencia de los ejemplos anteriores, una ley que incluye los productos.

_ _diA] _dB] _
T T e o A
e d—x—kz(a—x)(b—i—x) = kt= ! In [a(b—&—x)} (1.1.6)
dt ~ (a+Db) bla — x) o

*Si no hay B, no hay reaccién, por esto se denomina autocatalitico.

1.1.3. Reacciones complejas

Reacciones paralelas y simultaneas
k1

ka



La velocidad de reaccién seria

=M ki) = - )

Integrando, considerando que la concentracién inicial es [Ag]

(A1 g[A] o t _ —(k1+k2)t
/[Ao] 4] /0 (k1 +k2)dt = [A] = [Ale”™T

Para el caso de B 4B
L — ) = kafge

Integrando, considerando que inicialmante [B] = 0

k1 + ke

(B] [Ag](1 — e~ (katha)t (1.1.7)

Notemos, que a volumen constante, se cumple la siguiente relaciéon

A B C
Usando esto obtendremos C'
k
01 = L] = { [afe bt = B )1 = e-threion |
ordenando esta expresion
k _
O] = A (1 — ety (1.19)

dividiendo (1.1.7) por (1.1.9), se encuentra la siguiente relacién

1Bl _ ko
[C] ke
A continuacion se muestra la variacion de las concentraciones en el tiempo
[Ao]

o=t

e A

2 4] C]

=i

)

2

5

o [B]
Tiempo

Reacciones sucesivas o consecutivas simultaneas

k1

A B

La velocidad de reaccién seria



Para el caso de B

d|B

% = k1[A] — ka[B] = ki[Aole™™" — ks [B]
Integrando, considerando que inicialmante [B] = 0

B = o Mol — e )
ko — ki 0
Usando (1.1.8), obtenemos [C]
[C] = [Ag] |1 - L(e—klt _ehaty _ gt
ko — k1

A continuacién se muestra la variacién de las concentraciones en el tiempo

[Ao]
€]
=
3
3]
g
=
3
=
o)
© [B]
[A]
Tiempo
Reacciones de Equilibrio o Reversibles
k
A — B
k2

la velocidad neta de reaccién, de primer orden es

d[A d|B
Tneta = _% = % =k [A] - kQ[B] < Tneta = kl(a - 1') — kox

Recordando la definicién de constante de equilibrio

En el equilibrio, rpeta =0y & = 2¢q

Luego,

Hay una relacién entre K., (Termodindmica) y constantes de velocidad (Cinética). Si se tiene informacién
termodindmica (K.,) se requiere menos informacién cinética (basta una constante).



1.1.4. Vida o Tiempo Medio de Reaccién

“ Es el tiempo necesario para que reaccione la mitad de uno de los reactantes o para que aparezca la mitad
de uno de los productos ”.

A — Productos

t (a—=x)
= Primer Orden n?2  0.693
n )
' 2 : (1.1.10)
= Orden n > 2 1
2=+ —1
. A (1.1.11)

V2 k(n—1)an1

Ejercicio 1.1.4.1. EI I'?? se usa para estudiar la funcién de la glandula tiroides. Este isétopo radiactivo
decae en un proceso de primer orden con una vida media de 13,1 hr. ;Cual es la constante de velocidad
para el proceso?

Como es de primer orden, se usa (1.1.10)

k=0,053 hr!

*Notemos que el tiempo de vida media, para reacciones de primer orden, es independiente de la cantidad
de reactante.

1.1.5. Determinacién experimental del orden de reaccién

Caso 1 A — Productos

Método de vida media de reaccién

Suponemos que varia a (concentracién inicial)

Para n = 1, la vida media es independiente de a. Reescribiendo la ecuacién (1.1.11):

fn
t1/2 =7= an—1

Por lo que es posible escribir: In(7) = In(f,,) — (n — 1) In(a)
Considerando valores a1 para 71 y as para Ts.
In(ry) — In(7z)

n-l= In(az) — In(aq)

Teniendo n determino k con su valor y ecuaciéon correspondiente.

Caso 2 A+ B+ C — Productos
r= % kA By (1.1.12)

El método consiste en determinar las velocidades para los casos en que 2 concentraciones se mantienen
constantes. Luego usando (1.1.12) se obtiene el orden de la tercera sustancia.

n=(m)

Donde [B] y [C] son iguales en las situaciones 1y 2.

_— In(ry) — In(ra)
hl[Al] — 11’1[142]



1.2. Mecanismos de Reacciéon

I) Ley de Accién de Masas

En cada etapa elemental (que es aquella que no puede desdoblarse més simplemente y ademds es la que
ocurre en la realidad) la velocidad en cada instante es proporcional al producto de las concentraciones de los
reactantes elevadas al nimero de moléculas que participan en el proceso (coeficientes estequiométricos). O
sea, en las etapas elementales el orden es igual a la molecularidad.

IT) Aproximacién de estados estacionarios

Cuando transcurre tiempo suficiente en la reaccién la concentracion de ciertas particulas activas e interme-
dias que son de baja concentracién se mantienen aproximadamente constantes. Se dice que el sistema esta en
régimen de estado estacionario.

Mecanismo de Lindemann para las descomposiciones unimoleculares
Se tiene la Reaccién global o de Laboratorio
A — Productos (Fragmentos)
La cual se puede escribir en las siguientes ecuaciones elementales
A+ A By o444
A+ A 2y 4404
A —F o Productos
Donde A* es una molécula activa, es decir, con mas energia.

_d[A] _ d[Productos] .
r=——r = i = k3[A"] (1.2.1)

Usando la condicién del segundo ppio, [A*] =cte.

A _ (AP — kola)14] - k(A7) = 0 (1.2.2)
o ka[A)?
[A*] = TalA] + ks (1.2.3)

Luego
_d[A} _ kiks[A]?
dt — ko[A] + k3

(1.2.4)

Casos Limites
a) ka[A] << ks (con [A] baja, es probable que reaccione antes de desactivarse).

—% =k1[A]?  (29° orden)

b) kq[A] >> ks (alta [A], se desactiva mds ficil).

_dA] _ (kiky
dt — \ ko

) [A] = k[A] (1°" orden)

10



Ejemplo 1.2.0.1. Produccién de acido bromhidrico, cuya reaccién global es

H; + Bry +— 2HBr
En 1906, se encontré empiricamente que
_ k[Hy][Bry]'/?
"= 14 m[HBr]/[Bra]
En 1919, se propuso el mecanismo de 5 etapas:

k1

Bry, ——— 2Br
Br + H, -5 HBr+ H
H + Br, —*5 HBr + Br
H + HBr —™ . H, + Br
9Br — 5 Br,

Considerando H y Br como particulas activas, las velocidades de reaccién son

dBr] _ o [Bra] — k2 [Br][Hy] + ks[H][Bra] + kq[H][HBr] — 2k5[Br]* = 0 @
% = ky[Br][Ha] — k3[H][Bra] — k4 [H][HBr] = 0 b)
d[illiar} = ko[Hy][Br] + ks[H][Bra] — k4[H][HB1] ©

Despejando [H] y [Br] de (a) y (b), y reemplazando en (c) se obtiene:

. d[HBr]  2ko(ki/ks)'/?[Hs][Bra)'/2
~dt 1+ (k4/ks)[HBr]/[Bry]

Mecanismos de Radicales Libres
Descomposicién del etano

3CoHg — 2C.H, + 2CH4 + Ho
El mecanismo de esta reaccioén es:

CoHg L) 2CHgze S
ko Iniciacién
2CH3z e + 2CoHg —— 2CH, + 2C,Hge
2C,Hye —2 4 2C,H, + 2H

ks Cadena
H + CQHG —_— H2 + CQHS.

H + CyHge —2 CyH, | Finalizacion

Se aplica la condicién de los estados estacionarios a particulas activas, como el d&tomo H y radicales CHge y

CoHgze, con lo que se obtiene
d[CoH kykgka \ /2
_[026]:2k1+ 1ksky
dt ks

9

[C2Hg]

k1 es muy pequena, por lo que se puede despreciar

d[CoHg] [ kiksks
dt ks

1/2
) [CQHG] = k[CQHG] (ler Orden)

11



Las explosiones

a) Explosién térmica: siendo k = f(T), al no disiparse el calor se tiene que
T = 1k = FEzplosion

b) Explosién por ramificacién en cadena: se debe al mecanismo de reaccién. Por ejemplo, para ciertas
condiciones de Hy y O3, se tiene el siguiente mecanismo:

H, — 2H (Iniciacién)
Hit O — O+ O (Ramificacién)
OH + H, — H>O + H  (Propagacién)

1.3. Velocidad y Temperatura

1.4. Aspectos Teéricos de Cinética Quimica

Teoria de Colisiones
Se basa en dos supuestos:
i) Las moléculas deben chocar para reaccionar.

ii) Deben tener ademds una energia minima (AFE) para que lo hagan.

Numero de Colisiones (Z44)

()
<
/

-

C

o = didmetro molécula (cm)
C = velocidad de la molécula (cm/seg)
choques ded 1 moélecula por seg y cm?, dentro del cilindro

N (mo? C )

densidad de particulas base altura
1 2 T2
Zaa = 5\/57“7 N-C

SkBT
™m

Zan = 2N%0? | 78T
m

12
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Se define Z4p como las colisiones entre méleculas distintas

oA+ OB 2 ma+mpg

Distribucion de Boltzman

Sea el sistema de moléculas con distintas energias, donde n; tiene energia ;. Se asume el siguiente postulado
valido para el equilibrio:
n; e RET = ;= pemei/keT

Donde kg es la constante de Boltzman y T es la temperatura. fraccién de moleculas de reactante con energia
de activacion(E™*)
f _ ﬁ — e—(E*—a,,w)/k:BT _ e—AEa/kBT
Ny

n, = Numero de moléculas de reactante con energia e,
N* = Numero de moléculas activadas con energia E*

1 ZAB

TZfNT’W = k[A][B]

considerando [A] = N4 y [B] = Np, se establece la Ecuacién de Arrhenius

k — Ae—AEo/RT

Factor de frecuencia

2
A= (w> SkpT <mA+mB>
2 mampg

Dentro de el razocionio hay 2 aproximaciones:

= Se utilizan relaciones de la teoria cinético-molecular (Gases ideales), la cual supone que las particulas
no se encuentran, pero en este caso si hay choques.

= El postulado de Boltzman es valido para sistemas en equilibrio, lejos de este es sélo una aproximacién.

1Se tiene que kg = 1\%, donde R es la constante de los gases y Ng es el Numero de Avogadro.

13



Problemas Resueltos

P.1 (a) Escriba la ecuacion diferencial de las siguientes reacciones que ocurren en un solo paso:
i. 2N02(g) — 2N0(g) + Oz(g)
ii. A+2B+C—3D+2E
(b) La reaccién A — B ha sido encontrada de segundo orden con respecto a A.

i. Escriba la ecuacién para esta reaccién

ii. ;Cudles son las unidades de la constante si las concentraciones estan expresadas en [mol-dm 3]
y el tiempo en segundos?

Solucion.

(a) Las ecuaciones diferenciales son:

i.

» 1 dNO, 1 dNO] d[O,)
MNOS =5 =0 =5 " ~ &

" _d[A] 1 dB] dC] 1 dD] 1 d[E]

HABPIC == == " =~ =3 @ ~3 &

(b) Como es de orden 2,
i. la ley cinética seria
d[A]

= k[A]?

ii. Como la concentracién de A estd expresada en [mol - dm~=3] y el tiempo en [s], entonces:

mol-dm™2-s7' =k (mol-dm™®)? = k=mol ' -dm?.s7"

P.2 La constante de velocidad de la reaccién en fase gaseosa 2NO, + Fy — 2NO,F vale 38 [It mol~! s71],
a 27°C. La reaccién es de primer orden en NO, y F,.

(a) Calcula el nimero de moles de NO,, F, y NO,F presentes después de 10 s, si se mezclan 2 moles
de NO,, con 3 moles de F, en un recipiente de 400 1t a 27°C.

(b) Para las condiciones anteriores, calcule la velocidad inicial y la velocidad al cabo de 10 segundos.
Solucién.

(a) Para esta reaccién tenemos
2NO, + F, —  2NO,F

t 2 3 _
0 400 400

2 3
t o0 — 2w 0 — % 2x

Ahora escribamos la ley cinética, recordando que es de primer orden para cada especie

dz 2 3

La forma integrada es
100 3 —400x

t:k'n[?r(l—él()():v)]

como k = 38 y nos piden los moles para t = 10, tenemos que
x =~ 0,00246
luego los moles serian

nxo, = 0,032 mol ng, = 2,016 mol nNo,F = 1,968 mol

14



(b) Para la velocidad inicial se tiene

2 3

—3 [mol
To = k[NOQ]O[FQ]O = To= 38 - m . @ = 1,43 -10 [H]
y a los 10 segundos
0,032 2,016 e
10 = /{E[Nozho[FQ}lo = 1ri9 =38 100 . 100 =1,53-10 [H}

P.3 Un gas se descompone siguiendo una reaccién de orden 3/2 y se parte de una concentracién inicial de
5,2-e~* [mol 1t7]. Si en 50 minutos se ha consumido el 45 %, ;Cuél es la constante de velocidad?

Solucién. Dada la reaccién A — Producto, su ley de velocidad es:

d[A]

S R ALY
g = Al

Integrando la expresién anterior, con los limites conocidos

0,55-5,2-¢ % 50 1/2
2010, d[A] L 1t/
— =k dt = k=4,52-10 _
/5,2454 [A]3/2 o ’ min mol!/2

P.4 Deducir una expresién para el tiempo, de una ecuacién de velocidad de tercer orden v = k[A]?[B] para
una reaccién de estequiometria 2 A + B — P, si inicialmente los reactivos estdn presentes: (a) en sus
proporciones estequiométricas, (b) con una cantidad doble de B.

Solucién. Para el caso (a) supongamos que se tienen inicialmente 2n moles de A y n moles de B,
en un volumen de 1 litro, luego podemos escribir

— I on - 222 —2) = k- (0 — )

U—E—

integrando la ley de velocidad

¢ T dr 1 1 1
Ak dt = — = — | ——— — =
A a A n—ap T Ln—w2 w]

Para el caso (b) supongamos que se tienen inicialmente 2n moles de A y 2n moles de B, en un volumen
de 1 litro, luego podemos escribir

_dz k-(2n—2x)*(2n — x) = 4k - (n — 2)*(2n — x)

U—E—

integrando la ley de velocidad

K v dx 1 x 2n
4 = = : -1 2
/0 ot /0 (n—2)?(2n — ) =1 4k - n? [nx n<x2n+ ﬂ

P.5 La especie B, sélo aparece en una reaccién del tipo: A 1y B *2, 0. Si las concentraciones de A y C

son:
kle_k2t _ k,2€—k'1t
ko — k1

determine el tiempo t* para el cual la concentracién de B es maxima.

w=%wmym=mﬂu

Solucién. Considerando que [Ag] es la concentracién inicial, para todo ¢ se tiene: [Ag] = [A] + [B] + [C]

d[Ao] _ d[A]  d[B]  d[C]
dt . at ' dt




P.6

p.7

P.8

Como [Ag] es constante, y en t* se tiene [Blmas: 0 = % +0+ %
—kqt* [AO} —kqt* —kot™
0= —kl[Ao]e + ]{;2 — ]{;1 (klkge - klkge )
. . In(k)
k —kit* _ k — kot = ko
1€ 2€ = —

En un reactor discontinuo se lleva a cabo la siguiente reaccion reversible de primer orden en fase liquida

En ¢ = 0 se tiene [A] = a y [B] = 0. Determine la expresién cinética de esta reaccién y el valor de las
constantes cinéticas, si se sabe que la conversién a los 8 minutos es de 33,3 % y la de equilibrio es 66, 7 %.

Solucién. La velocidad de reaccién de A es la siguiente:

d[A d
a4l _ kAl 4 ka[B] = - & = ki(a—2)+ kot (1)
dt dt
En el equilibrio se tiene que E(l‘eq) = 0, e imponiendo las condiciones del problemas:
a—Teq ko a—32 K
_— = = %a == = ki =2k
Leq kl 3 k’l
Integrando (1) se obtiene
ak1

— 1 _ 7(k1+k¢2)t
v ki + kz[ ‘ }

Usando el dato restante (¢t = 8min) = £, y usando la relacién entre las constantes

In(2)
24

% - aj_flk [1— e (atk)8) % oGRS g
1 2

Luego las constantes son: k; = 5,78 - 1072 [min '] y ko = 2,89 - 1072 [min].

La vida media para la descomposicién radiactiva de primer orden del 'C es 5730 afios. En una muestra
arqueoldgica se encuentra madera que posee tan sélo el 72 % del *C que tienen los drboles vivos. ;Cuél
es la edad de la muestra?

Solucién. Primero calculemos la constante cinética, al ser de primer orden tenemos

In2 In2 4. -
tl/QZT = k=ﬁ=1,21-104[an0 1}

Para lo que sigue, denotemos ['*C]= ¢, y supongamos que inicialmente tenemos ¢

0,72¢co dC t*
—/ —=1,21- 10_4/ dt = t"=2714,91 anos
[¢ c 0

Co

2 Para la reaccién A + B —— Productos , se obtuvieron los siguientes datos experimentales:

t (hr) | [A] | [B]
0 |0,05] 0,08
T [002] ?

2 Control 1. Primavera 2010. Fisicoquimica. Prof: Joaquin Cortés, Gerardo Diaz y Octavio Vésquez
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P.9

P.10

Encuentre los tiempos de vida media para cada reactante.

Solucién. Recordando la ley de velocidad para este tipo de reacciones

= G tn Lfbiiﬂ

Donde a y b son las concentraciones iniciales de A y B. Primero encontremos k, usando como dato que
z(t=1)=0,03

1 L [0,05(0,08 — 0,03)
(0,08 —0,05) | 0,08(0,05 — 0,03)

Calculando la vida media de A cuando z = 0,025

} = 14,876

tA =0,713 hr

1/2

Calculando la vida media de B cuando x = 0,04

tB =2053 hr

1/2

El tiempo de semidesintegracién del Po?!? es de 140 dias. Calcule

(a) La constante de semidesintegracién

(b) El tiempo necesario para que se desintegre el 80 % de Po?!. La reaccién es de primer orden.
Solucién.

(a) Como es una reaccién de primer orden:

~ In2

- = [k =4,95-1075 dias™"|

(b) Como es de primer orden

dx a
P _ =1
7 k(a—z) = kt=In L — x}
luego se tiene
ktSO% =In |: a4 :| = ’tso% =325 dl/aS‘
a — ga

A 100°C, la reaccién gaseosa irreversible A — B + 2C, de primer orden, se efectia en un deposito
cerrado. Se parte con A puro, después de 10 minutos se observa que la presién total del sistema es 176
mmHg, vy después de un largo tiempo es de 270 mmHg, Calcular:

a) La presién inicial de A y la presién de A al final de los 10 minutos.

b) La constante cinética de la reaccién (k) y el perfodo de vida media.
Solucién.

a) Hagamos una tabla en funcién de las presiones, recordando que esta forma es anédloga a trabajar
con concentaciones, ya que son proporcionales.

t: PAO —_ —
t=10 Pao —x T 2
t — oo — Pao 2Pao
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Primero calculemos la presion Pag, para lo que consideramos que en un tiempo suficientemente
largo, se produce una conversion total. Luego tenemos que la presién total es

Pr = Pag + 2Pso = 270 mmHg = Pjso =90 mmHg
Ademas tenemos que para t = 10
Pr=Pyo—2x+2+2xr=176 mmHg = =z =43 mmHg
Luego, la presién de A seria
Ps(t=10) = Pap — 2 =90 — 43 mmHg = P4 (t = 10) = 47 mmHg

b) Como la reaccién es de primer orden tenemos que

In (90>
Py Pao\ CM\ar) -
= kPy < In ( N ) =k(t—ty) = k= 0= 0,0697 min

para el tiempo de vida media tenemos

- In(2)  In(2)
V2 T T 0,0697

= tl/g = 10,669 min

P.11 El tiempo de semirreacién de la reaccién elemental nA — B a diferentes concentraciones iniciales de

A, a temperatura constante, es:

[Ao] [mol/1t] 0,01 0,03 0,05

Determine el orden de reaccién (n) y calcule la constante de velocidad.

