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1.1 Ecuacidn térmica de estado del gas ideal

La ecuacidn térmica de estado de un sistema en equilibrio termodindmico es, genéricamente,
una expresion de la forma

X[:X[(T, Xk, /71‘) (1)

en dénde por X, se representa cada una de las fuerzas generalizadas asociada a cada variable
de deformacién (o desplazamiento generalizado) x;, xi € {xc}, T es la temperatura absoluta
del sistema y n; las variables de composicion. En el caso particular de un sistema expansivo,
como los gases, y en ausencia de campos externos, la Unica variable que refleja la interaccién
mecanica con el entorno es el volumen del sistema, V, con lo que la expresidén anterior toma la
forma

p=p (T, v, nj) (2)

y st ademas el sistema es cerrado y el gas que lo constituye monocomponente, tendremos
p=p(T, v (3)

en dénde v=V/n es el volumen especifico molar del gas del sistema. De la ecuacidn anterior se
deduce que solamente pueden variar independientemente dos de las tres variables que determi-
nan el estado del gas del sistema, puesto que la tercera tomara el valor impuesto por dicha rela-

clon.

Vamos a tratar de establecer por via experimen-
tal la ecuacidén térmica de estado de un gas, pa-

ra lo cual medimos la presiéon p y el volumen V

T

de n moles de gas, mantenidos a una tempera- z
4

. . . T5

tura constante cualquiera, T, para un amplio in-

tervalo de valores de la presion y la temperatu-

T >T,>T3>T> Ty

ra. 0

Fig. 1: Diagrama de Amagat

. e : v
Si se representa graficamente el cociente & = &

frente a la presion, p, se obtienen curvas como las indicadas en la figura 1, representacion que

se conoce como diagrama de Amagat.
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St bien el comportamiento de un gas dado es diferente seguin la temperatura a la que éste
se encuentre, se observa que cuando todas esas curvas (isotermas) se extrapolan hasta presion
cero, es decir, ausencia total de gas, todas ellas conducen a un mismo valor de la ordenada en
el origen.

Para otro gas cualquiera, se obtienen familias de curvas andlogas a las representadas
anteriormente, resultando siempre que al extrapolar a presidn cero se llega al mismo valor
de la ordenada en el origen con independencia del gas utilizado. A este valor limite de la
ordenada en el origen se le denomina constante universal de los gases, se le representa por

R y se puede expresar como

- (%) y

El valor numérico de esta constante depende de las unidades en que se expresen las

variables de que depende. Desde 1998 el valor recomendado para R es'

J atm - | cal

Se define gas ideal a un gas hipotético que verifique en todo el rango de presiones la
relacion

P—TV —R (5)

o, lo que es lo mismo, en su forma mas conocida
pV =nRT (0)

esta expresidn no es mas que la ecuacion térmica de estado del gas ideal, también conocida
como ecuacion de Clapeyron.
En la representacion de Amagat, figura 1, el comportamiento del gas ideal corresponde a una

linea recta paralela al eje de abcisas.
1.2 Ecuacidn energética de estado del gas perfecto
Trataremos ahora de determinar la forma explicita de la ecuacién energética (también de-

nominada ecuacién caldrica) de un gas ideal, para lo cual tenemos en cuenta que para un

sistema expansivo simple, la energla interna puede expresarse en funcidn de dos variables

T CODATA recommeded values of the fundamentals physical constants: 2006, P. J. Mohr, B. N. Taylor y D. B. Newell, Reviews
of Modern Physics, Vol. 80, No. 2, 2008, pdg. 685
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termodindmicas, como por ejemplo T y V, con lo cual

oU oU oU
UT, V)  =dU= (W)VC/T-}- (W)Tc/\/=cvc/7+ (W)TC/\/ 7)

La ecuacion energética de un gas ideal puede obtenerse directamente a partir de la expre-

sion anterior basdndonos exclusivamente en consideraciones teodricas. Sin embargo, la determi-

Ju

nacion del coeficiente del ultimo sumando, (W)T por via experimental ha ocupado la atencién

de los cientificos durante mas de un siglo, por lo que vamos a analizar brevemente este proceso.