Solucién. Para lo que sigue usaremos la siguiente nomenclatura, t;/, = 7 y [A¢] = a. Ademds es
facil ver que la reaccién no es de primer orden, por lo que

d[A] dx 1 1 1
—— = —k[A]" — =k(a—x)" kt = -
dt A" e dt (a—2)" = n—1|(a—z)»1 a1
como z(7)=75
S =2 L L o e =(f) - (- ) )
. n(7) =1In —(n—1)ln
k(n—1) an! ’ " " “
———
fn
Luego, se puede escribir
ne 1= In(7;) — In(7;) 2)
In(a;) — In(a;

Usando los datos en (2)
_In(200) — In(67)
~ In(0,03) —In(0,01)
In(67) — In(40)
n—1=
In(0,05) — In(0, 03)
In(40) — In(200)

1= = =2
" In(0,01) — In(0, 05) "

= n=19955

= n=20008

Por lo que la reaccién es de segundo orden, ademés como f, = %, reemplazando los datos en (1)

In(200) = —In(k) — In(0,01) = k=0,5
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In(67) = —In(k) — In(0,03) = &k =0,4975
In(40) = —In(k) — In(0,05) = k=0,5
Finalmente, la velocidad de reaccién se expresa:

dlA] _
T —0,5[A]?

P.12 2 Para la reaccién
NO) + NOgg) + Oz — NaOs(y

se tienen los siguientes datos experimentales:

[NOJo M | [NO3]o M | [O2]p M | Veloc. Inicial [M seg~!]
1 0,1 0,1 0,1 2,1-1072
2 0,2 0,1 0,1 4,2-1072
3 0,2 0,3 0,2 1,26-1071
4 0,1 0,1 0,2 2,1-1072

(a) Encuentre la ley de velocidad.

(b) Determine el valor de la constante de velocidad.
Solucién. Suponemos r = k[NO]*[NO3]?[O]"
(a) Usemos (1) y (2)

r2 _ HNOJZ[NOJ5[02]3 42107 (o,2>a o
1 k[NOJ$[NO,)Y[0a]] 2,1-10- 0,1
usemos (1) y (4)
ra _ KNOJ§INOJ[Oa)]  21-107> _ (0,2)” »
" k[NOJ?[NO,)Y[0,]] 2,1-102  \0,1 7
usemos (2) y (3)
rs _ HNOS[NOoJ5[0a)  1,26-1071 (03)5 5o
2 k[NOJ$[NO,J3[02]3 14,2102 \0.1

Por lo tanto la ley de velocidad es r = k[NO][NOs].

(b) Calculemos la constante k para todos los casos

1n-2

po k2107
0,2-0,1
10-1
10-2

En general la constante cinética es el promedio de las constantes de cada caso, en este caso en
particular resultaron todas iguales, luego

k=21 M 'seg™!]

3 Control 3. Primavera 2009. Fisicoquimica. Prof: Ricardo Letelier
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P.13 Para la reaccién
3A+2B +C — Productos

se tienen los siguientes datos experimentales:

AL B[O ] 7 [i2es]

I [04]01]02] 4,6-107%
I [04(02]04]3,68-1073

Imjo4|01]04]1,84-1073

v|o02]02]02]| 46-107%

(a) Determine los 6rdenes parciales y el orden global de reaccién.

(b) Determine el valor de la constante de velocidad.
Solucién. Suponemos 7 = k[A]*[B)?[C]”
(a) Usemos (II) y (III)

@ _ ]{i[AHﬂa[BHﬂﬁ[CHﬂ’Y PN 1,84- 103 _ O, 1 A B -1
11 ]C[AH]O‘[BH]B[CYH]'Y 3,68 - 103 0,2
usemos (I) y (IIT)
@ _ k[AHI]a[BHI]B[OHI]’Y N ]., 84 - 1073 _ 0,4 v )
" K[A1]*[B1]?[Ci]Y 46-104  \0,2 7
semos (I) y (IV)
nv _ MANP By On] | 46-107°  (0.2)* (0,2)” V1
71 k[AﬂO‘[BI]B[CI]’Y 4,6 - 10—4 0,4 0,1

Por lo tanto 7 = k[A][B][C]?, donde el orden global de la reaccién es 4.

(b) Calculemos la constante k para todos los casos

ky = m =0,2875
ki = m =0,2875
ki = (m =0,2875
krv = m =0,2875

En general la constante cinética es el promedio de las constantes de cada caso, en este caso en particular
resultaron todas iguales, luego

k=0,2875
P.14 * La reaccién RCl + OH™ — ROH + Cl~ muestra la siguiente ley cinética:

_d[RCI]  ky[RCI[OH]

dt [C17] + ko [OH]

Escriba un mecanismo compatible con esta ley.

4 Control 3. Primavera 2009. Fisicoquimica. Prof: Ricardo Letelier
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Solucién. Supongamos que existe una especie intermedia, R™, pero teniendo claro que esta no debe
formar parte de la ley de velocidad, por lo que se propone en siguiente mecanismo:

RCl —F ., R+ 4+ CI-

R* + OH- —* ROH
donde la ley de velocidad seria
d[RCY]
dt
la cual NO SIRVE, pero la base si, por lo que se propone un mecanismo similar

= kq[RC]]

RCl —_— R*' + CI”

R* + OH- —— ROH
Para la desaparicién de RCI, tenemos

d[RCY|
dt

= ka[RCI] — k;[R¥][C17] (a)

Para eliminar la dependencia de R™, recurrimos a la condicién de estado estacionario

dRY]
dt

ka[RCI]
k[CI] + KO ] ()

= ka[RCI] — k;[RT)[CI7] — K/ [RT][OH ] =0 = [RY]=

Reemplazando (b) en (a), se concluye que

dRCl] &y [RCI[OH]

dt [C17] + k2[OH]

donde k; = k;if“' y ko = ’;—: Por lo que el segundo mecanismo planteado es compatible.
P.15 La reaccién de equilibrio CO + Cly <— COCI; no es elemental. Se sugiere el siguiente mecanismo:

Cly @ 2Cle

Cle + CO <24 cocl
COCls + Cl, —™ 4 COCly, + Cle

Calcule la velocidad de formacién de COCls.

Solucién. De la tercera reaccién se tiene que:

d[COCL,]

TCcOoCl, = dt = k3 [COCI‘][CIQ] (a)
En el equilibrio se tiene que ,
ky = [[%11.2]] = [Cle] = ky/?[Cly]"/2 (b)
~ [COCl] W .
ko = W = [COCl+| = ko[Cl+][CO] (c)

Luego, usando (a), (b) y (¢), la velocidad de formacién se expresa:

reoct, = ki’ 2kaks[COJ[Cly)*/
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P.16

P.17

Considere la siguiente secuencia de reacciones para la descomposicion de un perdxido orgénico ROOR
en un disolvente SH:

ROOR —" 92RO-
RO + SH —™ ., ROH + S-
S« + ROOR —*_ SOR + RO-

28 ———— SQ

Demostrar que la velocidad de desaparicién del peréxido es rroor = a[ROOR] + b[ROORJ?/2.

Solucién. Primero encontremos la expresion de velocidad para el peréxido

d[ROOR
TROOR = % = —k;[ROOR] — k3[S+][ROOR] (a)
Usando la condicién del estado estacionario para los radicales Se y ROe-, se tiene
% = k2[RO*][SH] — k3[S*][ROOR] — 2k4[S*]* = 0 (b)
d[f;(t)-] = 2k1[ROOR] — k3[RO<][SH] + k3[S*][ROOR] = 0 ©

Sumando (b) y (c), se tiene que

[Se] = \/E1 [ROOR]'/2

rroorR = —k1[ROOR]—k3 \/?[ROOR]?’/2
4

Donde a = —k; y b= —k3,/%.

La reaccién, catalizada por el ion bromuro, entre el dcido nitroso y la anilina, se lleva a cabo seguin el
mecanismo:

Reemplazando en (a), se concluye que

HY + HNO, <y H,NOF
H,NO} + Br~ — NOBr + H,0
NOBr + CgHs —NH, —2 CgHs—Nj + HyO + Br-
La velocidad de formacién de CgHs — N3 es de primer orden respecto a la concentracién de dcido nitroso,
protones y ién bromuro. Demuéstrelo y explique porque no influye la concentracién de anilina.

Solucién. Resolveremos este problema de dos formas:

a) Primero reescribamos la primera reaccién

H™ + HNO, —*, H,NOJ
H,NOf —% 4 H' 4+ HNO,

donde keq = L.
d[CeHs — N3
POty NG = % = k2[CoHs — NH,][NOB] (a)

Usando la condicion del estado estacionario para los compuestos intermedios NOBr y HQNO;_, se tiene

d[NOBr]

T = k1 [Br7][HoNOS] — ko [NOBr][CeHs — NH,| = 0 (b)
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d[HaNOF ]
dt
Reemplazando (b) en (a),

= —ki[HoNOJ|[Br~] + kg[HNOg][H'] — k;[HoNOF ] = 0 (c)

Pegis—n: = ki[Br7][H2NO; | (d)
Notemos que [HoNOj3 ] se puede despejar de (c), luego

; _ kaky [HNO,][H*][Br-]
Colls N Fi + Fr[Br ]

Para obtener lo pedido, suponemos k; > ki[Br~]°, se tiene
ToeHs—NF = keqka [HNOo][H*][Br~]

b) Notemos que las ecuaciones (a) y (b), siguen siendo validas. Ademds del equilibrio de la primera
reaccion se tiene

|

Reemplazando (e) en (d), se concluye
TegHs—Ng = Keghn[HNO2][H][Br™]

Notemos que la expresién de la velocidad encontrada cumple con las condiciones del enunciado. Ademés
como la primera reaccién es la mas lenta del mecanismo, en particular la reaccién que relaciona a la

anilina es mas rapida, por lo que la concentracién de esta no afecta a la velocidad de formacién de
CeHs — N .

P.18 6 Dado el mecanismo

R2 Aﬁl——) 2R
R+ Ry, —25 HCp + R
k3

R/ HCa + R
2R —— HC, + HCp

(a) Encontrar la velocidad de la desaparicién de Ra.

(b) Considerando que k1, k2 y k3 son del mismo orden de magnitud, mientras que k4 es 4 6rdenes
de magnitud més grande. Ademds que inicialmante [Rp] = 0,1. Concluya que la velocidad de la
desaparicion de Ry es de primer orden.

(c) Demuestre que la velocidad de produccién de [HC4] de la cuarta reaccién (r4) es 300 veces mayor
que la de la tercera reaccion (rs).

Solucién.
(a) Primero encontremos la expresién de velocidad para el Ry

TR, = *d[;ﬂ = k1[Ra] + k2[R2][R] (1)

Usando la condicién del estado estacionario para los compuestos intermedios R y R/, se tiene

d[R]

ke 2k1[Ra] — ko[R][Ra] + k3[R'] — 2k4[R]> = 0 (2)
dR'] n_
Tl ko[R][Ra] — k3[R'] =0 (3)

5Esta condicién se cumple cuando la segunda reaccién es muy lenta con respecto a la primera, es decir, es la etapa controlante.
6 Control 1. Primavera 2010. Fisicoquimica. Prof: Joaquin Cortés, Gerardo Diaz y Octavio Vésquez
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sumando (2) y (3), se tiene

W e (4)

Rl= /%

Luego la velocidad de la desaparicion de Ry

1k )
rr, = k1[Re] + k2 é[RQ]‘g/Q

(b) Notemos que ky ~ ko y kg ~ 10%k;

k R 1/2
TR, = k1[Re] + k1 1041k1 [Ro)?? = k1[Ro) (1 + [ 12(10 >

como [Rg] < 0,1 >0

[Re]'2 <1+ V0.1

1
+ 100 — 100

~1 = TRy, = kl[RQ]

(¢) Veamos que

k1
kaR]? ) KkaR]*  K[R] @ k4\/H

i T ks[R ka[R][Ra] — ko[Ro) ka[Ro]'/?

Haciendo las mismas consideraciones de la parte b), se concluye que

— =~ 316
T3

P.19 Para el siguiente mecanismo

CH;CHO —* 5 CHze + CHO-
CHs» + CH;CHO —2 CH, + CH;CO-
CH;CO- CHse + +CO»
2CH3s —— CyHg

Determine la energia de activacién global de la reaccién, en funcién de Ey, Es, E3 y E4. Asumiendo ky
pequeno y que la reaccién de descomposicién de acetaldehido (CH3CHO) es de orden 3/2.

Solucién. Primero encontremos la expresion de velocidad para el acetaldehido

d[CH;CHO]

S = k1 [CH;CHO] + ky[CHae | CH;CHO) (a)

TCH3;CHO — —

Usando la condicién del estado estacionario para los radicales CHze y CH3CO¢ | se tiene

d[CHse]

7] By[CHCHO) — s [CHye | [CH5CHO) + ks CHyCO* | — 2k [CHge? = 0 (b)
% — o [CHye][CH5CHO] — ks [CH5CO+] = 0 (©)

Reemplazando (c) en (b),

(Clae] = [ [CHaCHOJ2 (@)

i
renscao = ki[CH3CHOJ + koo / ﬁ[CHgCHOP/?

Reemplazando (d) en (a)
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P.20

P.21

Como se considera k; < 1, se tiene

[ k
TCHgCHO = kg ﬁ[CH:;CHO]S/2

Para determinar el valor de la energia de activacion del sistema, serd necesario indicar que cada una de
las constantes de velocidad que figura en la constante de velocidad global se puede describir mediante
la expresion de Arrhenius:

ki = Aie_Ei/RTi

Eso significa que la constante de velocidad global en funcién de las constantes de las diferentes etapas
en las que aparecen las respectivas energias de activacion sera:

_ kq —E/RT _ —E3/RT AjemBr/RT
k= I{JQ 27k4 = Ae = A2€ W

Agrupando términos, se concluye que
1
AE, = Es + §(E1 — E4)

Las disoluciones acidas de perdxido de hidrégeno se descomponen cataliticamente al anadir pequenas
cantidades de ién bromuro, se sugiere el siguiente mecanismo:
H' + Br~ «*» HBr
H,0, + HBr —2 H,0 + HOBr
H,O, + HOBr —% H,0 + O, + HBr

Demostrar que la velocidad de reaccion es directamente proporcional a la cantidad de bromuro anadido,
y deducir el orden global de la reaccion.

Solucién. Primero encontremos la expresion de velocidad para el peréxido

THyOo5 = % = 7]62 [HQOQ][HBI‘] — kg[HQOQHHOBI‘} (a)

Usando la condicién del estado estacionario para el compuesto intermedio HOBr, se tiene

@ = ko [H, O] [HB1] — k3[H205][HOB1] = 0 b)
En el equilibrio se tiene que
_ _ [HBr] B )
b= ey~ B = kB ©

Reemplazando (b) en (a),
TH,0, = —2]€2 [HQOQ] [HBI‘]

Usando (c)
1,0, = —2k1ka[Ho O] [H'][Br~]

(a) La energia de activacién para una determinada reaccién es 9,32-10* [J mol~1]. Si a 27°C la constante
de velocidad es 1,25 - 1072 [L s~! mol™!], determine la k a 127°C.
(b) Para la reaccién anterior, ja qué temperatura se tendrd una k = 2,5-1072 [L s~! mol~1]?

Solucién.
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P.22

P.23

P.24

(a) Por la Ley de Arrhenius,

_ _9.32.10% __9,32.10%
k27°C = Ae 7T+273)R y k127°C = Ae (27+273)R

dividiendo ambas expresiones

k o .32-10%
L7055 (50 = ygre = 142,54 [Ls ™ mol ]

= e 8,314

karec
(b) Tenemos que kp = 2ko7oc, luego

oy _ 9,32.10% /1 1 = T =305.67 K

El corazoén de la pulga de agua Daphnia longispina realiza un nimero fijo de latidos antes de que la pulga
fallezca de muerte natural. La vida de la pulga es el doble a 15°C que a 25°C. Determina la energia de
activacién de la reaccién que controla el ritmo de latido cardiaco de la pulga.

Solucién. Al igual que en la parte (b), tenemos

AEg (1 _ 1 AE 1 1
(T' ) ¥ ( 15+273725+273)

Aplicando In(-)
~288-298-8,314

AE,
298 — 288

In(2) = AE,=49458,9 [J mol™]
La descomposicién de un compuesto A en disolucién es de primer orden, con una energia de activacién
de 52,3 kJ/mol. Una disolucién con un 10 % de A se descompone un 10% en 10 min a 10°C. ;Qué por-

centaje de descomposicién se alcanzard con una disolucién al 20 % después de 20 min a 20°C?

Solucién. como es de primer orden, para a moles de A

kt:ln{ a }
a—2x

veamos que z(t = 10) =

sl

10 - kygec = In [ 2 } = kigoc = 0,01054 [min] !

=10
usando la ecuacién de Arrhenius, para kigoc y k2goc

kQOOC — 60,?]?)’8331(2831,1572931,15) = k20°C — 0’0225 [min]_l

k1ooc

veamos ahora

a—y

si definimos ¢ como la descomposicién, luego y(t = 20) = da

t'kzooc_lll[~a :|

20 - kogoc = In |:~ -
a—oa

} = §=0,3624

Finalmente el porcentaje de descomposicién es 36,24 %.

El valor de la constante cinética para la reaccién en fase gaseosa Hy + 1o — 2HI se ha medido a varias
temperaturas obteniéndose los valores de la tabla siguiente. Determina A y F,.

E-1073 -] 054 25 14 25 64

mol-seg

T K] 599 629 666 683 700
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P.25 Una reacciéon quimica compleja, descrita por un determinado mecanismo, obedece a la siguiente ley de
velocidad:

Los respectivos k; estan asociados a las etapas del mecanismo de reaccién. Determinar la energia de
activacion E,, si las energias de las etapas 1, 3, 4 y 5 son, respectivamente: 30 kJ/mol, 170 kJ/mol, 0
kJ/mol y 350 kJ/mol.

Solucién. Notemos que cada constante de velocidad se puede describir mediante la Ley de Arrhenius:
k’i = Aie_Ei/RT

Eso significa que la constante de velocidad global en funcién de las constantes de las diferentes etapas
en las que aparecen las respectivas energias de activacion seré:

o 9 A2¢—2E1/RT p4,—4E3/RT 5 ,—Fa/RT 1/2
k=hikiy 0 k—{ £ 5 i

Ase—Fs/RT
1/2
o g (PAARAN T BB By
As
Luego
E, E
Ea:E1+2E3+74—75 = E, =195 kJ/mol
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Capitulo 2

Gases

2.1. Gases Ideales
2.2. Gases Reales

2.2.1. Ecuacién de Volmer
P(V —nb) = nRT

2.2.2. Ecuacién de Van der Waals
2
{P+a(3) } (V —nb) = nRT
2.2.3. Comprensibilidad (z)

PV = znRT
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Problemas Resueltos

P.1 Después de colocar 1,6 moles de gas amoniaco en un recipiente de 1600 cm?® a 25°C, éste se calienta
hasta 500 K. A esta temperatura el amoniaco se descompone parcialmente en N, y H,, v se mide una

P.2

presién de 4,85 MPa. Calcule el nimero de moles de cada componente a 500 K.
Solucién. Para la descomposicion tenemos

QNHg(g) — NQ(g) + 3H2(g)
to 1,6 _ _
teq 1,6 —2n n 3n

calculemos los moles totales de gas
n=1,6—-2n+n+3n=1,6+2n

usando la Ley de los Gases Ideales se obtiene

4,85 [MPa] - 1,6 9,87 [atm]
0,082-500 1 [MPa]

PV =nRT < 1,642n=

es decir, en el equilibrio se tiene

nNH, = 1,332 moles nn, = 0,134 moles ny, = 0,402 moles

= n = 0,134 mol

La composicién aproximada de la atmoésfera es de 80 % en masa de nitrégeno y 20 % de oxigeno. ;A
qué altura respecto a la superficie de la Tierra la composicién de la atmdsfera serd de un 90 % en masa
de nitrégeno y un 10 % de oxigeno? Considere que la temperatura de la atmdsfera es constante e igual

a 25°C. ;Cual es la presién atmosférica a esa altura?

Solucién. Primero notemos que la composicion del aire varia con la altura, es decir, el peso mole-
cular del aire no es constante, por lo que no podemos usar la Ley de Distribucién Barométrica (para el

aire), pero si es posible usarla para el nitrégeno y oxigeno:

o Mo, gz
My, gz
PszplsfgeXp (_ ;;;g >

recordemos que P = 2L = ML lyego dividiendo (1) y (2) se tiene

mo, _ Mo, o ( [Mo, — My,lgz
mN, Mg, RT

reemplazando los valores conocidos en (3), obtenemos la altura
0,1 0,2 [32 —28]-9,8 %

= —_—— = = 51253
0,9 o,seXp( 8,314-103~298) £ =
Por otro lado, tenemos que la presién total es la suma de las presiones parciales

o Mo, gz o My, gz
Py = Pg, exp (R%) + Py, exp ( R;

por lo que nos faltan P5 y Py,. Como a nivel del mar la presién es de 1 atm,

1= P, +Pg,
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usando la Ley de los Gases Ideales se obtiene

PR me. M, PR
ot = o s ot =0,22 (6)
P, my, Mo, P,

Usando (5) y (6) se obtienen las presiones, remplazando en (4)

32-9,8-51253 28-9,8-51253
Pf:0,186xp< >+O,82exp(

T Q 214.103 . 90 T a4 an2 ano P — .]_73 t
8,314 -103 - 298 8,314-103~298) = ’ F=3-10 am‘

P.3 La Ecuacién de estado de Berthelot para gases es

[P+Ti1}2] (v—b) = RT

(a) Demuestre que los pardmetros son a = 27R>T,*/64P, y b = RT,./8P.

(b) {Qué valor se predice para Z.?
Solucion.

(a) Reescribiendo la ecuacién

RT a
pP= S 1
v—>b Twv? (1)
Considerando que en el punto critico (pc) se cumple %—f pe = %QUI; e = 0, tenemos
oP RT, 2a RT?v3
—| =- + =0 = a=-—""= (2)
v |, (ve — b2 T.w3 2(ve — b)?
o?P 2RT, 6a RT?v?
R R ®
02 | e (ve —b) wvd 3(ve — b)
Igualando (2) y (3)
RT2 3 RTZ 4 .
C ’Uc — C Uc = b — ’Ui (4)
2(ve —b)?2  3(v.—b)3 3
reemplazando (4) en (2)
9
= a= ngch (5)
reemplazando (4) y (5) en (1)
RT, 2Ruv.T? 3RT,
P.= - 8 - . = 6
%vc T2 Y 8P, (6)
Finalmente, reemplazando (6) en (4) y (5)
27R?T,’ RT,
a=——— y b=
64P, 8P,
(b) Como el coeficiente de compresibilidad es Z = %, usando (6) se tiene
Pov. 3
Z = = —
" RT. 38

P.4 Demostrar que las constantes a y b de la ecuacién de estado de Van der Waals, en funcién de las
coordenadas criticas, P. y T, son
B 27TR?T? _ RT.
~6ip, Y 77 3P

30



P.5

Solucion. Dada la ecuacion de Van der Waals

RT a

v—>b 02

; " 9P| _ 9°P
Considerando que en el punto critico (pc) se cumple B0 lpe = 902 )

= 0, tenemos
C

oP| _ RL. 2 _ . _  RL
v |, (ve —b)2 03 2(ve — b)?
0*P 2RT., 6a RT vt
0| = AEET S el T At
v pc (’U(«' - ) Ve (UC - )
Igualando (2) y (3)
RTCUZ’ Rchf Ve
= = b= —
2(ve — b2 3(v. —b)3 3
reemplazando (4) en (2)
9
= a= gRUCT
reemplazando (4) y (5) en (1)
RT, 3Ru.T. 3RT,
P.= ¢c_ 8 ¢°¢ . = ¢
20, v2 - 8P,

Finalmente, reemplazando (6) en (4) y (5)

_2TRT? p_ BT
“TTear. ¥ 77 8P,

La temperatura critica del etano es 32,3°C, la presion critica es de 48,2 atm. Calcular el volumen critico

empleando:

(a) La ley del gas ideal.
(b) La ecuacién de Van der Waals.

(c) Comparar los resultados con el valor experimental 0,139 [t mol~'].
Solucién.
(a) Para un gas ideal tenemos

Pw.=RT. = v.=0,519 [It mol™]

(b) Para usar la ecuacién de Van der Waals, primero debemos calcular las constantes

27TR2T.2 RT.
“= —5ip =5,486 y b= 3P, =0,065

Reemplazando los valores

RT, 5,486
P. = < _ _ 2 = v, =0,217 [It mol™*
Ve — 0,065 02 v [1t mol "]

(c) Los errores (€¢) son

10,519 — 0, 139
Bt R B N | —=9273.4
€ 0139 00 = ey =273,4%
10,217 — 0,139 B
o = eIk, 100 = eq=35,9%
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P.6 Un cientifico propuso la siguiente ecuacién de estado:
RT B C
P=— — = +t=
| N

muestre que la ecuacién permite un comportamiento critico. Encuentre las constantes criticas del gas en
términos de B y C' y una expresién para el factor de compresion critico.

_ 9*pP

Solucién. Considerando que en el punto critico (pc) se cumple g% = 52| = 0, tenemos
pc pc
oP RT. 2B 3C 2B 3C
1 :*72‘+j37j420 = RTp*j+j2:O (1)
OV | pe V., V. V. Ve V.
o?pP 2RT, 6B 12C 3B 6C
Vilpe V., V., V. Ve V.
usando (1) y (2) se obtiene que B
B=RT,\V. (3)
reemplazando esto en (1) o (2) se tiene que
RT.V"
C= (4)
3
dividiendo (4) en (3) se tiene
V=8
¢~ B
reemplazando esta expresién en (3)
_ B’
T. = 565
usando la ecuacién de estado
B2 B2 (3C R-8%(3¢)°
p_Bacs Racg(F) 2 [, g
¢ 3C (&)2 (ﬂ):ﬂ ¢ 2rce
B B B
Finalmente como 7. = %Zf, se concluye que
B  3C
_27C? ' B _ 1
Ze=pm T |%=s
3CR
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Capitulo 3

Leyes de la Termodinamica

3.1. Fundamentos y Primera Ley

Definiciones

Sistema y Alrededores

El sistema! es la parte del universo que se desea estudiar, y los alrededores es todo el resto.

Existen 3 tipos de sistemas:
= Sistema Abierto: donde se intercambia masa, trabajo y calor con los alrededores.
= Sistema Cerrado: donde se intercambia trabajo y calor con los alrededores.

= Sistema Aislado: donde no hay intercambio con los alrededores.

Estado

“Es una situacion de un sistema, definida por los valores de sus variables termodindmicas”. En los diagramas
termodinamicos se representa mediante un punto.

Proceso

“FEs el camino por el cual un sistema cambia de estado”. En los diagramas termodindmicos se representa
mediante una linea.
Los procesos pueden ser clasificados, de acuerdo a la variable que permanece constante:

» Isotérmico, para temperatura (7).

= Isobdrico, para presién (P).

= Isocérico o isostérico, para volumen (V).
= Adiabdtico, para calor (Q).

= Isoentdlpico, para entalpia (H).

= Isoentrdpico, para entropia (S).

Procesos Reversibles: “Son aquellos en que las variables estdn bien definidas, durante el transcurso del
proceso, por lo que pueden ser representadas en un diagrama termodindmico por una linea continua”.

Si el proceso se ejerce rdpido (ej: expansién de un gas) los volumenes intermedios van a estar bien definidos,
pero no asi las presiones. Por lo que el proceso es irreversible.

1En este capitulo se consideraran sistemas macroscopicos.
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Para que sea reversible, el proceso debe ser infinitamente lento, en cuyo caso, la variable presiéon puede
definirse en cada punto, ya que el sistema alcanza a reacomodarse.

Lo que ha sucedido es que el sistema ha pasado por puntos de equilibrio representables por una linea continua.
En la naturaleza no existen estos procesos, son una idealizacion.

Diferencial Exacta

Una diferencial dz, se dice exacta ssi

z2
/ dz = 29 — 21 = Az

21

Las variables cuyas diferenciales son exactas se llaman Variables de Estado, ya que sélo dependen de los
valores en el estado inicial y final.

Cuando las variables dependen del proceso o camino recorrido, y no sélo del estado inicial y final, la di-
ferencial se dice inexacta, y se representa por dz. En Termodindmica lo son dW y §Q).

3.1.1. Propiedades termodinamicas
Trabajo
El trabajo es un tipo de energia, por lo que es aditivo, es decir,
W = Wmecénico + Weléctm’co + Wmagnético + unz’mico + -

Para nuesto estudio, sélo consideraremos que W = Wi, ccanico, donde no hay intercambio de otros tipos de
trabajo.
Expresion General del Trabajo

En mecénica clasica, el trabajo se expresa mediante
oW =F -dr

Pero, por ahora, s6lo nos interesardn sistemas sumergidos en un medio hidrostatico, donde F' || d7. Luego se
tiene

W = |F|dr

Por otra parte, usando la presién?, se tiene que

SW = PdV (3.1.1)

Trabajo a Presion Constante
En general para determinar el trabajo se debe conocer el proceso, como lo muestra la forma integral de (3.1.1)
Va
W = P(V)dv
Vi

Un caso particular es el de los procesos isobéricos, donde P(V) = P, = P, = P2

W = Pewt(vé - ‘/1) - PethV

2Expresada mediante P = %
3Dado que la presién es ejercida por los alrededores, es decir exterior, se denota por Peg.
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Trabajo de Proceso Reversible

Dado que en estos procesos se alcanzan equilibrios, se establece que P.,: = P;,: para cada punto, luego
W = PypdV

v la P;,; responde a la ecuacién de estado del sistema.

Ejemplo 3.1.1.1. El trabajo, en un proceso reversible, producido por un gas ideal:

T > nRT
sw =" gy W:/ﬁiwv (3.1.2)
\% 1V
donde n y T son constantes
W =nRT In (VQ> (3.1.3)
Vi

Convencién de Signos
Usemos como nemotecnia la expresion W = P(Va — ;)
= W > 0, se produce cuando se expande el sistema, es decir, el sistema realiza trabajo sobre los alrededores.

= W < 0, se produce cuando se contrae el sistema, es decir, los alrededores realizan trabajo sobre el
sistema.

Calor

= () <0, el sistema libera calor hacia los alrededores.

= () > 0, el sistema capta calor desde los alrededores.

Entalpia

H=E+PV (3.1.4)

Propiedades de las variables termodinamicas

= Extensivas M, son aditivas
M = Z Mpartes
Por ejemplo: E, H, S, V.

= Intensivas I, no son aditivas Por ejemplo: p, P, T

Principio Fundamental

Sistema homogéneo de r componentes.
M = M (r + 2 variables)

I =I(r+ 1 variable)
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3.1.2. Primera Ley de la Termodinamica

Q-W=EFE (3.1.5)

Para procesos reversibles e irreversibles se tiene

5Q = dE + PdV (3.1.6)

3.2. Aplicaciones de la Primera Ley

3.2.1. Procesos a volumen y presién constantes

1) Energia del Gas Ideal

Donde r = 1, por lo que la energia se puede escribir* E = E(T,V,n), luego

oOF oOF oOF
ab = (aT)V,nd” <av)T,nd” <an>T,Vd”

Como el sistema es un gas ideal® y es cerrado (dn = 0), se tiene

FE _
dE = a— dT' = Cy dT = nCy dTs (3.2.1)
or Vin
siny év son constantes . .
2 2
/ dE = név/ d" = AFE= néVAT (3.2.2)
Eq T

Ejercicio 3.2.1.1. Entalpia del Gas Ideal
H=ET)+ PV =ET)+nRT =H(T)

0H
como | — = 0, se deriva respecto a T, a P constante
OP ) .

dH = 87H dT:CPdT:népdT
aT ) »

siny C'p son constantes o
AH =nCpAT

4F(3 variables), donde las variables son arbitrarias, se escogen las mas convenientes.
oF oF
5El modelo de gas ideal establece E = E(T), lo que implica que [ — =(— =0
ov)r oP )
6Es general para G.I, no sélo para volumen constante.
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2) Cp — Cy

OH oF
Cr—Cv= <aT>P <8T>v

OF ov OF
Cr-tv= (aT)P”(aT)P‘ (aT>V

Si se considera E = E(V,T,n), ademas si el sistema es cerrado (n = cte)

Usando la ec. (3.1.4)7

OE OF
dE = <8T>v dT + (W>Tdv (3.2.3)

derivando (3.2.3) con respecto a T, a P cte.

or), \o°T or ), \oT oTov ov ) \oT ) p

Dado que el orden de magnitud de una diferencial es despreciable con respecto al orden de una derivada.
OB\ _ (0B | (0B (0V
oT ) A\ oT v ovV ) \0T ) p

oF ov ov
e (), (3), ),

Ejemplo 3.2.1.1. Relacién para G.I, para este caso:
OF aVv nR
—) =0y (=) ==
ov ), or), P

Cp—Cvan
Cp-Cy =R

Luego

Por lo que se obtiene

3) Relaciones procesos adiabaticos, reversibles, cerrados para gases ideales

Por ser adiabatico Q) = 0, se obtiene dE = —0W, y usando (3.1.2) y (3.2.1)

— d
nCydl = —nRT—V
v
como Cp — Cy =nR y tomando v = 0—5 = %
dr dv
2 (1=~
T ( ) Vv
Dado que 7 es constante, integrando
TV =k

o bien, entre estados (1) y (2) en la misma adiabética

-

~_ C
cyC=%Sve
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Una aplicacién de esto es el Mecanismo de Linden

Cp—Cy=R>0 = Cp>Cy = 7:%>1
1%

Considerando (3.2.4) y que v > 1, se obtiene que Vo > V4 = T > T5. Lo que significa que al producir-
se una expansion adiabdtica, baja la temperatura del sistema. Lo cual es 1til para produccién de No(;y y aire(;).

Usando PV = nRT se desprenden 2 relaciones mas:
PVY =k,

TP = ks

Graficamente se tiene que:

PV7 =k (adiabética)

PV =k’ (isoterma)

v

3.2.2. Relaciones entre Propiedades Termodinamicas

3.2.3. Termoquimica

Consiste en la aplicacion del primer principio en reacciones quimicas, como:

aA + bB + ... — mM + nN + ... (3.2.5)

Reaccién de Formacion

“FEs aquella en que se forma una sustancia a partir de sus elementos, los cuales son sustancias estables de
un sdlo tipo de dtomos”. Por ejemplo:
C + 02 — COQ

1
Hy + 502 — H5O

Entalpia de Reaccién

Abarca todas las entalpias como por ejemplo: de combustién, formacién, disolucién, etc. Esta se mide en
condiciones estandar como son 25°C y 1 atm.

)

AH, = Z xﬁj(productos) - Z yﬁz (reactantes)
i i
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Ley de Lavoisier-Laplace

Para la reaccién

A+ B — C

Donde las entalpias de reaccién
AH, = Ho — Hy — Hp

AH, = Hy+ Hy — He

Luego, la ley establece

AH, = —AH,

Ley de Hess

Cuando los reactivos se transforman en productos, el cambio de entalpia es independiente si se efectiia en un
paso o en una serie de estos.

AHneta = Z AH’I‘
Leyes de Kirchhoff

Para reacciones como (5.2.5) es posible extender el célculo de entalpias de reaccién para temperaturas distintas
de 25°C.

T>
AHT-(TQ) = AHT(Tl) +/ AOPS dT
T
y usando AH, = AE, + RTAn, se obtiene:
Ts
AE,.(Ty) = AE.(T1) + ACy dT
T

Cp y Cy en funcién de la temperatura

No existe expresion tedrica, sino que se deben determinar experimentalmente y se expresan como polinomios:
Cp(T)=a+bT +cT? +---

Cy(T)=a+ BT +~4T% + -

Donde a, b, ¢, a, 3,7 son constantes experimentales.

8Donde ACp = (mCp(m) +nCp(n)+---) — (aCp(a) + bCp(b) + )
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3.3. La Segunda Ley de la Termodinamica

3.3.1. Ciclo de Carnot

Es probable que el ciclo reversible més conocido sea el ciclo de Carnot, el cual se compone de cuatro
procesos reversibles, dos isotérmicos y dos adiabaticos, como muestra la figura

P

Otra forma de ver el ciclo es la siguiente:

isoterma adiabdtica isoterma adiabdtica
(1) (2) (3) (4) (1)

Podemos calcular el trabajo neto del ciclo, de la siguiente manera
Wheto = Wiz + Wag + Was + Wy

= nRT,In E —nCy (T, —Ty) + nRTyIn E —nCy (T, — T,)
Vi Vs

1% 1%
= nRT,In (VT> +nRT,In <V‘3*>

La eficiencia o rendimiento se define como la fraccién de calor absorbido que se convierte en trabajo, es decir,

_ Wneto
Qabs

Luego, para este caso Qups = leg, por lo que se tiene
T, In (%) +T,In (%)
T,1n (%)

Ademas para los procesos adiabéticos, donde TVY~! = k, se tiene

To_ (Vi T (VT
T, \n Yo, T\

n

’[’]:

por lo que se puede establecer que In (%) =—In (%), obteniéndose
Ty — T Ty
= =1- == 3.3.1
Ademsds para un ciclo se tiene que AE ;o =0 = Wheto = Qabs — |Qcedl, por lo tanto
n= Qabs - |chd‘ —1_ |chd| (332)
Qabs Qabs
Igualando (3.3.1) y (3.3.2), se concluye que
Qabs _ |chd|
Ta Tb

9 Como Vo > Vi = Wia >0, y dado que para G.I. E = f(T) = AE12=0 = Wiz =Q12 > 0.
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3.3.2. Teorema de Clausius

3.3.3. Entropia

La entropia se define como:
5 rev
ds = QT [ue] 0

A continuacion se presentan expresiones de la entropia para casos particulares:

I) Procesos Isobaricos

Si se considera 6Qp = nC pdT, se tiene
el o (25) e
T P

Integrando, con Cp constante

IT) Procesos Isocéricos

Si se considera 6Qy = nCydT, se tiene
dS = n@vg = <85> _nlv
T v

Integrando, con Cy constante

IIT) Procesos para G.I.