Dado que la energla interna de un sistema no es una magnitud que se pueda determinar

directamente por métodos experimentales, teniendo en cuenta las relaciones

ou oV oT
— — — = —1
), [57), (50, ®
y
ou
C,=|— 9
1), :
se obtiene
ou ou oT oT
), = (5], (), o (&), = —cvm o
en ddnde el coeficiente
oT
w={57), (1)

se denomina habitualmente coeficiente de Joule. Teniendo en cuenta las relaciones anteriores,

resulta

dU = CydT — pyCydV = C{dT — pydV'} (12)

y asi, conocidos el coeficiente de Joule, p, y la capacidad calorifica isocdrica, Cy, podria obte-

nerse la ecuacion energética del gas ideal.

Para determinar p; se disend un experimento, que se conoce como experiencia de Joule, en
el cual un gas evoluciona sin intercambio de energia térmica ni de trabajo con el entorno, es

decir, evoluciona a U=cte.

En el método inicial de Joule, dos recipientes metdlicos idénticos, de paredes rigidas, unidos
por un tubo corto y ancho, provisto de una llave de paso, se sumergen en un bafio de agua,
tal como se muestra en la figura 2. En uno de los recipientes se introduce un gas a presion

elevada y en el otro se hace el vaclo.
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Se abre la vélvula y el gas se expansiona llenando

los dos recipientes, sin intercambio de trabajo con el

medio (expansidn libre contra el vacio) puesto que las

paredes de los recipientes son rigidas, W=0. Se mide I

vacio

la temperatura del agua del baio, antes y después de

la expansion, encontrandose que no ha variado a pesar agua

de haber variado el volumen del gas, es decir, no se _ o
Fig. 2: Experiencia de Joule
intercambia energia térmica (calor) entre el gas y el

agua, Q=0. Por lo tanto el proceso tiene lugar a U=cte y T=cte.

9T

Sin embargo, como el volumen del gas ha variado, se concluye que py = (av

), =0, es
decir, la energla interna del gas no depende del volumen y, por lo tanto, tampoco de la presién

puesto que

ou au au aVv
B0 - (), ) - v o

Es decir, la energla interna de un gas es funcidn exclusivamente de la temperatura (ley de

Joule). Como consecuencia de ello, la ecuacién (12) se reduce a la forma
dU = CydT = ncydT (14)

que no es mas que la forma diferencial de la ecuacion energética de estado del gas.

Un andlisis detallado del experimento de Joule genera serias dudas acerca de la validez
de las conclusiones obtenidas. La mds evidente es debida a que la capacidad calorifica de los
recipientes y del agua es muy superior (unas mil veces) a la del gas, lo que harla practicamente

imposible detectar ninguna variacién en la temperatura del agua.

Experimentos posteriores basados en la determinacién de (%) al expertmentar el gas
T

una expansidn isoterma, demostraron que la anterior derivada era independiente de la presidn,

ou

pero dependiente de la temperatura, (a_p

) = f(T), es decir, U(T, p) en contra de la experiencia
.
de Joule. Sin embargo, todos los experimentos demuestran que la variacidn de temperatura del

gas en una expansion libre es muy pequena.
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Puede demostrarse, empleando la metodologia de la teoria cinética y de la mecdnica esta-
distica, que Cy es no solo independiente de la presidon, sino también de la temperatura, para
un gas ideal monoatdmico. Por estas razones, establecemos una propiedad adicional para los
gases ideales, y as(, un gas que verifique la ecuacidn de Clapeyron y para el que ademas
Cv es constante, se denomina gas perfecto. En consecuencia, la capacidad calorifica isocdrica
de un gas perfecto es constante. En este caso, podemos integrar la ecuacion (14) lo que nos

conduce a

AU = CyAT = ncyAT (15)

Esta expresidn es valida para cualquier proceso que sufra un gas perfecto, se mantenga o
no constante el volumen durante el proceso. La expresion anterior es la forma integral de la

ecuacion energética del gas perfecto.

Vamos a justificar que la forma diferencial de la ecuacidn energética de estado del gas ideal
depende explicitamente sdlo de la temperatura, como consecuencia directa de que se verifique
la ecuacidn térmica de estado pV=nRT. Sabemos que para procesos reversibles cuasiestaticos

se verifica

dU=TdS —pdV (10)
St expresamos S(T, V) y diferenciamos la funcién, obtenemos

as s Cy s
dS—(a—T)VdT-l—(a—\/)Td\/—TIT-i—(@—V)Td\/ (17)

y st tenemos en cuenta la relacién de Maxwell obtenida a partir del potencial de Helmholtz

(%)T = (%)v resulta al sustituir

0
dU=CdT+ 17 [22) —plav (18)
Jar |,

au

Calculemos ahora el término entre corchetes, que no representa mas que (av

)T, empleando

la ecuacion térmica de estado del gas ideal

ap nRk ap nRT au
— | =— I'li=—=| = = — ] =0 19
P 1 B A v IR

con lo que la ecuacién (18) se reduce a

dU = CydT =ncydT (20)
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que es la forma diferencial de la ecuacion energética del gas ideal.