Usando (3.1.6) para procesos reversibles se tiene

TdS =dE + PdV <= dS = T

Como es G.I. se puede usar la ecuacién de estado y (3.2.1), queda

nCyvdT " nRdV
T 1%

_ T
AS = nCy In (Ti) +nRIn Gﬁj)

Si V es constante, es decir V; = V4, se reduce al caso II).

ds =

Integrando, con C'y constante

10Se define la unidad entrépica (ue), 1 [ue]= 1 [cal K]
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Ejercicio 3.3.3.2. Expresar la ecuacién (3.3.4) en funcion den, R, T, Py Cp

nRdV _ nRAT  nRdP

PV =nRT = PdV +VdP =nRdl' & v T D

Usando Cp — Cy = R, se obtiene B
nCpdl 7 nRdP
T P

(T P,
AS =nCpln <T1> —ann<P1>

Si P es constante, es decir P, = P, se reduce al caso I).

ds =

Integrando, con 51: constante

NOTA Integrando en forma indefinida (3.3.4), se tiene:
S=nCyInT+nRInV + nS|
donde n.Sj es la constante de integracién

IV) Procesos a Py T constantes

Usando (3.1.6) se tiene
TdS =dE + PdV <= TAS=AE+ PAV

Como P es constante es valido que P = P, = Py
TAS = (Bs— Ey)+ (PVa— PiVA)
= (EQ + P2V2) — (E1 + P1V1)

H2 Hl

AH
AS = —
= S T

Ej) Cambios de Fase

(L) aporizacion AH>0 = AS>0
(@) Condensacion AH<0 = AS<0
(§) —fwion (g AH>0 = AS>0
(L) solidificacién, (S) AH <0 = AS<O0
() Sublimacién, AH>0 = AS>0

3.3.4. Funciones de Gibbs y de Helmholtz
3.3.5. Criterio de Espontaneidad. Equilibrio Termodinamico

3.3.6. Potenciales termodinamicos

1) Energia Interna (E)

2) Entalpia (H)

H=FE+PV
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3) Energia Libre de Helmholtz (A)
A=E-TS
4) Energia Libre de Gibbs (G)
G=A+PV=E+PV-TS=H-S5T

Es posible expresar los potenciales en forma diferencial:

= dE=TdS — PdV

= dH =TdS + VdP

s dA = —PdV — SdT

» dG =VdP — SdT

3.3.7. Ecuaciones de Maxwell y Gibbs-Helmholtz

Para lo que sigue usaremos una identidad entre derivadas parciales. Si z = f(z,y), entonces

dz = <az> dx + (az) dy
ox Y oy ),
——

——
M(z,y) N(z,y)

Es decir, dz = Mdx + Ndy, por lo tanto se tiene

oy _ (o Ny _ (o
dy wi 0yor Y or Y -\ 0z0y

considerando el Teorema de Schwartz, se concluye que

(3),-(3),

Usando (3.3.5) y los potenciales termodindmicos, se encuentran las siguientes expresiones
ory _ (op ory _(ov
ov)e 08 ), oP)¢ \0S)p
oy _ (os or\ _ (08
or),  \oP), or), \ov),

las cuales se denominan ecuaciones de Maxwell.

Ahora nos interesa estudiar la variaciéon de la energia libre de Gibbs con respecto a la temperatura, pa-
ra lo que procedemos de la siguiente forma

(33,13, ¢

Si consideramos que dG = VdP — SdT, que a presion constante se reduce a

0G
(aT>P -

lo que sumado a que G = H — T'S, permite reescribir (3.3.6) como

(or (7)), 7

expresion denominada ecuacién de Gibbs-Helmholtz.
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3.3.8. La Tercera Ley de la Termodinamica. Valores absolutos de la Entropia

A partir de la mecdnica estadistica, se establece que la entropia de un sistema se relaciona con el ntimero
total de estados posible del sistema (£2), que se expresa mediante la relacién de Boltzmann como

S:kBan

La tercera ley de la termodinamica establece que la entropia de una sustancia pura cristalina a la
temperatura de cero absoluto es cero, por lo tanto

AS = S(T,P) - S(0,P) = S(T, P)

Ademas la entropia absoluta standard (P = 1 atm) que aparece en tablas y es determinada experimentalmente
mididiendo C'p(T), se calcula mediante

—o r_ AH;
S(T):/ CpdnT+ > o
0 p 7
——

cambios de estado

Ahora, supongamos que no se conoce C'p a T' < Ty, para lo cual se utiliza la extrapolacién de Debye para
un soélido cristalino, la que establece que

Cp(T)=BT? T<10K

donde B es una constante. Por lo que finalmente, la entropia absoluta standard es

—o BT? :_ AH,;
S (T):Tl—i—/T CpdnT+) -
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Problemas Resueltos

P.1 ' La ecuacién de estado de un gas esta dada por:

v(P—l—kQ):RT
v

donde las unidades de v y P son m?/kmol y kPa, respectivamente. 0,5 kmol de este gas se expanden de

2 a 4 m? a una temperatura constante de 300 K. Determine el trabajo (en kJ) efectuado durante este
[m®]?-[kPa]

proceso, para k = 10 S

Solucién. Primero notemos que V = n - v, ademds usando la definicién de trabajo

4 4 2 4 4
nRT  kn dv av

W = PdV = - = nRT 2 kn? e
/zdv/2<v V?)dv ")V ’“"/QW

4 1 1
W =nRT In <> + kn? [—]

2 4 2
como n = 0,5 [kmol], 7 =300 [K] y R = 8,314 - 103 [ 2]
NJ - [m] [m?]? - [kPa] 15
= kmol] - 14-13[7~ K] -In(2) + 10 —————— - 2 [kmol]? - —= [m?]~!
W= 0,5 lamol] 8,31410° 5 PR 300 [K] In(2) + 10 S G - (0,5) flanol)? -~ )

W = 864424 [N] - [m] — 0,625 [m®] - [kPa]
Finalmente se tiene

W = 863,8 [kJ]

P.2 Diez moles de etileno se comprimen isotérmicamente desde un estado inicial (P = 21,7 bar, T' = 25°C,
v = 1000 [cm®mol~!]) a 100 [em3mol~!]. Bajo esas condiciones, el gas se comporta segiin la ecuacién de
Van der Waals.

(a) Encuentre la presion final.

(b) Determine el trabajo requerido para comprimir el gas.

Considere que P, = 50,4 bar, T, = 282,3 K.

Solucion.

(a) Para usar la ecuacién de Van der Waals, primero debemos calcular las constantes

27R2T,? T,
_ 2RI =4,545 v p= I

= Teap, sP,

= 0,058

dado que en el estado final vy = 0,1 [It mol™'], luego

RT  a  0,082-208 4,545
_ _e_05 _5 —~ P, —127,3 at
P =b w2 T 0,1-0,058 0,12 ! o A

(b) Para el trabajo, dW = nPdv, tenemos

vf 01 70,082-298 4,545
- Pdv =1 ’ . d = —8.5 [keal
w n/v v 0/1 <v—0,058 2 ) v => W 8,5 [kcal]

i

11 Ejercicio 1. Otofio 2011. Termodindmica Aplicada. Prof: Francisco Gracia
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P.3 '2 A partir de la definicién de la entalpfa (H = E + PV) y la 12 ley de la termodindmica, derive una
expresién para el cambio de entalpfa (AH) desde la temperatura 77 a la temperatura Ts, para n moles
de un gas ideal, en un proceso adiabatico.

Solucién.
= Opcién 1 (Diferenciales): dado que se trata de un gas ideal, podemos reescribir la entalpia como:
H=FE+nRT
escribiendo de forma diferencial esta ecuacién tenemos
dH = dE + nRdT
y dado que dE = nCydT,
dH = nCydT + nRdT = n(Cy + R)dT
como Cp — Cy = R, si integramos podemos concluir
Hy T, o
/ dH = ndeT = AH= nCP(TQ — Tl)
H, T

esto es valido sélo si n y C'p son constantes.

= Opcién 2 (Derivadas Parciales): Primero suponemos que H = H(T, P), luego

oOH oOH
H=|— T —_— P
I (aT)pd +<6P>Td

Por otro lado, usando gases ideales podemos escribir la entalpia como:

H = E(T)"3 + PV = E(T) + nRT = H(T)

H
lo que implica que (gp)T =0, es decir,

0OH _
d (8T>Pd de nde

si n y Cp son constantes, concluimos que
AH = népAT

P.4 Un mol de un gas de Clausius, P(v —b) = RT con b = 0,415 [It mol~!], donde C,, = 2, 5R, experimenta
un proceso reversible e isocorico desde P = 10 atm y V3 = 10 1t hasta que alcanza la presién final
de equilibrio, P, = 1 atm. Determinar el calor y el trabajo intercambiados por el gas, asi como los
incrementos que sufren su energia interna y su entalpfa.

Solucién. Al ser un proceso isocérico, W = PdV = 0 = W = 0; para la energia interna tene-
mos

_ _ (P, P c,
AE =nC,AT =C, (R? - Rl> (v=b) = (P2 = P)(v—b) = —21,9 kJ

De acuerdo con la primera ley
Q=AFE+W=-21,9kJ

Finalmente, el incremento de entalpia vale

AH = AE + A(PV) = AE + (P, — P)V; = —31 kJ

12 Control 1. Otofio 2012. Fisicoquimica. Prof: Ricardo Letelier y Edgar Mosquera
13 El modelo de gas ideal establece E = E(T).

46



P.5

P.6

p.7

Si un gas ideal se somete a una expansién poliprética reversible, donde se cumple que PV™ = k, donde
k y n son constantes, con n > 1. Considerando que R = 1,987 [cal/mol K]

(a) Calcular el trabajo para esta expansién, si un mol de gas se expande desde V; a Vo y si T1 = 300°C,
Ty =200°C y n=2.
(b) Si Cy =5 [cal/mol K], calcular AE y Q.

Solucion.

(a) Para el trabajo tenemos que

V2 Y2k ko k
W = v PdV—/V1 de: AT = R(Ty —T3) = 198, 7 [cal]
(b) Como se trata de un gas ideal
AE = Cy(Ty — T1) = —500 [cal]
Usando la primera ley, tenemos
Q=W+ AFE =198,7— 500 = —301, 3 [cal]
A temperatura constante, el efecto de la presion en el volumen de un liquido se describe por la ecuacion:
V=Wl -3(P - F)

Para este sistema 3 = 6,9 - 107° bar~!. Determinar el cambio de volumen y el trabajo que se realiza
cuando el sistema de 0,28 m? se somete a un cambio de presién desde 1 a 50 bar de manera reversible.
Exprese el trabajo en kJ.

Solucién. Notemos que la variacion de volumen es
6,9

AV = -V, - B(P — Py) = —280 -

(50—1) = AV =-0,951l

Para el caso del trabajo tenemos que

279,05 279,05
W = <1V+p0)dv—/ ( 1 — v 1>dV
2

w0 \B BV w \6,9-10° 69105280
Finalmente, el trabajo en kJ es

W = —2,43 [kJ]

Se somete un mol de gas ideal a un proceso de expansién entre un estado inicial (P;,V;) y uno final
(P2,V), ambos a la misma temperatura T,. El proceso consiste en dos is6coras a volimenes V; y uno
intermedio entre los estados V' y dos isébaras a las presiones de oposicién exteriores al sistema P’y Ps.
Si el estado (P’,V’) estd en la misma isoterma que los estados inicial y final Ty, calcule:

(a) Valor de P’ en funcién de Py y P, para el cual el trabajo del proceso total es maximo.

(b) Valor del trabajo de la parte anterior en funcién de Ty, P, y Ps.

Solucién.
(a) Para el trabajo, §W = PdV, por lo que para procesos isocéricos no hay trabajo,

Va \% Va
W= [ Piv=| Pdv+ / PydV = P'(V! = Vi) + Py (Vo — V')
V1 Vl !

como es un gas ideal
P'RT, ~ PRT,

W =2RT, —
i Py P’
Para maximizar el trabajo, debemos calcular % =0
dW RT, PRT,
P e 07 = VIR
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(b) De la parte anterior tenemos

v P, P P. P
Wtotal = RTa 2 - 122 2 = Wtotul = QRTCL 1-— 2
Pl VvV P1P2 P1

P.8 La Nitroglicerina se descompone (explota) via el siguiente proceso:
4 C3H5(NO3)3(1) — 6 Ng(g) + Og(g) + 12 COQ(g) + 10 HQO(g)

Dadailgs entalpias de formacién siguientes:
H (CgH5(N03)3(1)) = —364 kJ IIlOl_1

H°(COs ) = —393,5 kJ mol
H"(H20(y)) = —241,8 kJ mol !

La entalpia de reaccién (en kJ) es:
Solucién.
AHTZ 10'AﬁO(H2O) +12'Aﬁo(co2) + G'AHO(NQ)"‘ AFO(OQ) - 4'AF0(C3H5(N03)3)

= AH, =10 (—241,8) + 12 (—393,5) + 6 - (0) — 4 - (—364) = —5684 kJ
= ] AH, = —5684 kJ\

P.9 Usando las entalpias de reaccidon que se listan a continuacion, entonces AH, a 298 K de la siguiente
reaccion, S(b) + Og(g) — SOQ(g) , €s:

2 SOQ(g) + Oz(g) — 2 SOg(g) AH; = —196 kJ
2 S(S) +3 Og(g) — 2 SOg(g) AH, = —790 kJ

Solucién. Usando las ecuaciones mencionadas:

1
2 505(g) + Oz(g) —> 2503y AHy = -196k] /-~
1

2 S(5) +3 Oz(g) — 2 SO3y) AHy=—T90k] /-3

1 1
= AH, = —196~—§+—790-§ kJ

=|AH, = —297 kJ |

P.10 Considere la reaccién: Ny(gy + 3Ha(g)— 2NH3z(yy  (AH,=-92,6 kJ)
Si 2 moles de Ny reaccionan con 6 moles de Hy para formar NHjs, calcule el AE para esta reacciéon si
ocurre a 1 atm y 25°C. Suponga que la reaccién es completa.

Solucién. Segtn los datos del enunciado tenemos que:
2 Np(g) + 6 Ha(y) —> 4 NH3y AH, =—-184 kJ
Usando la ecuacion: AH, = AE, + PAV
AH, = AE, + A(nRT) = AE, + RTAn'*
AE, = —184—0,0083-298 - (4 — 8)
|AE, = —174 kJ|

1486lo se consideran los gases.
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P.11 ' Considere la siguiente reaccién de combustién de glucosa:

CeH1504,) +6 Oy — 6C0, ) +6H,0,

(i) Calcule el cambio de energia libre estdndar para la reaccién descrita.

(i) Calcule la temperatura de llama de la reaccién.

Datos:

H2(CeH,506) = —1274,5 [£5]  AS°(CgH,,04) = 212,1 [+ Cp(CO ) =839 [ %]
AHF(CO,) = —393,5 5] AS°(CO,) = 213,6 [—+] Cp(H,0y)) = [Cal]
AH3(H,0) = —285,8 [] AS°(H,0) = 69,9 [—+] Cp(H,0,) = 37,47 [og]
AH,qp(H,0) = 40,65 [mol] PM(CO,) = 44 [5] PM(HQO) =18 [54]

Solucién. Como se sabe las condiciones estandar son 25°C y 1 atm
(i) Primero calculemos la entalpia estdndar de reaccién:
AH;, = 6-AH°(CO,)+6-AH°(H,0)—6-AH°(0,) —AH°(C¢H,504)
= 6-(—393,5)+6-(—285,8) —6-(0) — (—1274,5)
= —2801,3 [XL]

Ahora calculemos la entropia estandar de reaccion:

AS., = 6-AS°(CO,) +6-AS°(H,0) —6-AS°(0,) — AS°(CeH,504)
= 6-(213,6)+6-(69,9) —6-(0) — (212,1)
= 1’49 [mglJK]

Finalmente el cambio de energia libre estdndar para la reaccién:

AG; = AH;, —T-AS;

—2801,3 — 298 - 1,49
= —3245,32 [XL]

ol

(ii) Para calcular la temperatura de llama, debemos considerar que todo el calor producido por la
reaccion, se utiliza en calentar los productos hasta la temperatura de llama (7). Es decir,

_ o
AI_Icaleni&amieni&o — AHrmn

Notemos que si la temperatura de llama es mayor o igual a la temperatura de ebullicién del agua,
tendremos un cambio de fase, lo cudl sucede en este caso. Luego tenemos,

7 373 s
6'CP(H20(1)) dT+6'AHvap(H2O) +/ 6.CP(H20(8;)) dT

A-E[calentamiento :/
373

298

6-Cp(002)dT+/

298

Calentamiento del CO, hasta la temperatura de llama:

mol

Ty
/298 6-Cp(CO,)dT = 6-839 i - 44 &7 - sy - el - (Ty — 208 K) = 0,221 - (T — 298) &

Calentamiento del agua liquida hasta la temperatura de ebullicién, 373 K:

15 Control 1. Otofio 2012. Fisicoquimica. Prof: Ricardo Letelier y Edgar Mosquera,
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373
_ cal 1kJ 8314 g _ kJ
/298 6+ Cp(H00) dT = 61 S 18 £~ Akl S5 mh (373 K — 908 K) = 33,80 &1

Calentamiento del vapor de agua hasta la temperatura de llama:

Ty
/373 6-Cp(Hy0,) dT = 6- 37,47 g - 1oa0y - (Ty — 373 K) = 0,225 - (T — 373) 19;

Reemplazando los valores en la ecuacién principal
2801,3 =0,221- (T — 298) + 33,89+ 6 - 40,65 + 0,225 - (T — 373)
= Ty~ 6000 K

P.12 6 El Ciclo de Brayton (en el que se basan las turbinas de gas) tiene el diagrama P versus V indicado

en la figura: consiste de 2 isébaras y 2 adiabaticas.
P

Para n moles de un gas ideal.

(a) Calcule AE, @, W de cada etapa, en funcién

de las temperaturas, Ry Cp. P

(b) Demuestre que la eficiencia de este ciclo es:

P, R/Cp
=1 —_—
= (7)

Hint: En un proceso adiabético, 77 P17 = k.

I’l)

Solucion.