Para un gas ideal resulta inmediato demostrar que el coeficiente de Joule, 11, es nulo

1 au 1 ap
=g {av), ==& U (5), -2} - “h

Continuando con nuestro estudio, vamos a aplicar la ley de Mayer generalizada al caso de
un gas ideal. Dicha ley establece que

TZ
CX—CXZ ax

Ta?V
> GG =2 (22)
KT KT
St ahora obtenemos las expresiones de los coeficientes que figuran en la ecuacién para un
gas ideal
1 [0V ) 1 1 ( aVv ) 1
a=— =] == Ki=—— | =—| =-— (23)
V(&TPT Vilap ), p
resulta 1
I =]V
Ta?V ( IE ) pV
CP — C\/ = P = l = T =nR (24)
p
o lo que es lo mismo
Cp — C\/ =nR

= cp—cv=R

(29)
Cualquiera de las expresiones anteriores son la forma analitica de la ley de Mayer para un
gas ideal.

Una de las consecuencias de la ecuacién térmica de estado del gas ideal es que la en-

talpla de un gas perfecto es sélo funcion de la temperatura. Para ello, teniendo en cuenta la

forma analitica del potencial entalpla para un sistema expansivo simple monocomponente y la

ecuacion térmica de estado del gas ideal, es inmediato concluir que para un gas perfecto se
verifica

H=U+pV=UT)+nRT = H(T)
St diferenciamos ahora esta expresion

(20)

dH =dU+d(pV)=dU+nRdT = CydT +nRdT = (Cy +nR)dT = C,dT = nc,dT (27)

valida para cualquier proceso que sufra un gas perfecto, aunque dicho proceso no sea isobérico.

Teniendo en cuenta la ley de Mayer y sabiendo que para un gas perfecto Cy es constante, se

M. Pintos
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concluye que C, también es constante, con lo cual podemos integrar la expresion anterior y
se obtiene

AH = C,AT = nc,AT (28)

Por ultimo, vamos a analizar la forma del potencial entropia para un gas ideal. Si expresamos

S(p, T) y diferenciamos esta expresion

as as
1S=|—| d — | dT 29
‘ (a/J)TC/3+(aT)/) ( )
pero como por otra parte sabemos que
as as aV nRk
(IR RN R
arj, ! ap |+ arjJ, p
que sustituidas en la ecuacién (29) nos conducen a
G, R 1T 1
dS = LdT — n—c/p = nc, v _reP (31)
T p T p
e integrando esta expresion para un gas perfecto, resulta
S=nc, InT —nRlnp+ncte=n (Cp In7T —Rlhp+ so) (32)

en donde s, representa la entropta molar del gas en un estado de referencia.

1.3 Transformaciones adiabaticas de un gas perfecto

Admitamos que un sistema cerrado constituido por n moles de un gas ideal experimenta
una transformaciéon adiabdtica reversible, lo que quiere decir que no intercambia energla tér-
mica (calor) con el entorno, dQ= 0, y en consecuencia, tampoco experimenta variacién de su
entropta, dS = 0. El trabajo mecdnico intercambiado con el entorno puede expresarse entonces
como dW=-pdV, siendo p la presién del gas en todo instante. Sin embargo, vamos a deducir

otras expresiones mas Utiles para el clculo del trabajo puesto en juego en este tipo de procesos.

Para ello, vamos a determinar previamente la forma explicita de la funcién que relaciona
las variables p, V, T durante una transformacion adiabdtica reversible que sufra un gas ideal.