(a) a — b (adiabdtico)
Q=0 = AE =-W

AEab = n(ép - R) (Tb — Ta)
Wab = n(ép — R) (Ta — Tb)

b — ¢ (isobérico) B
Qve = nCp(T, —Tp)

AEbC = n(ép - R) (Tc - Tb)
Wbc = TLR(TC — Tb)

¢ — d (adiabdtico)
ch =0 = AE=-W

AEcd = n(ép — R) (Td — TC)
ch = n(ép — R) (Tc — Td)

d — a (isobérico) B
Qaa = nCp(Ty — Ta)

AEda = n(ép - R) (Ta — Td)
Wda = nR(Ta — Td)

16 Control 2. Primavera 2010. Fisicoquimica. Prof: Joaquin Cortés, Gerardo Diaz y Octavio Vasquez
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(b) La eficiencia se calcula como, n = %, en este caso Qups = Qda:

n(Cp — R)(T, —Tp) + nR(T. — Ty) + n(Cp — R)(T. — Ty) + nR(T, — Ty)

Wneto
= nCp(T, —Ty— Ty +T.)
k 1 k 1
_ L-Ty-T+T. _ | TL-T. _ 1_(1>b114)/v_(13;zw)/W
" T, — 14 Tu—Ta ()7 = (i)
L & —-R/Cp o & R/Cp
= P, - P,
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P.13 7

Para 1 mol de gas ideal que cumple el ciclo abc entre
la is6cora ab, la adiabatica bc y la is6bara ca:
P A

(a) Demuestre que AE = 0.
(b) Demuestre que AH = 0.

(c) Calcule el rendimiento.

Pt e En funcién de las presiones Py y P, los volimenes

Vi y Vs, y el calor especifico C'y .

Solucién.
a — b (isocdrico)
Ww=0 = AE = Q

C
AEw = Quy = - (PVa — P2Va)

AH,, = AE + A(PV) = (P,Vy — PV5) {(’;%’ + 1}

b — ¢ (adiabdtico)
Qoe=0 = AE=-W

e}
ABEp. = —Wie = %(PM — PVy)
Cy
AHy. = AE + A(PV) = (P2V1 — Pl‘/g) f +1

¢ — a (isobdrico)
Wca = P2(‘/2 - Vl)

AECCL - C'71_%/(P2‘/2 - P2Vl)

C
AHey = Qea = AE + A(PV) = (PVa — PoVA) [RV N 1]
(a)
év 6V 6\/
AE = ABuy + ABye + Ay = =3 (PiVa = PoVa) + - (PaVi = PiVa) + - (PaVa = PaVi) = 0
(b)
AH:AHab+AHbc+AHca = |:C;/+].:| (P]‘/Q _PQ‘/Q‘i_PQVl —P1%+P2V2—P2V1) :0
(c)

C
Wieto = Wap + Woe + Wea = %(Plvz — PV)) + Py (Vo — V3)

y dado que el Qups = Qup .
Gv(PVa — PoVi) + Po(Va — V1)

Sy (PLVy — PyVa)

’)’}:

17 Examen. Otofio 2006. Fisicoquimica. Prof: Joaquin Cértes
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P.14 '8 El Ciclo de Diesel, una idealizacién del motor Diesel, consta de las siguientes fases:

= Compresion, proceso adiabatico de a — b.
= Combustién, proceso isobéarico de b — ¢, se aporta calor Qp.
= Expansién, proceso adiabatico de ¢ — d, hasta el volumen inicial.

= Ultima etapa, proceso isocorico de d — a, se genera calor Qy .

(i) Grafique el ciclo descrito.
(ii) Calcule W, @Q y AE para cada etapa.
(iii) Determine W, Q y AFE para el ciclo completo.

(iv) Demuestre que la eficiencia de este ciclo es:

donde
Ve Ve
T
Solucién.
(i) Si Py > P,, el gréfico del ciclo seria
P
b c
1
! |
I |
I l
: | d
! |
! 1
| |
! I
| | a
I 1
| i |
L L V
Vi Ve Va
(ii) Haciendo el calculo para cada etapa, tenemos:
a — b (adiabdtico)
Qab =0 = AEab =—Wap
ABay = ~Way = nCy (Ty — To) = G¥ (BV; — PuVa)

b — ¢ (isobédrico)
Wye = Po(Ve = Vo) = Pe(Ve — V)

AEy. = nCOy (T, — Ty) = SL(P.V, — BVy) = 29w (v, — V)

Qve = AHye = nCp(T. — Ty) = SE(P.V, — BV3) = 2Ce (v, — V)

¢ — d (adiabdtico)
chzo = AE‘cd:_ cd

18 Control 1. Otofio 2012. Fisicoquimica. Prof: Ricardo Letelier y Edgar Mosquera,
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AEey = ~Weq =nCy (Ty — To) = S¥(PyVy — P.V,)

d — a (isocdrico)
Waae =0 = AEi = Qda
AEy = Qua = nCy (T — Ta) = ¥ (PVy — PaVi) = Y2Cv (P, — Py)

(iii) Calculamos el trabajo del ciclo de la siguiente forma: Weicio = Wap + Wie + Weg + Waa, luego
Weicto = nCy (Ty — Tp) + (P.Ve = PyVy) + nCv (T — Ta)
de la misma manera calculamos el calor del ciclo,
Qciclo = nCp(Te — Ty) + nCy (T, — Ty)
finalmente calculamos el cambio de energia interna del ciclo,
AFEcicto = nCyv(Ty — Ty) +nCy(T. — Ty) + nCy (Ty — T.) + nCy (T — Ta) = 0
(iv) Dado que la eficiencia se define como

n= Wciclo _ Qabs - |chd| —1— |chd‘
Qabs Qabs Qabs

Como se absorbe calor en la combustién, Qups = Qp

Pbép
R

Qabs = néP(Tc - Tb) = (‘/C - %>

Dado que se cede calor en la ultima etapa, Q.cq = Qv

— V,.C
chd:nCV(Ta*Td): RV(Pa*Pd)
Reemplazando en (1), y dado que v = %}:
po1 SRR 1V [Pd_Pa}
Rle (v, — V) v Vo=V |[P. B
Ahora usemos la condicién de adiabaticidad, PV = k
P V"

P
PVI =PV = 5= (

Reemplazando en (2)

R N ¢ Ve' _ (W%
e A= AN V.,
B N S /AR 750 I
vVt L Ve=W | vt
_q ! AR
rr—1 V,
v -1
-Wb(Vb )
1 ry —1
= 1— —_—
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P.15 'Y Demuestre, mediante un calculo basado en principios termodindmicos, que un vaso de agua inicialmen-

P.16

te a 20°C, con una capacidad caldrica de 1200 (J/°K) en una pieza a 20°C no puede espontédneamente
extraer calor de la pieza y elevar su temperatura a 50°C.

Solucién. Sabemos que la entropia cumple 2 condiciones:

- ASuniverso = ASentm"no + A‘S’sistema
- Asuniverso >0

Analicemos primero, el comportamiento del entorno. Dado que no hay variaciones de volumen en la
pieza, tenemos que

Wentorno =0 = AElentm"no = QentOTno
si bien no sabemos si el proceso es reversible o irreversible, al ser la energia interna una funcién de
estado, podemos considerar que es un proceso reversible. Luego usando la definicién de entropia,

_ 6@7'61}
T

_ Qentorno

as = ASentorno =

Tentorno

si suponemos que la pieza es muy grande en comparacién al vaso con agua, su temperatura permanece
constante, es decir, Teniorno = 20°C. Otra consideracién que se debe hacer, es que todo el calor que
“entrega” la pieza (Qentorno) lo absorbe el agua, por lo que

Qentorno = _Qabsorbido = _CP (Tfinal - Tinicial)

donde Tiniciat = 20°Cy T'inar = 50°C. Ahora calculemos la entropia del sistema, que al ser incompresible
seria

T na
A'stim‘/ema = CP In ( / l >

inicial

Por lo que podemos, calcular la variacion de entropia del universo

ASuniverso _ CP(rfinicial - Tfinal) + OP In ( Tfinal )

Tentorno T‘inicial

como conocemos todos los datos, basta reemplazar

B J (293 K — 323 K) 323 K
ASuniverso = 1200 K 293 K In (293 K):|

J
= Asuniverso = _5789 Ir
K

Por lo tanto este proceso no puede ocurrir espontaneamente.

20 Un bloque de cobre (Cu) de 2 Kg a 0°C, es introducido en un recipiente aislado en el cual hay 1 mol
agua gaseosa, a 100°C y 1 atm. Suponiendo que todo el vapor de agua es condensado a agua liquida.
Calcule la variacién total de entropia del sistema.

Datos:

= Cp(Cu) = 0,092
= Cp(H20) = 1%
» AHippg = —972652L

Solucién. Como el sistema es aislado, el calor se transfiere entre el cobre y el agua.

Qabs = 2000 - Cp(Cu) - (Ty — 273)

19 Control 1. Otono 2012. Fisicoquimica. Prof: Ricardo Letelier y Edgar Mosquera
20 Control 2. Primavera 2010. Fisicoquimica. Prof: Joaquin Cortés, Gerardo Diaz y Octavio Vésquez
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P.17

P.18

Qcea = 18- Cp(H20) - (T — 373) — 9726
Como Qabs = _chd
184(Ty — 273) = —18(Ty — 373) + 9726 = T; =330K

Notemos que la variacion de la entropia estd determinada tanto por la variacién en la temperatura del
cobre y el agua, como por el cambio de fase de esta. Como la entropia es aditiva y la presién permanece
constante, se tiene:

373) 373

AS = 2000 - 0,092 - In (21171;)) +18-1-In <Tf> 9726

Luego la entropia total es

_ cal
AS = 6,61 <

Una maquina reversible recibe la misma cantidad de calor de dos fuentes cuyas temperaturas son 77 =500
K y T5=400 K, produciendo trabajo y cediendo calor a un sumidero a T3=300 K. Determine su rendi-
miento.

Hint: Suponga que AS)4quina =0

Solucién. Como es un ciclo AE =0

Wneto = Qabs - ‘chd| = W= Ql + Q? - |Q3|
Usando el Hint, se tiene

0 Qs (Qs] (@ Qe
ASmaquina - Tl + T2 T3 - O = |Q3| - T3 Tl + T2

Como la eficiencia se define n = %, se tiene

Q1 Q2
Q-1 @+ Q-7 (T + ) e eI
= Q1+ Q2 B Q1+ Q2 20, 2 500 400

T 1y

Un mol de gas ideal que se encuentra inicialmente a 25°C se expande:

(a) isotérmicamente y reversiblemente desde 20 hasta 40 [lt].

(b) isotérmicamente contra una presién de oposicién nula (expansién de Joule) desde 20 hasta 40 [1t].

Calcular AS, Q y W para ambos procesos.
Solucién.

(a) Como es isotérmico AE=0 = Q=W

40 40 FAY
W= [ PdV =nRT / & — nRTIn(2) = 1,716 [kJ]
20 20 Vv

= Ty 40\ - J
AS =nCyIn <Tz) +nRln (20> =nRIn(2) =5,76 [K]
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(b) Como es isotérmico AE =0 = @ =W, ademds

W:Q:/Pemth:O
~—~—
=0
La variacién de entropia AS del gas que ha sufrido una expansién isoterma irreversible es la misma

que la que experimenta en una expansién isoterma reversible que tenga los mismos estados inicial
y final, como muestra la figura

p
A
Pa \ .. Expansion
., libre
'N‘.
Isot
o, soterma ‘B
T
Va Vs V

y para la cual

AS— /40 0Qrey /40 dE +6W /40 nCydT + PdV
20 T 20 T 20 T

como es isoterma dT" = 0, luego

40 J
AS =nRln (20> =nRIn(2) =5,76 [K]

Como se observa, AE y AS en ambos procesos (uno reversible y otro irreversible) son los mismos porque
los estados inicial y final en ambos casos son los mismos, y E y S son funciones de estado. Sin embargo
los @ y W implicados son diferentes porque las trayectorias son diferentes.

P.19 (a) Un mol de gas ideal (C, = 3R) se expande adiabética y reversiblemente, desde 300 K y 1 atm,
hasta 0,5 atm. Calcular Q, W, AE y AS.

(b) Elmismo gas de la parte (a), inicialmente a 300 K y 1 atm, se expande adiabética e irreversiblemente

contra una presién de oposicion constante e igual a la presién final 0,5 atm. Calcular Q, W, AE y
AS.

Solucion.

(a) Como el proceso es adiabético (Q = 0) y reversible, AS = 0, ademés para la entropia se tiene

Gl (L) Pry_ @ iy by
ASnC’pln<Ti> ann(R»)n(CUJFR)ln(Ti) ann(Pi

reemplazando con los datos del enunciado

5 T 0,5
0=2Rln(-L) Rl Ty = 227,36 K
2 n(300> n( 1 ) - ’

alser Q=0 = AFE =-W, luego
— 3
AE =C\(Ty - T;) = §R~ (227,36 —300) = AFE=-W = —216,5 [cal]

(b) Inicialmente tenemos V; = RP? = 24,6 [lt], y en el estado final

PV =RITy = Vy=0,164 T} (1)
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para el trabajo tenemos

W = /Vf PoposiciendV = W =0,5-(Vy —24,6) [lt - atm] - 24, 2ﬂ

v It - atm]
para la energia se tiene

AE=Cy(T;-T) = AE=2098-(T;—300) [call
ademds como Q@ =0 = AFE = —W, es decir
2,98 (Ty —300) =12,1- (24,6 — V) (2)
Usando (1) y (2), se tiene que T = 240 K y V; = 39,37 It, por lo tanto
AE =Cy(Ty —T;) = 2,98 (240 — 300) = AE=—W = —178,8 [cal]

Si bien para un proceso irreversible, no se conoce el camino recorrido, si se conocen los estados
inicial y final. Por lo que la entropia, al ser una funcién de estado, se calcula de manera analoga al

caso de un proceso reversible.
— T V.
AS =nC,In (Tf> +nRIn (Vf‘>

reemplazando los datos, se tiene

240
AS =2,981In (300) + 1,987 1n <

39, 37> AS = 0,269 [cal K™1]

24,6
P.20 Una masa m de liquido a temperatura T3 se mezcla con am del mismo liquido a temperatura 75 en un

recipiente aislado térmicamente. Calcule el cambio de entropia, y pruebe que es necesariamente positivo,
para o = 1. Suponga C'p conocido.

Solucién. Dado que se trata de liquidos incompresibles, se tiene que

T
ASZ =m; - Cp In (Tf)

Para la mezcla se tiene

_ Ty Tr\ _ Tt
AS=m-Cpln <T1> +am-Cpln <Tg) =m-Cpln <T1T2°‘

Por lo que resta encontrar Ty, donde usamos que Qups = —Qced
T T
1+a
Por lo tanto el cambio de entropia es
T1 + OéTQ
AS=(1+a)m-Cpln
( ) P <(1+a) 1+a/T1T2OL>

Para a = 1, el cambio de entropia es

AS:Zm-Cpln(T1+T2>

2V Ty
Vemos que
VT =VT) > 0
Ti+Ty > 2T
T+ 15 1
VT

Por lo tanto la entropia de la mezcla aumenta.

Y

Y

P.21 2! Considere un sistema consistente de 2 moles de COz(g), inicialmente a 25°C y 10 atm, y confinado en

21 Ejercicio 6. Otofio 2011. Fisicoquimica. Prof: Rodrigo Espinoza.
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P.22

cilindro de seccién transversal de 10 cm?. Se permite al sistema expandir adiabaticamente contra una
presién externa de 1 atm hasta que el pistén se ha movido 20 cm. Asuma que el diéxido de carbono se

comporta como un gas ideal con Cy = 28,8 ﬁ y calcule @, W, AE, Ty y AS.

Solucién. El trabajo por definicién es

1 m? 1 Pa
1000 1t 9,87 -10-6 atm

W:/Pde:Pm AV =0,2 [atm - 1t] -

10cm?2-20cm

= 20,26 [J]

Como es adiabatico, @ =0 = AE = —W, luego
AE =nCyAT =2-28,8- AT = —20,26

Por lo que
AT =-0,35 = Ty=297,8K
Para la entropia tenemos que
_ T o T A
AS=nCyn <T}1c> +nRIn <“2> =nCyIn (Tf) +nRIn <V1—;1V)
Y dado que V; = 4,89 1t

J
AS = =
= AS=0,599 [K}

Un recipiente adiabdtico y de paredes rigidas (W = 0) estd dividido en 2 partes de 7,50 litros cada una,
mediante un tabique delgado no conductor. Uno de los recintos contiene 0,5 moles de He a 100°C, y el
otro 1 mol de Hy a 0°C. Ambos son gases ideales donde C'yv(He) = 2R y Cy (Hs) = 3R. Si se rompe el
tabique:

(a) ;Cuadles serén la temperatura y presion finales?

(b) Calcule el cambio entrépico en el proceso.
Solucién.

(a) ComoQ=W=0 = AE=0
5 3
AE = ABy, + ABye = 1- SR+ (T; = 273) +0,5 - SR+ (T; = 373) = 0

= Ty =296,1 [K]
Como ambos son gases ideales, y dado que ny = 1,5 [mol] y Viptar = 15 [lt]

ngRTy  1,5-0,08205 - 296, 1
V;fotal B 15

Py = = 2,43 [atm]

(b) Notemos que AS = ASy, + AShe

5 296, 1 15 cal
ASy, =1-°R-1 ’ 1-R-1 =1,78 |—
St, 2R n( 573 >+ R n<7’5> ,78 {K}
3 296, 1 15 cal
ASHe—O,5-2R~1n< 373 >+O,5-R'ln(775> =0,34 [K}

cal

= AS=212 {K}
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P.23 Para el siguiente proceso, consistente en llevar 1 mol de agua liquida, a 20°C y 1 atm, a agua gaseosa a
250°C y 1 atm, determinar la variacién de entropia y entalpia.
Datos: Cp(liq) = 18 [cal mol~* K71, Cp(gas) = 8,6 [cal mol~! K] y AH,4, = 9720 [cal mol™!].

Solucién. Dividamos el proceso en tres etapas:

1) Calentamiento isobdrico del agua liquida, desde 20°C a 100°C:

AS; = Cp(liq) - In (Zgg) = AS; =4,35[cal K]

2) Cambio de fase, proceso isobérico e isotérmico:
AHy; = AH,,p, = AH; = 9720 [cal]

AH,
AS2 =20

3) Calentamiento isobdrico del agua gaseosa, desde 100°C a 250°C:

= ASy = 26,06 [cal K™1]

AH; = Cp(gas) - (250 — 100) = AH3 = 1290 [cal]

AS3 = Cp(gas) - In <§27§> = AS3 =291 [cal K™!]

Finalmente, laa variaciones de entalpia y entropia son

AH =12,45 [keal] y AS = 33,32 [cal K™!]

P.24 Comparar el incremento de energia libre de Helmholtz y el trabajo perdido cuando n = 50 [mol] de aire se
dejan expandir en contacto térmico con el medio ambiente desde P; = 10 [atm] hasta la presién ambien-
tal Py = 1 [atm]. El aire puede considerarse como un gas ideal y la temperatura ambiente vale Ty = 27°C.

Solucién. Como se trata de un proceso isotermo de un gas ideal, la variacién de energia libre,

P
dA =—-8dT' — PdV = —PdV =VdP = nRTod?

Integrando esta ecuacién, se tiene

Po dP P,
AA = / nRTy— = nRTyln (0) = AA=-287,3kJ
P P P,

Por otro lado, el trabajo asociado al proceso de expansién isoterma, es

W = PdV = —nRTO%

Integrando

Po dP P
W:—/ nRTy— =nRTpln (=) = W =287,3kJ
) P P

Como se puede notar, el incremento de energia libre de Helmholtz y el trabajo isotermo son iguales y
opuestos.

P.25 Cierto gas cumple la ecuacién de estado
PV =n(RT — aP)

con a =0, 523[%]. Inicialmente, el gas se encuentra en equilibrio a P; = 1 [atm] ocupando un volumen

v1 =22, 11[-1] y se lleva a la presién P, = 3 [atm] donde el volumen de equilibrio vale vy = 7,02[-1].
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Determinar el incremento especifico de energia libre de Helmholtz que acompana a ese proceso.
Solucién. Calculemos los valores de la temperatura en los estados de equilibrio. Para ello aplicamos la
ecuacion de estado:

Pl(Ul —+ CL)
R

PQ(UQ + a)

T, = 7

=275.84K y Th= =275,8 K

es decir, el proceso puede considerarse isotermo, con T = 275,8 K. Luego la energia libre vale:

RT
v+a

dA = —SdT — Pdv = —Pdv = — dv

Integrando entre el volumen inicial y final, se tiene

V2 k
AA:—/ RT dv:—RTln(vz—Hl) ~ Ad=252 5L
vn Uta v+ a mol

P.26 Cierto gas cumple la ecuacién de estado:

P+ L)V =RT
(P+77)

Exprese el cambio de entropia que acompana la expansion isoterma del gas hasta duplicar su volumen

inicial.
oP 08
Hint: Utilice que <6T)V = <8V)T
Solucién. Reordenando la ecuacién de estado
RT a
P=v - (a)

Derivando (a) y usando el Hint, dado que es proceso isotérmico

oS R av

Suponiendo que el volumen inicial es V{, e integrando
AS =RIn (2‘/‘/0> = |AS=RIn2
0

P.27 Demuestre que para un gas de Van der Waals, se cumple:
9EN _a
ov ), 02

dE = §Q — 6W = 6Q — PdV

Solucién. Por el primer principio tenemos

Usando el segundo principio, suponiendo que se trata de un proceso reversible:
dE =TdS — PdV

derivando con respecto al volumen, a T constante
OFN _ 4 (95) _p
ov ), ov ),
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Usando una de las relaciones de Maxwell

oF oP
— =T —=— - P 1
(5v),=7(57), W
Derivando la ecuacién de Van der Waals
p_ RT _a _ (0P\ _ R
Tu—b 2 oT V_v—b

Reemplazando en (1)

BN _p R BT ol _a
ov ), N v—>b v—>b 2| 02
P.28 Para un mol de cierto gas se ha determinado que satisface la ecuacién: P = e . Se ha podido determinar

ademds que para elevar la temperatura de un mol de este gas en 1 K, con su volumen constante igual a
1 m3, se requiere una cantidad de calor igual a Te” J.

(a) Demostrar que su capacidad calérica molar es C,, = (A —e~%)Tel, con A=1+1/e
(b) Encontrar su entropia molar S(v,T)

(¢) Si inicialmente un mol de este gas se encuentra a temperatura Ty ocupando un volumen vg y luego
se le comprime en forma adiabdtica y reversible hasta v¢. Calcule la temperatura final T’

(d) Si5moles de este gas, inicialmente a 100 K, se comprimen en las condiciones indicadas anteriormente
desde 2 m? hasta 1 m?, calcular su temperatura final.

Solucion.

(a) Usemos una de las ecuaciones de Maxwell

98\ _ C, [0S
(MJ;‘T = Q‘T<MJH

derivando con respecto a v, a T' constante

ac,\ . (9 (9S (0 (8S (9PN o,
(av)T—T<av(w)){T(aT(av));T(aw)fTe

Integrando, con la condicién inicial C, (v = 1) = TeT, se tiene

Cy

= dc, = / Te'Vdv & Cp=(—e " +e ' +1)Te! = ‘C’U =(A- e‘”)TeT‘
TeT 1 ~—

A

(b) Usando las ecuaciones de Maxwell

) 7&7 =\ T @ _ aj _ T—v
(o), =7 =m0 v (5),= (o), =

Integrando la primera expresién de forma indefinida, se tiene

/dS:/(A—e*”)erT o S=(A—e)eT + f(v) (1)

derivando (1) con respecto a v, e igualando

((;S) :evaJrf’(U):eva = flv)=k = ’S(U,T):(A767U)6T+k‘
e =
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P.29

P.30

(c) Al ser adiabética y reversible, es isoentrépico (AS =0 = Sy = Sy), luego

A— e
(A—e el k= (A—e ") +k = Tf:To—f—ln(Ava)

(d) Reemplazando los datos en la expresién obtenida en ¢), donde vy = %, vy = % y A =1,368, se tiene

1,368 — e~ 2/5
Ty =1 In({ *———r Tr=100,24 K
Vi 00 + n<1,368—6_1/5> = r 00
Un sélido posee una ecuacién de estado dada por:
v=wo(l+ BT + kP)

con vy, By k constantes. Expresar el incremento de entropia que acompana a una compresion brusca de
Py — P de ese sdlido a la temperatura constante de Tj.
Solucién. Reescribiendo la ecuacion de estado:
Vo1
p_ 0 1-p5T
k

Usando una de las ecuaciones de Maxwell

oS B oP __é __@
(m)f(w)f oo s

como dv = vgBdT + vokdP, pero al ser isotérmica, dv = vokdP

s — —%vode = —vfdP = AS=uvf(P— P)

El calor especifico del diamante es C, = BT® [J Kg~!] (entre 0 y 150 K). Una masa de 100 g de diamante
a 77 K y 1 atm se sumerge en un bano térmicamente aislado de helio liquido a 4,2 K y 1 atm. Como
resultado una cierta cantidad de helio se evapora, la cual ocuparia un volumen de 2,48 - 1075 m? a 0°C
y 1 atm. Sabiendo que el calor latente de evaporacién del helio a 4,2 K es 21 [J gr~!]. ;Cuél es el valor
de la constante B?. (Considerar el He como gas ideal) PM(He)= 4 [g mol~1].

Solucién. Veamos el calor que cede el diamante, hasta alcanzar la temperatura de equilibrio,
4,2 42
Qcea =m CpdT =0,1- B/ T3dT = Qeeqa = —878818 - B [J]
77 77
Calculemos la masa del helio que se evapord

_ PV 1:2,48-1072

= = 11 mol = 44
T 0.082-273 0,0011 mol = m = 10,0044 gr

n

Ahora, veamos el calor absorbido por el helio
Qabs =m-A=0,0044-21 = Qups = 0,0924 [J]

como Qaps = —Qced, Se concluye que
B=1,05-10""
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Capitulo 4

Equilibrio Quimico

4.1. Propiedades Molares Parciales

4.1.1. Sistemas abiertos o con reacciéon quimica

Dada una variable extensiva cualquiera, de r componentes
M= M(P,T,ny1,na,...,n,.)

Ademds supongamos que entran y salen particulas (dn # 0), se tiene

OM OM " (OM
dM = | =— dpP — dT § dn;
( or >T,nj " ( or )P,nj " p <6”1’ )P,T.,nj¢i !

Se define propiedad molar parcial de M, de la siguiente manera

— M
Wi~ ()
In; PTn;z;

Veamos el caso de la energia libre de Gibbs
oG oG U
dG = <> dP + <> dT + Gdn;
aP Tynj 8T Pn; ;

Se define potencial quimico como
— oG
Hi = G; = p)
U P,Tn;z;

dG =VdP — ST+ pidn;

Por lo tanto, podemos escribir

Ademas como G = E + PV — TS, y derivando esta expresién se obtiene

dE = TdS — PdV +_ pudn;

que se denomina Primer Principio de sistemas de n variables, para sistemas abiertos y con reaccion.

u(aG) <8H) (3A)
! on; PTn;z; On; S, Pyniz; oni ViTmizg
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4.1.2. Teoremas Fundamentales

Definicién. El cambio homogéneo de un sistema, es un cambio en la masa total del sistema manteniendo
constantes sus variables intensivas, densidad (p) o fraccién molar (z;).

n—=An/n;—An;, Az21

Notemos que
€T, = — =

= = constante
n An

Definicién. Una propiedad extensiva (M), es una funcién homogénea de orden o grado 1 en nq, para un
cambio homogéneo en el sistema.

M(P,T, ;) = AM(P,T,n;)

Definicién. Una propiedad intensiva (I), es una funcién homogénea de orden 0 en my, para un cambio
homogéneo en el sistema.
I(P, T, n;) = I(P,T,n;)

Teorema. El cuociente entre 2 propiedades extensivas es intensiva, por ejemplo, densidad, fraccién molar o
propiedades molares parciales.
Demostracion. Sean My y M, propiedades extensivas, y definamos v := %

MI(P7 Ta )‘nl) _ A]\41(F)7 Ta ni)
M2(P7 Tv Anl) B /\M2(P7 Tv n’L)

w(P7 Ta )‘nl) =
SW(P, T, Ang) = (P, T,n;), es intensiva.
Teorema. (Euler) Si M es una funcién homogénea de grado k en n;, entonces se cumple que

Para el caso de una propiedad extensiva (k = 1),
i

Teorema. Si una funcién es homogénea de grado k con respecto a las variables n;, sus derivadas parciales
respecto a cada una de esas variables, son funciones de grado k — 1 en esas mismas variables.

Corolario. Las propiedades molares parciales son intensivas.
Demostracion. Sea M una propiedad extensiva (k = 1), luego la fraccién molar parcial es

— oM

y dado que esta es de orden 0, es intensiva.

4.1.3. Propiedades Molares Parciales
4.1.4. Potencial Quimico (u;)

Los sistemas se pueden dividir en:

= Sistema Homogéneo: es aquel en el que cada punto tiene las mismas propiedades intensivas, también
se denomina fase.

= Sistema Heterogéneo: es aquel formado por varias fases.
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Consideremos un sistema heterogéneo, de r componentes y ¢ fases, donde la energia libre de Gibbs es

q

G=> G & dG:zq:dG“

Para cada fase se tiene .
dG™ = VodP — S*dT + Y  pf'dn

K2

por lo tanto, para el sistema

G = zq: Vedp — Xq: S*dT + zq: Z [ dn

Para un sistema en equilibrio, donde presién y temperatura son iguales entre las distintas fases, dI' = dP = 0

y dGpr =0, se tiene
a T
3w =0
« i

Por ejemplo, para un sistema de r componentes y 2 fases, considerando el componente j-ésimo
/L;dnjl- + ujI-Idn§I =0
Y dado, que la variacién virtual de j entre las fases es la misma, es decir, dnjl = —dnju = 0, se establece que

=yt

En forma andloga al caso de un equilibrio térmico, donde las temperaturas de las partes son iguales, en el
caso de un equilibrio material, se alcanza cuando el flujo de materia permita que los potenciales quimicos de
cada uno de los componentes sean iguales entre las diferentes fases.

4.1.5. Fugacidad

La dependencia del potencial quimico con la presién de un gas real, la cual es una presion efectiva o fugacidad
(f), esta dada por

p=p + RTIn <If;> (4.1.1)

Se suele escribir la fugacidad como
f=~P (4.1.2)
donde 7 es el coeficiente de fugacidad adimensional. En general, v depende de la naturaleza del gas, de

la presién y de la temperatura.

La Ec. 14 es valida para todos los gases, tanto reales como ideales. Expresandola en funciéon de magnitudes
molares y utilizando (4.1.1) se tiene

m(L) =t / " e dP (4.1.3)
nl=)=— Urea 1.
') " RT Jp "
En esta expresion, f es la fugacidad cuando la presién es Py f es la fugacidad cuando la presién es P’. Si
el gas fuera ideal podriamos escribir
P I
In (P) = ﬁ /P, Videal dP (414)

La diferencia entre (4.1.3) y (4.1.4)

f P 1 /P
1 55 | T real — Videa r
n(f’ 7 ) = BT [, et~ videat) d
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Cuando P’ — 0, el gas se comporta idealmente y f’ resulta igual a la presién P’. Y usando (4.1.2), se concluye

que
1 P

ln'y = ﬁ ) (Ureal - Uideal) dP

Se suele denotar & = v;geai — Vreal-

4.2. Equilibrio Material
4.2.1. Equilibrio Quimico
Para un sistema hémogeneo de gases (ideales)
aA + bB + ... «— mM + nN + ...
la variacion de energia libre, esta dada por

AG = (m@M + néM) — ((LéA + béB)
= [(mGy +nGy) — (aGy + bGp)]
+ RT[(mInPy +nlnPy) — (aln Py + bln Pp))

Reordendo esta expresiéon
P - PR
AG = AG® + RT'n <M§y>
P§ - Pp
En el equilibrio, donde P; y T son constantes, se tiene que AG = 0. Es decir, (4.2.1) se reduce
AG° =—-RTInKp

con Kp la constante de equilibrio en funcion de las presiones.

4.2.2. Ecuacién de Van’t Hoff

Notemos que para cambios entre dos estados, la ecuacién de Gibbs-Helmholtz, se escribe
0 [AG° A A
or\ T ))p, = T?

i AGO __RdanP
or\ T ))p dT

Combinando (4.2.3) y (4.2.4), se obtiene la ecuacién de Van’t Hoff

Por otro lado, derivando (4.2.2)

dinKp AH®
dT" ~ RI?

Si se considera AH® constante, lo que es una buena aproximacion, se tiene

o[- -3

Recordemos que esta expresién, es usada para reacciones de gases ideales.
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4.2.3. Ecuacion de Clapeyron
Para el equilibrio entre las fases (1) y (2) a Py T constantes.

Por lo tanto
AGP,T =0 & Gi=G,y

Para que el sistema cambie de estado en un diferencial de presién y temperatura, debe mantener la condicién
AG =0, lo que se logra si
dGy = dGs

Pero sabemos que dG = VdP — SdT, luego
V1idP — 51dT = VodP — SodT

Luego, se obtiene la ecuaciéon de Clapeyron

dP AS  AH

a7 = AV T TAV (42.5)

4.2.4. Ecuacion de Clausius-Clapeyron
Utilicemos en un equilibrio liquido-gas, donde Vj > V}, la expresién (4.2.5)
dP AH, AH, AH, P

— ~ —

ar ~— T(V,-V)) TV,  n RI?

con lo que se obtiene la ecuacién de Clausius-Clapeyron

dinP AH, L 4P _ _AH, (4.2.6)
dT" RT? d1/T) R -

Si se considera AH,, constante, lo que es una buena aproximacién, se tiene

I | 22 AH, (1 1
nl—| = — - —
P R T Tb
Notemos que para el equilibrio s6lido-gas, donde V, > Vj, la ecuacién (4.2.6) sigue siendo vélida, pero en
este caso se debe usar AH ;. Ademads las entalpias estan relacionadas de la siguiente manera

AHsublimacio'n = AI_Ifusién + AHvaporizacién

4.2.5. Regla de las fases de Gibbs
4.3. Termodinamica de Soluciones

4.3.1. Ley de Raoult
4.3.2. Propiedades Coligativas
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Problemas Resueltos

P.1

P.2

En un matraz aforado de 100 ml, se mezclan 50 [cm?3] de etanol (e) y 50 [cm?] de glicerina (g), obte-
niéndose 98 [cm?] de solucién. Posteriormente de la mezcla anterior se evaporan 0,31 g de etanol, y la
mezcla que permanece tiene una densidad de 0,94 [g cm™3]. Si por efecto de la evaporacién el volumen
molar parcial de etanol disminuye 2% y el de la glicerina aumenta 1,2%. Determine los volimenes

molares parciales de la mezcla, considerando

pe =0,88 [g cm™3]  M,.=46 [g mol ]
pg=0,95 [gem™3] M,=115 [g mol™]

Solucién. Inicialmente, se tiene

— 54 peve,i I7 14 v V2
Vi = Nei - Ve,i +ngi- Vg’i — AL . Ve,i + % . Vg,i
= 98=0,9565- V., + 0,413V, (1)

Calculemos la masa y los moles finales

Mep = peVii — 0,31 = 43,69 [g] v ney = % = 0, 9498 [mol]

€

El volumen final, seria
Me,f + PgVg.i 3
v, = el TP9Vei _ g7 (1
f; 0.9 97,01 [cm?]
Luego, - - - -
Vi =nes Ves+ngs Vos=009498-0,98 Vo, +0,413-1,012- V.,
= 97,01 =0,9308 V. +0,418 - V., 2)
Usando (1) y (2), se concluye
— cm? — cm?
Ve =58,35 {] v V,i=102,08 [J

mol mo

Demuestre que, el caso del volumen de una mezcla de dos especies A y B, el volumen molar parcial de
B, V g, puede relacionarse con el de A, V 4, segun:

VB:vB—L* ——dV 4
Vi TA

Considere que a P y T constantes, Viotas = >, n;Vi.
Solucién. Notemos que en forma diferencial
AViotar = Zvidni + Znidvi
i i
Pero usando la definiciéon de propiedades molares parciales

por lo que es posible, expresar

na
TLAdVA +anVB =0 = dVB = —nidVA = _%dVA = —xidVA
np naA+np B

. . 7 . . . . TF¥ TF*
considerando x4 + xp = 1 e integrando dados los voliimenes parciales iniciales V 4, y V 5, se concluye

J— — VA J—
VB:VB—L AV 4
Vi A
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P.3

P.4

P.5

Se sabe que el volumen de una solucién de NaCl en agua a 25°C y 1 atm varia con el nimero de moles
ny de NaCl en 1000 g de agua que se mantienen constantes, de acuerdo a la expresién:

V = 1001, 38 + 16,62ny + 1, 7705/ + 0,1194n2 [cm?]

Calcule el volumen molar parcial del agua en una solucién que contiene 20 g de NaCl en 1000 g de agua.
Pesos atémicos: Na(23), C1(35,5), O(16), H(1).

Solucién. Primero calculemos los moles de cada especie

1000 20
= % 55,56 - = 0,34
T O Y T e T

calculemos el volumen total, evaluando ns = 0, 34

V =1001,38 + 16,62+ 0,34 + 1,77-0,345% 40,1194 - (0,34)2 = V =1007,4 [cm?]

ahora calculemos el volumen molar parcial del NaCl

_ oV _
Vo= (8> =16,62+2,655-ni/> +0,2388-ny = Va=18,249 [cm®mol ]
UP)
Finalmente, como o - -
V=n-Vit+ny Vo = V;=1802 [cm*mol !

En una mezcla de acetona (a) y cloroformo (c), en el cual la fraccién molar de cloroformo es de 0,4693,
el volumen molar parcial de la acetona es 74,166 [cm® mol~!]. Si la densidad de la mezcla es 1,1284 [gr
cm ™3], determinar el volumen molar parcial del cloroformo en dicha mezcla.

Datos: PM, = 58,08 [gr mol™!], PM, = 119,5 [gr mol ]

Solucién. Para la mezcla tenemos

_ Mumezecla Mg + Mg - V= 58,08 - ng + 119,5 - n,
Pmezcla = Vv = vV = 1’ 1984

Por otro lado tenemos que V =ng - Vg + ne - Ve, y dado que
Ne
Ne + Ng

=0,4693 = n.=0,8843 n,

Te =

el volumen parcial del cloroformo seria

— V-=n, -V, — A
V.= —"e’la o ¥, = 80,2379 [cm®mol ]

Te

L Al agregar metanol (m) sobre 1000 gr. de agua (a), para la solucién resultante se obtiene la relacién
V' = 1000 + 26n — 0, 3n%, donde n son los moles de metanol. Determine los voliimenes molares parciales
de ambos componentes, si la densidad de la solucién es p = 1,23 [g cm ™3] y los pesos moleculares son
M, =18 [g mol~1] y M,, = 32 [g mol~1].

Solucién. Calculemos el volumen total
My +Ma 1 My +mg  32n + 1000

V= = =
p p 1,23

Ademas como V' = 1000 + 26n — 0, 3n?, podemos encontrar los moles de metanol

32n + 1000

— _ 2 ~
T35 = 10004260 -0,30° = 249 mol

1 Control 3. Primavera 2010. Fisicoquimica. Prof: Joaquin Cortés, Gerardo Diaz y Octavio Vésquez
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El volumen molar parcial del metanol es

3
Vo= 96060 = Vm=11,06 |5
on mol
Para el volumen molar parcial del agua, tenemos que
_ _ _ V—-n-V, _ 3
Ven Vptng Ve & Ve=—0l™m o 7, =21,34 {Cm]
e mol

P.6 ? Para un gas con Z = 1+ B(T)P, establezca su fugacidad f en términos de Py B(T).

Solucién. Para este gas real tenemos

Pov 1+ B(T)P
Z=—=1+B(T)P =——RT
RT + ( ) = Ureal P R
mientras que para el gas ideal se cumple
RT
Videal = ?
Ademés sabemos que
1 P P
Iny=— real — Videal) AP = B(T)dP
Ny = g /o (Vreat = Videal) /O (T)

como el coeficiente de compresibilidad cumple que v = %, se concluye que
f = peBMP

P.7 Considerando que en el equilibrio las fugacidades de un liquido y su vapor son iguales, calcular:

(a) La fugacidad del Cly liquido a 25°C y a la presién de equilibrio 7,63 atm sabiendo que a esa
temperatura a = 0,011 RT para el Cly gaseoso.

(b) La fugacidad del Cly liquido a 25°C y a 1 atm de presién si su factor de compresibilidad es Z =
14 0,1P +0,003P2.

Solucion.

(a) Como & = Vigeal — Vreal, S tiene

1 7,63 £,
Iny=—-——+ dpP | =—
n-y RT/O «a = In (7,63) 0,0839

Ademas por enunciado f, = fi, se concluye que
fi=7,016 atm

(b) Primero debemos encontrar una expresion tal que v(Z)
P P
Ureal Videal Z -1
I — ( _ 7)dpz/ Z=Lap
a /0 RT ~ RT o P
Reemplazando el factor de compresibilidad
1
Inf, = / (0,140,003P)dP = Inf,=0,103
0

Ademas por enunciado f,; = fi, se concluye que

fi =1,1085 atm
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P.8

P.9

P.10

3 Se tiene para el coeficiente de comprensibilidad (Z) del Ny la expresién Z = a + bP + ¢P?, con P en
atm,a=1,b=5,31-10"% y ¢ = 4,27 - 1075. Determine la fugacidad del nitrégeno a 250 atm.

Solucién. Usando la expresion de fugacidad tenemos

1 [F Prz 1
1 = 5m real — Videa dP = ———=]dP
WY = gp [ (reat = Videar) /0 <P P>

Reemplazando el factor de compresibilidad

250 2 27250
a+bP+cP? 1 P
Iny = / ( - > dP = [5,31 1071P +4,27- 10‘6}
0 P P 2 |,

usando la definicién de coeficiente de fugacidad

f\ _
ln(250 =0,266 = f=326,25 [atm]

Calcular la fugacidad del O5 a 100 mmHg de presién a 25°C suponiendo vélida la ecuacién de Clausius
P(V —b) = RT, donde b = 3,18 - 1072 [It mol~}].

Solucién. Usando la expresiéon de fugacidad tenemos

1 [F 1 (P /RT RT bP
1 = 5Sm real — Videa dP = — - b— — | dP = —
nvy /0 (Ureal — Videal) RT/O (P + P)

usando la definicién de coeficiente de fugacidad, y dado que P = 0,13 atm

f 3,18-1072.0,13
: - = 1 =0,130022 at
. (O, 13 0,082 - 298 0,00017 = f=0,130022 atm

El diéxido de azufre se oxida cataliticamente para formar triéxido de azufre en la produccién de acido
sulfurico. Si las condiciones son tales que el sistema sigue el comportamiento ideal, la reaccién alcanza
un punto de equilibrio en el que las presiones parciales de los componentes satisfacen la relacion

P
SO31/2 = KP (T)
Pso, Pg,

A 883 K, Kp = 8,50 atm~'/2. Calcular la conversién fraccionaria del diéxido de azufre si un reactor
se alimenta con SO, y aire en proporcién estequiométrica; si el reactor opera a 883 K y 4 atm, y si la
reaccion alcanza el equilibrio.

Solucion.

SO, + %02 +—— SO3
to no 5 -

teq no(l — ) 21— ) ang
Calculemos los moles totales
n n
Ny :no(l—a)—&—?()(l—a)—i—ano = 70(3—04)

Ahora, es posible calcular las fracciones molares en el equilibrio

. :no(l—a)ZQ(l—a) . :%(lfa)zl—a e = QMo 2
2T W3 a) 3-a 2T W@ a) 3-a % T M3 a) 3-a
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Usando Kp
2a
50, P 73_01Pt

K = =
"7 250, P(x0, P)1/?  20-0) 1=a ps/?

33—«

Usando que P;=4 atm, se llega a la expresién

a3 —a)l/?
T

Dado que 0 < a < 1 la tinica solucién que sirve es

o= 0,827
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P.11 Demuestre que mientras el grado de disociacién de la reaccién («) para la reaccién de disociacién
Xs = 2X sea menor que 1, a estd dada por

a—wiKP
" V4+Kp

Xo = 2X
to no —
t no(1l — «) 2am

Solucion. Para la reaccién tenemos

Calculemos los moles totales
ne =no(l — @) + ang =no(l + @)

Ahora, es posible calcular las fracciones molares en el equilibrio

no(l—a) 11—« 2amg 2
= y xX = =
no(l+a) 14« no(l+a) 14«

SCXQ =

Luego, calculando Kp

P2 2o )2 402
Kp— (rx Pr) _ (1;0;) P = ! P
Tx, P iTe l1—«
Usando que P;=1 atm, se llega a la expresién
Kp
Kp(1—a?) = 4a? =
p(l—a®) =40 & « e

P.12 4 La reaccién de formacién del ozono a 25°C es: 302(5) ¢ 203(g). Suponiendo que inicialmente sélo
hay no moles de Oz, y que el grado de avance (§) en el equilibrio es bajo (§ < ng), demostrar que

3
§= 5”0\/ Kp - Piotal

Solucién. Para la reaccién tenemos

302 <~ 203
to no —
t no—¢ 2

Calculemos los moles totales

2 €
nt*”0*§+§§*”0*§

Ahora, es posible calcular las fracciones molares en el equilibrio

ng —¢§ 3¢
x02 = f y .’L‘OS = E
no — 3 nNg — 3
Luego, calculando Kp
(204 Protat)? (3—=7)2
Oz total 3no—%
Kp=-——-— & Kp-Poa= 3
(r0, Protal)? o no—§ )3
’I’Lo*g
&~

Como & < ny, se tiene ng — & ~ ng y no — 3 =~ no, luego

2 €\° 3
KP'Ptotal( 5) < f:*no KP'Ptotal

3o 2

4 Control 3. Primavera 2010. Fisicoquimica. Prof: Joaquin Cortés, Gerardo Diaz y Octavio Védsquez
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P.13

P.14

® Se mezclan cantidades equimolares de H, y CO. Calcular la fraccién molar en equilibrio del formal-
dehido, HCHO( g B 25°C, en funcién de la presion total; valorar esta fraccién molar para una presién

total de 1 atm y para 10 atm. Datos: AG°(CO) = —32,8 Keal ' AG°(HCHO) = —26, 3 Keal

mol ’ mol

Solucion. Para la reaccién tenemos

Ho + CcO +» HCHO
to no 1o

t mo—¢ ng —§ 3
Calculemos los moles totales (suponiendo que ng = 1)
m=01-8+A-§+=2-¢

Ahora, es posible calcular las fracciones molares en el equilibrio

g =178 g 178 - _ &
He =5 CO=5 ¢ HOHO = 57
Luego, calculando Kp
(rrcHO Protal) (2-¢)
Kp = & Kp: Potal = ——5 5
"7 (@naPuotal) - (@c0Protat) N (3T ®)
Por otro lado tenemos
AGS,, = AGYicno — AGyo = AGE,, = —26,3 — (—32,8) = 6,5 Kl — 6500 <al
Ademés sabemos que AGy,,, = —RT In Kp, luego
6500
Kp— ——) = Kp=1,7-107° 6
P eXp( 1,987-298) P=5 (©)

Por lo tanto, reemplazando (6) en (5) y reordenando, tenemos
(1,7-107" Progar +1) - €2 =2+ (1,7- 107+ Pyoyqr + 1) - £+ 1,7- 107"+ Pygyqr = 0
Evaluando las presiones
Plu=latm = ¢ =85-10°% = zhoyo=4,25-10"°

2
Ptota

y=10atm = €£2=85-107° = a¥cgo =4,25-107°

Se sabe que el grado de disociacién («) del equilibrio entre el anhidrido sulfurico y sulfuroso es 0.33 si
la presion es 1 atm.

SOs3y ¢ 3029 + SOz

(a) Suponiendo que todas las sustancias son gases ideales y AS® = 30 [cal/mol K], determinar la
temperatura del sistema si AH® = 30 [Kcal/mol].

(b) (Cudl serfa la presién para que a 1000°K se mantuviera el grado de disociacién?

Solucion.

(a) De la reaccién se tiene

SO3(y ¢ 302() + SOz
tO no — —

t no(l—a) o ang
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P.15

Notemos que los moles totales son ny(1 + «/2), por lo que las fracciones molares son:

- 22« e — «a - 2«
S0s T 9o 2~ 9 502 7 o1 g
luego, el Kp
1/2
Kp= w50, Pr(w0, )2 a2 r =0,185
2505 Pt (1-a)V2+a
Dado que AG®° = —RT'In Kp = AH° — TAS®, se tiene
AH® 30000
T= = = 899,47 K
AS° — RInKp 30— 1,987 - In(0, 185) :
(b) De la parte anterior tenemos Kp = 0, 185Pt1/2, luego
TAS® — AH® 30 - 1000 — 30000
InKp = = =0 = Kp=1

RT 1,987 -1000
Por lo tanto, P, = 29,218 [atm].

De acuerdo a Hales y Herington, la constante de equilibrio K para la hidrogenacién de piridina (CsHzN)
a piperidina (C5H11N),

CsHsN() + 3Ha — CsHiNg

en el rango de temperatura de 140-260°C puede ser expresada por la ecuacién

24, 32

InKp = —466,99 + ~7

Calcular AH® y AS° a 200°C.

Solucién. Aplicando la ecuacién de Van’t Hoff en (1)

dln Kp AH° _
= = 9432 AH® = —48.32 [cal mol™!
a(1/T) 7 ,32 = 8,32 [cal mol™"]

como AG®° = —RT In Kp, se tiene

24, 32
AG° = —1,987 - 473 (—466,99 + s ) = AG° = 438853 [cal mol™!

Finalmente, como AG° = AH® —TAS°

AS°® = % = AS°=-927,91 [cal mol ™' K]
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P.16 ¢ Se tiene el siguiente equilibrio:
COz4 + HaSy <= COSy + HO

En un experimento para determinar Kp para ésta reaccion se colocaron 4,4 gr de CO2 en un recipiente
de 2,5 It a una temperatura de 337°C y luego se introdujo suficiente dcido sulfhidrico (H2S) de manera
que la presién total resultante 10 atm. Posteriormente y transcurrido tiempo suficiente para alcanzar
el equilibrio, se extrajo una muestra observandose que contenia un 2 % de moles de agua en relacién al
total.

En un segundo experimento donde se repitio el procedimiento anterior a 347°C se encontré que la mues-
tra tenfa ahora 3% de moles de agua.

Encontrar el valor de AS® de la referencia 347°C si se supone que AH®° no varfa con la temperatura y
todos los gases se comportan de acuerdo al modelo de gases ideales.

Solucion. De la reaccion se tiene

COQ(g) + HQS(g) — COS(g) + HQO(g)
to mn1 no — —
teq ny —x ng —x x x

Como PM(CO3) = 44 [gr mol™}],

4,4
ny = 1 = 0,1 mol

en el equilibrio los moles totales, n; = n1 — x + ny — x + 22 = ny + no, serian

L _ BV _ 1025
"7 RT ~ 0,082-610

=0,5mol = ny=0,4 mol
ademads sabemos que a 337°C, zg,0 = 0,02,
x
TH,0 = TCos = o =0,02 = z=0,01
t

Para la constante de equilibrio

2

Q) = Pcos - Pu,o x

Kp(337°C) = =
P( P002 . PHQS (n1 — x) . (nz — ,23)

= Kp(337°C) = 0,002849

De manera andloga para el segundo experimento, a 347°C, donde

PV 10-2,5
~ RT  0,082-620

T4 = 0,492 mol

y 2m,0 = 0,03, la constante de equilibrio es
Kp(347°C) = 0,006775

Usando la ecuacién de Van’t Hoff, se tiene

. {Kp(347°(3)] _AH° < 1 1

- AH® = 65099 [cal mol ™!
Kp(337°C) R \3371273 347+273) - [cal mol™]

y dado que AG° = —RT'In Kp = AH® — TAS°, se concluye

_ AH° + RTInKp(347°C)

AS T

AS°® = 95,1 [cal mol K]

6 Control 2. Otofio 2006. Fisicoquimica. Prof: Joaquin Cortés
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P.17

P.18

El proceso Haber-Bosch es usado en la industria de produccién de amoniaco. La reaccién es entre
hidrégeno y nitrégeno

Na) 4+ 3Ha) <—  2NHz(y

en el equilibrio a 25°C, las concentraciones de los gases son [Ho] = 1,34 M, [N3] = 5,27 M y [NH3] = 1,19
M. ;Cuéles seran las concentraciones en el equilibrio a 42°C?, si AH§ = —46,2 [kJ mol 1]

Solucién. Primero calculemos la constante de equilibrio en funcién de las concentraciones

[NH;)2 1,192
K, = - K, =0,112
[No] - [Ho]®  5,27-1,343
es facil ver que la entalpfa de reaccién es AH® = —92,4 [kJ mol~!] = —22068,3 [cal mol~!]. Adem4s

sabemos que Kp = K.(RT)*", por lo que podemos usar la ecuacién de Van’t Hoff

Kp(42°C) }

22068, 3 1 1
. _
0,112 - (0,082 - 298) 2

— = Kp(42°C) =2,5-10"°
R \25+273 42+273) PUZC) =2

por lo que, K.(42°C) = 0,017. De acuerdo al Principio de Le Chételier, el equilibrio se desplaza hacia
la izquierda, luego se puede establecer que en el equilibrio ocurre

No@ 4+ 3Hyg = 2NHzg
teq 5,27+ 1,34 + 3% 1,19 — 2
luego
1,19 — 2z)2
K, = (1, z) —0,017 = z=0,1915

(5,27 +x) - (1,34 + 3x)3
Finalmente las concentraciones son [Ha] = 1,915 M, [N3] = 5,462 M y [NH3] = 0,807 M.

El éxido de plata (Ag20) se disocia segin la reaccion:
2Ag20(5) — 4Ag(b) + Og(g)

de modo que a 173°C la presion de equilibrio es de 4,22 atm y de 7,17 atm a 188°C. ;Qué cantidad de
plata (en gramos) se producird cuando se calienta 6xido de plata hasta 200°C en un recipiente cerrado
de 300 cc, del que se habfa expulsado previamente el aire? PAx, = 107,87 gr/mol.

Solucién. Primero notemos que Kp = Po,, por lo que usando la ecuaciéon de Van’t Hoff

1 Kp(173°C) 1 4,22 AH°® 1 1
n|—————— = In = —
Kp(188°C) 7,17 R 188 +273 173+ 273

) = AH° = 14437 [cal mol_l]

de la misma forma calculamos Kp(200°C),

" [Kp(200°C)] 14437

1 1
Kp(200°C) =1
Kp(188°C) R ( ) = Kp(200°C) = 10,69

188 +273 200 + 273
como se trata de un gas ideal

PV 10,69-0,3

= RT ~ 0,082 473 0827 [mol]

NO,

por la estequiometria de la reaccién nag = 4no, = 0, 3308, por lo que

MAg = NAg * PAAg = MAg = 35,68 [gr]
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P.19 Un recipiente de 20 litros contiene 15 gr. de Cly a 25°C. Dentro de él se coloca un trozo de PClj sélido,
ocurriendo la reaccion:

PCl5 (s) PCI3(g) + Cly (g)

Una vez alcanzado el equilibrio, la presién del PCls en el recipiente es de 0,5 atm.

El Cly es un gas ideal, en cambio PCls es un gas real que tiene un factor de compresibilidad dado por
Z =140,3P +0,002P2.

(a) Calcule la constante de equilibrio para la reaccién dada.
(b) Calcule AS® de la reaccién si AH® =5 [kcal/mol].

Solucién.
(a) Primero calculemos los moles de PCl; en el equilibrio

Ppcy,V 0,5 atm - 20 It
= = pYFw—T: = 0,356 mol
ZRT ~ (1+0,3-0,5+0,002-0,52) - 0,082 01t 998 K

Pero inicialmente se tienen ng = % = 0,212 mol de Clg, por lo que la presion en el equilibrio

0,568 mol - 0,082 atm 1t . 998 K
(n+ no)RT_ 0,568 mol- 0,082} — 0,694 atm
1% 20 1t

Py, =
Finalmente, la constante de equilibrio es
Kp = Ppci, - P, =0,5-0,694 = 0, 347

(b) Como AG° = —RTInKp = AH® —TAS®, se tiene

o cal cal
Age _ AHC+RTInKp 5000 £ + 1,987 ool 208 K- 0,347 |\ o0 cal
T 298 K mol K

P.20 7 Demuestre que la pendiente de la curva de sublimacién de una sustancia en el punto triple es mayor
que la pendiente de la curva de vaporizacién en el mismo punto.

= Opcidén 1. Para esto usemos la ecuacién de Clapeyron, que indica las pendientes de las curvas,

ap _AS_S,-8.  (aP _AS_5,-5
dr sublimacion a Av a Vg — Us Y dr vaporizacion a Av a Vg — Ul

Sabemos que en el punto triple v, > vy 5, y también que S, > S; > S (el desorden aumenta de un
estado a otro). Luego

Sy—S, > S,—8
So=S: _ Si=S

Vg Vg

ap (P
dr sublimacion dr vaporizacion

= Opcidén 2. Para esto usemos la ecuacién de Clapeyron, que indica las pendientes de las curvas,

ap _AS_ A ap _AS_ AM,
dr sublimacion a Av a T(Ug - US) Y dT vaporizacion a Av a T(’Ug - US)
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P.21

P.22

Sabemos que en el punto triple vy > v, y también que AH 5 = AHyap + AH pusion. Luego

<dp> _ A]{'uap + AI_Ifuu‘;io'n
AT’ ) supiimacion Ty Tyt - vy
dP B dP AH¢ysion
(dT) sublimacion a <dT) vaporizacién * Ty - vg
————

>0

( dpP ) - < dP)
dr sublimacién dr vaporizacion

La presion de vapor del Cloro liquido se puede representar por la siguiente relacién empirica:

1414, 8
T

log,o P = — +9,91635 — 1,206 - 10727 + 1,34 - 107°T* (1)
donde T estd en Ky P en cmHg.

El volumen especifico del gas de cloro en su punto de ebullicién normal es de 269,1 cc/gr y el del cloro
liquido a la misma temperatura es de 0,7 cc/gr. Determine el calor de vaporizacién del cloro en su punto
de ebullicién normal.

Datos: T, normal = 239,05 K (Temperatura a la cual la presién de vapor alcanza 1 atm)

Solucién. Primero derivamos (1):

dlog,, P  1414,8 9 _5 dlog,, P
= —1,206-10 2,68 -107°T —_— =0,019105
dr T2 ’ T4 ar |r, ’
Por otro lado, como In P = 2,3 - log;, P
dlogyc P 1 1dP dlog,y P 1 ap
T 2,3PdTl dT |y, 174,8dT
Igualando las expresiones anteriores, y usando la ecuacion de Clapeyron:
dpP AH, cmHg cm?®
— = 3,3396 = = AH, =214272 ————
dTl'|r, ’ T.,(269,1—0,7) gr
haciendo un cambio de unidades
Hg em® 1 at 11t 1,987 <l
AH, = 214972 SR8 A 2 AWl : mol K AH, = 68,32 [cal gr™]
gr 76 cmHg 1000 cm® 0,082 ltatm

Calcular la temperatura de ebullicién del agua a la presién de 5,54 atm, sabiendo que su temperatura de
ebullicién a 4,854 atm vale 150°C. Las entropias molares del vapor de agua y del agua liquida se suponen
constantes e iguales a 45,11 y 32,81 [cal kmol~!] respectivamente (suponer comportamiento de gas ideal).

Solucién. Usemos la ecuacion de Clapeyron

dP AS Sg - Sl Vg >V dP AS
— — 3 e

AT~ Bu vy —u i

Ademiés, suponiendo comportamiento de gas ideal, tenemos

@b _PAS | (R _AS (D
AT ~ RT "\p )T R M\ 7y

Finalmente, con los datos del enunciado tenemos

5,54 Ty
? = 1 1 —_— T == 4 ©
n (4,854) 0,151n (423) = T, =748 °C
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P.23

P.24

La presion de vapor de un cierto compuesto correspondiente al equilibrio sélido-vapor esta dada por:

4293, 86

In P = 21,5039 — (1)
donde T estd en K y P en mmHg.

Se sabe que a T' = 956°C la presién de vapor del liquido es de 2208 atm (lig-vapor). Ademds, se sabe
que el calor de fusién es 1875 cal/mol. Determine las coordenadas del punto triple.

Hint: Asumir los calores asociados a los cambios de fase constantes.

Solucién. Usando la ley de Clausius-Clapeyron en (1)

0P 193,86 = — 2
o)1) R

= AH, =8531,9 [cal mol™!]

ademds sabemos que se cumple que AH, = AH, + AHy, luego
AH, =8531,9 - 1875 = AH, = 6656,9 [cal mol™]

Usando la ecuacién de Clausius-Clapeyron en el equilibrio lig-vapor, tenemos

P AH 1 1 3350, 23
1 el - InP = 17,0591 — =2 2
" (2208 : 760) R (956 +273 T) - 7,059 T @

como en el punto triple coexisten los 3 estados, para calcularlo basta intersectar 2 de las curvas de
equilibrio, para este caso son (1) y (2), resultando:

T=212,3K y P =3,59 mmHg

La temperatura del punto triple del Ni es 1452°C. La presion de vapor del Ni liquido es 0,1 torr a 1606°C
y 1 torr a 1805°C. El calor de fusién molar de Ni es 4,2 kcal/mol. Estime la presién de vapor del Ni
sélido a 1200°C.

Solucién. Usando la ecuacion de Clausius-Clapeyron podemos obtener la entalpia de vaporizacion,
con R =1,987 cal mol~t K1

0,1 AH,, 1 1 cal
In({=2-)=- P — = AH,,, =89770,3 —
. ( 1 ) 1,987 (1606 4273 1805+ 273) P mol

Dado que se pide la presién a 1200°C, y si consideramos que la entalpia permanece constante

P 89770, 3 1 1
W {T)= T - P, = 0,011
! ( 1 ) 1,987 <1452 +273 1805+ 273) = P, =0,0117 torr

Considerando el equilibrio gas-sélido, sélo resta encontrar la entalpia de sublimacion, la cual se calcula

como 1
AHyup = AHyap + AH .y = 89770, 3 + 4200 = 93970, 3 ;iol

Luego, la presién de vapor del sélido

P 93970, 3 1 1
1 = — ’ — = P=1,1-107%¢
. (0,0117) 1,987 (1200+273 1452+273) ’ Ot
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P.25 & Determinar la variacién de entropia molar, AS, de una sustancia si se calienta isobdricamente a 3
atm desde 10°C hasta 800°C si se sabe que las presiones de vapor, P,, y de sublimacién, Ps, tienen las

expresiones:
1500
log,y P, [mmHg] = 7,5 — ~ (1)
2500
log,g Ps [mmHg] = 10,5 — T (2)
y la presién de equilibrio de fusién, Py, es:
Py [atm] = 238,4 — 40,8161InT (3)

Se tiene ademds los siguiente datos: Cp(liq) = 0,085 [cal gr=! K], Cp(sol) = 0,08 [cal gr—! K~1],
Cp(gas) =7 [cal mol~! K~1] y PM = 400 [gr mol~!]

Solucién. Primero veamos si el proceso ocurre sobre o bajo el punto triple, para asi saber que cambios
de estado ocurren. Para esto igualamos (1) y (2):
1500 2500

7, 5 T = 10, 5 — T = Ppto. triple = 3 mmHg y Tpto. triple = 333 K

ahora evaluemos P = 3 atm = 2280 mmHg, en (1) y (3)
Tfusién = 3197 7K y Tvaporizacién = 3627 14 K

es decir, el proceso incluye fusion y vaporizacion, por lo que se deben calcular las entalpias asociadas a
estos cambios de estado. Para esto consideremos que In P = 2, 3 - log,, P, ademés usando la ecuacién de
Clausius-Clapeyron en (1) y (2)

omP,  AH

e AH, = 15 [cal mol™*
a0/T) 7 3450 = 6855, 15 [cal mol™"|
dln P, AH,

S = TS 5750 AH, =11425,3 [cal mol~*
) - = ,3 [cal mol™"]

luego AH; = 11425,3 — 6855,15 = 4570, 1 [cal mol~']. Como el proceso es isobarico, la variacién de
entropia del proceso, seria:

= Tf\ AH; , T,\ AH, Ty
AS =PM- CP(SOI) -In (T1> + Tf +PM - Cp(hq) -In <Tf) + Ty + Cp(gas) -In <Tv)

donde 77 = 10°C = 283 K y To = 800°C = 1073 K, finalmente se tiene que
AS = 48,97 [cal mol 'K ™|
P.26 La presion de vapor del benceno se mide a dos temperaturas, con los siguientes resultados:

T, =7,6°C P =40 mm Hg
T, =15,4°C P; =60 mm Hg

Determine la presién de vapor a 42,4°C

Solucién. Usando la ecuacién de Clausius-Clapeyron podemos obtener la entalpia de vaporizacion,
con R =28,314 J mol~! K—!

60 AH,, 1 1 J
In(—)=-— i - = AH,q, = 34974,5 —
n(m) R (wA+2m 7ﬁ+2m> » mol

Dado que se pide la presiéon a 42,4°C, y si consideramos que la entalpia permanece constante

P 34974, 5 1 1
() = 3497, - =~ P*=209 mmH
n(40> 8,314 <4z4+2m 16+2B> e

8 Control 2. Otofio 2006. Fisicoquimica. Prof: Joaquin Cortés
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P.27 La presion de vapor de un solvente orgdnico es 50 mm Hg a 25°C y 200 mm Hg a 45°C. El solvente

P.28

es la Unica especie en un matraz cerrado a 35°C y se encuentra en estado liquido y de vapor. El vo-
lumen de gas sobre el liquido es 150 ml. Estime la cantidad de solvente (mol) contenida en la fase gaseosa.

Solucién. Usando la ecuacién de Clausius-Clapeyron podemos obtener la entalpia de vaporizacion,
con R =8,314 J mol~* K~!

AH,, 1 1
ln(50):— p( ) = AHW,D:790,058i

200 R 25 + 273 454 273 mol

calculemos la presién a 35°C, y si consideramos que la entalpia permanece constante

P 790,08 [ 1 1 .
I (200) T334 (35+273 - 45+273> = P7=102,3 mm Hg

como el solvente se encuentra puro en la fase liquida (z = 1), usando la Ley de Raoult
P=xz-P* = P=P" =102,3 mm Hg = 0,135 atm

Si suponemos que el gas se comporta como gas ideal, se tiene

PV 0,135 atm - 0,15 1t i
ne -t — ke = 8-107* mol
RT ~ 0,08205 aim It (35 4 973) K

Por cierta técnica experimental se determiné que el peso molecular de un componente A es el triple de
otro componente, B, con el cual forma un disolucién ideal.

(a) Calcule la presién total de una mezcla formada por 5,2 gr de Ay 6,5 gr de B a temperatura ambiente,
sabiendo que la presion de vapor de A es despreciable a dicha temperatura, mientras que la de B
es 150 mmHg.

(b) (Cual sera la cantidad minima de otro componente, C' (Mo = 80 [gr mol™']; P = 90 [mmHg]),
que debe mezclarse con la misma masa de B para que la presién total no sobrepase la calculada en
(a), si Mp = 60 [gr mol~!]? Ahora sélo tiene B y C.

Solucién. Como senala el enunciado, My = 3Mp

(a) Usando la ley de Raoult, P, =y - P} + yp - Pj; = yp - Pj;, donde tenemos que

6,5
np Mp
v = = 5 e = 078
A B Ma My

Luego
P, =0,789-150 = 118, 35 [atm]

(b) Para este caso se debe cumplir: 118,35 > yp - Pj; + yc - PS, veamos la igualdad

118,35 — P,
118,35 = (1 —yc) - Py +yc P & yo= ﬁ =0,528
C B
Por otro lado, se tiene
n mc
yo= ——c— =M —0528 = mc=09,695 [g1]

m
nptnc 3yt g
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P.29 Utilice la ley de Raoult para demostrar que en una disolucién ideal de B y C| la fraccién molar de B en

P.30

la fase vapor en equilibrio con la disolucién es

_ ys P/ P2
L+yp(P3/Ps —1)

B

Solucién. Escribamos la presién total como
P =P+ P

la presién parcial de B segtn la ley de Dalton es

PB = LUBP
Reemplazando (2) en (1)
Pp
rp= ———
P Pp+ e
Usando la ley de Raoult para By C
__ yslp
IB = o o
ypPp +yc P8
como se cumple que yp + yc =1
ys P yPp/P5

ITB IB

~ yPy+ (1 —yp)P2 - 1+yp(P3/Pg—1)

La volatilidad relativa de la especie i respecto a la especie j es

_ Ti/yi
/Y,

aij

donde y; es la fraccion molar de la especie i en el liquido, y x; es la fracciéon molar de la especie i en el

vapor.

(a) Demuestre que la volatilidad relativa de la especie A respecto a la de la especie B, aap es igual a la
relacién entre las presiones de vapor a la temperatura del sistema, P5/Pj, si ambas especies siguen

la ley de Raoult y el comportamiento de los gases ideales.

(b) Demuestre que para una mezcla binaria de i y j

= Qi Yi
1+ (ou — Dy
Solucién.
(a) Usando la definicién
TAYB zays B Payp Plyays
aAB = = S = "
TBYA rya P Pgya Piysya

_ B

Py

(b) Notemos que es solamente un manejo algebraico, usando que ; +z; =1y y; +y; =1

p, = o T ¥ iy, _ iy,
1 jS+xj :Z?1'+Ij yj I,yj +l‘j(1 7y1') ij +l’7yj *iji
_ TiYj o _ EZR QijYi
o+ (P - Dagys 14 (e Dy 14 (e -y 1+ (ay — 1y
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P.31 ? A 100°C, las presiones de vapor del hexano y del octano son 1836 y 354 torr, respectivamente. Cierta
mezcla liquida de estos dos componentes tiene una presién de vapor de 666 torr a 100°C. Calcule las
fracciones molares en la mezcla liquida y en la fase vapor. Suponga una disolucién ideal.

Solucién. Primero tenemos que P = Py, + Poet, usando la ley de Raoult

* * * * PP
P:yhew'Phez+yoct'Poct :yhew'Phe$+(1_yhex)'cht = Yhex = *7001
Pheatipomf

luego

Yhex = 07 21 Y Yoct = 07 79
Para la fase vapor se tiene
i

P

P=x;-P=y,- P = z;=y

finalmente
Thexr = Oa o8 Y Zoct = 0; 42

9 Control 2. Primavera 2009. Fisicoquimica. Prof: Ricardo Letelier
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Capitulo 5

Elementos de Termodinamica
Estadistica

5.1. Distribucion de Maxwell-Boltzman

Sea el sistema de N particulas, con distribucién n; entre estados cuanticos o energéticos &;. Se asume el

siguiente postulado valido:

—Ei/kBT —Ei/kBT

n, X e = n; = Ae

Donde kg es la constante de Boltzman y T es la temperatura.

Definiciéon. La funcién de particién, se define como,
Q = § e—E,/kBT
i

*Representa un nexo entre los sistemas microscdpicos y macroscopicos, mediante la Termodindmica Estadisti-
ca.

Definicién. La Probabilidad del estado i o la fraccién de moléculas en i, se define como,

n; n;
Pi = = —
Zi n; N
Por lo que se puede reescribir
A 7€i/kBT 7€i/kBT
P= e (5.1.1)
Zi Ae—Ei/kBT Q

Definicién. Una propiedad termodinamica extensiva genérica, se define como,

Ny,

Y= f
iN

donde Y; es el valor de la propiedad termodindmica en el estado i. O bien, como,
vy r
i

Teorema. La funcién de particién de un conjunto, es igual al producto de la particion de las partes, es decir,

Q=]J

1Donde Y = (Y), es decir, es un promedio.
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Corolario. Sea N el nimero de particulas idénticas distinguibles, y ¢ la funcién de particién de cada particula,
entonces

Q=4q"

Un ejemplo de este caso, son las moléculas de un cristal.

Corolario. Sea N el numero de particulas idénticas indistinguibles, y ¢ la funcién de particion de cada
particula, entonces

Un ejemplo de este caso, son los Gases Ideales.

5.2. Propiedades Termodinamicas

Lo que nos interesa es definir las propiedades termodindmicas, como funciones de la funcién de particién (Q)

Energia Interna (F)

,e_a'i/kBT

EZZi:PiEiZ Zial Q

Aplicando In(+) a la funcién de particién, y derivando

InQ=1InY e =/ksT OmQ 1 3 ee /T

or  kgT? Q

Reordenando, se concluye que

(5.2.1)

E = kpT? (3111@)

oT
Entropia ()

Definicién. Las complexiones? () de un sistema, son el nimero total de modos distinguibles en que N
particulas se distribuyen, de modo que n; se encuentra en el estado ¢;, o sea,

N!

I
7

Definicién. La Entropia de un sistema, se define como,

Q

(5.2.2)

S=kplnQ

Para lo que sigue, nos sera 1til la Férmula de Stirling, que establece que para = grande, se tiene la siguiente
aproximacién
Inz! = (zlnx —x) (5.2.3)

Utilizando (5.2.2) y (5.2.3)3, se tiene

InQ=InN!-— Zlnni! =NInN — Znilnni

Comon; =NPy) P =1
mQ=-N> PP

2Estados posibles del sistema.
3Puesto que los sistemas macroscépicos tienen en torno a N ~ 1023 particulas la Férmula de Stirling resulta muy buena
aproximacion.
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i G_ S _ kgln@Q
Definiendo S = § = “£g

Reemplazando la expresion de la energia

_ a1
S—kBmQ+%BT( 59) (5.2.4)

Energia Libre de Helmholtz (A)

_ _ olnQ oln@Q
m_ 7T _ 2 _ T2
A= —kpThQ
Presién (P)
(oA O Q
pem () —hr (M09} 529

5.3. Propiedades Termodinamicas: Gas Ideal Monoatémico

Discutiremos el problema de la traslacién utilizando el modelo de la particula en la caja. Si la particula,
atomo o molécula, tiene una masa m y se encuentra confinada en una caja cibica de lado a, los niveles de
energia estan cuantizados segun la expresion

h2
8ma?

La funcién de particion traslacional serd entonces

co oo
q = § § § efs(nmny,nz)/kBT
ny=1n.=1

z=1

2 2 2
e(ng,ny,ny) = (ny +ny, +n3), con ng,ny,n, =1,2,3,...

S

9 S S
2 e—hzni/8ma2kBT § e—h2n§/8ma2kBT E e—hzni/SmaszT

ne=1 ny=1 n,=1

00 3
2 e—h2n2/8ma2kBT

n=1

A temperaturas ordinarias, la energia térmica kT es mucho mayor que el intervalo de energia entre dos
estados sucesivos. En estas circunstancias cometemos un error despreciable al considerar que la suma sobre
un conjunto discreto aunque infinito de niveles equivale a la integracién sobre un continuo. Por lo tanto

o 00
—h2n?/8ma’kpT —h2n2/8maszTd _ 2rmkpT
(& =~ e n = TG,
0

n=1

donde hemos usado fooo e~bdy = \/m/4b. Finalmente

2mmkpgT
="

/2
>3 V =k (T)V = ko(V)T?/? (5.3.1)

88



donde hemos tenido en cuenta que a® = V es el volumen del recipiente. La funcién de particién traslacional,
por lo tanto, depende linealmente del volumen y depende de la temperatura como una potencia 7°/2. Esta
dependencia es el origen de las propiedades més caracteristicas del gas ideal, como vamos a ver de inmediato.

En este caso se tiene un sistema no localizado, formado por N particulas indistinguibles, por lo que la

funcién de particién seria

gV
Q:ﬁ < In@=Nlng—1InN!

5.3.1. Ecuacién de Estado

Para esto, primero se reemplaza (5.3.1) en (5.3.2), con lo se obtiene
InQ=Nlnk(T)+ NlnV —In N!

lo cual se reemplaza en (5.2.5)
_ NkgT

Vv

ademds como R = kpNy y n = 1\%, se concluye que la ecuacién de estado es

P

PV =nRT

5.3.2. Energia

Andlogo al caso anterior, se obtiene
InQ = NInky(V)+NInT?? —In N!

lo cual se reemplaza en (5.2.1)

3 3

ademds como E = £ se tiene
— OFE 3
v =(22) =°R
v (8T) 2

NOTA Para el caso diatémico, en el cual existen vibraciones,
— 5 — 5
E =—-RT Cy==-R
27t VYV T

5.3.3. Entropia

Al igual que en el caso anterior, se obtiene

InQ=NInky(V)+ NInT%? —InN!'~ NInky(V)+ NInT*? — NInN + N

lo cual se reemplaza en (5.2.4), obteniéndose

— 2ermkgT 3/2 Ve

esta expresién se denomina Ecuacién de Sackur-Tetrode.
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