Asi, teniendo en cuenta el Primer Principio para un sistema expansivo simple y que la energta
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interna de un gas perfecto depende sélo de la temperatura, escribimos

dU=TdS —pdV = ncydT (33)

y como sabemos que para un proceso adiabatico reversible dQ= 0 y dS = 0, resulta

—pdV = ncydT (34)

Teniendo en cuenta ahora la ecuacidn térmica de estado del gas ideal, podemos escribir

nRT
%

dV +ncydl =0 (35)

reordenando variables y simplificando, obtenemos

dv oy dT
VA + RT 0 (30)
empleando ahora la ley de Mayer, llegamos a
dVv cy dT
BT A O 37
V * cp—cy T (37)
que también se puede expresar como
dV 1 dTl
B | 38
v Ty AT (38)

siendo y= c,/cy el coeficiente adiabdtico y si bien su variacién con la temperatura es muy
pequefa para la gran mayoria de los gases, estrictamente s6lo es constante para los gases

perfectos. Para este tipo de gases, se puede integrar la ecuacién anterior obteniéndose

1

WV +nTY =1 =lncte = TV =cte = vy =TV (39)

en ddénde los subindices i y f representan los estados de equilibrio inicial y final respectiva-
mente. Las expresiones anteriores pueden tomar otras formas, sin mds que tener en cuenta la

ecuacion térmica de estado del gas ideal
pVY = cte = pr V) = p, VY (40)

p' Y TY = cte - py YT =pl T (41)
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Antes de obtener la expresién para el trabajo adiabédtico, vamos a comparar las represen-

taciones de una transformacién isoterma y una adiabdtica en un diagrama p-V para un gas

perfecto, estudiando ademas la relacidn entre sus pendientes en todo punto.

St un gas perfecto experimenta un proceso adiabético, de la ecuacidn (40) se obtiene

dop\ _ _cte - p
ov ).~ Ywa T VY

mientras que si el proceso es isotérmico, de la ecuacién (41) se obtiene

V2 vV

op\  nRT  p
av ), B

con lo que, st comparamos las dos expresiones anteriores, podemos establecer

dpy _ (%
ov ). Ylav/,

igualdad que se conoce como formula de Reech pa-

ra el gas ideal e indica que en un diagrama p-
adiabatica
V la pendiente de la curva adiabdtica en un pun-
to es negativa y y veces mayor, en valor absoluto,
que la pendiente de la curva isoterma que pasa por

el mismo punto, tal como se muestra en la figura

3. R ,

isoterma

(43)

(44)

Finalmente, para un proceso adiabatico reversible Vo
de un gas ideal, se verifica dU = dW,q, con lo cual te-
niendo en cuenta la ecuacién (34) y dado que para un

gas perfecto cy = cte, al integrar se obtiene

Waa, isr = ney (Tr — T))

Fig. 3: Férmula de Reech

(49)

siendo T; y Ty las temperaturas absolutas inicial y final del gas que sufre el proceso. Teniendo

en cuenta ahora la ecuacion térmica de estado del gas ideal, la expresion anterior también

puede tomar las formas

Vi Vi
Wad, i = ncy (M — /J_) = 2(pf\/f —piVi) =

nik nk R y—1

_ prVi—piVi

(46)
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1.4 Transformaciones politropicas de un gas perfecto

Para un proceso cualquiera, a, que sufra un sistema, hemos definido la capacidad calorifica

do
- 47, v

mediante la relacién

Se denomina transformacion politrépica a aquella en la que la capacidad calorifica del
sistema, C,, permanece constante durante el proceso. Vamos a analizar estas transformaciones

para el caso de los gases ideales.

Teniendo en cuenta la expresion anterior, junto con la forma generalizada del Primer Princi-
pio, dU = dW+dQ, la expresion del trabajo para un sistema expansivo simple, d W,y = —pdV,

y que para un gas ideal se verifica dU = C,dT, podemos escribir

RT
CodT = C,dT — pdV = C,dT — ”V dv (48)
separando variables
Cy—C, nik
————dT +—dV = 4
7 d + Vi 0 (49)

y al sustituir en esa expresion la ley de Mayer, nos conduce a

dir ¢, —Cy dV B
Tra ¢ v Y

Definimos i{ndice de politropia, n, como el cociente

G — G
— 51
n C_C. (51)
de ddnde resulta que
C,— Cy n—y
=== = 2
n C\/ — Ca Yy Ca C\/ n—1 (5 )
lo que nos permite escribir
dr 1V
7+(/7—1)C7=0 (53)
expresion que para un gas perfecto se puede integrar
TVil=cte = TV =TV (54)

10
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en donde los subindices i y f representan, al igual que anteriormente, los estados de equilibrio

inicial y final respectivamente. Esta relacién también puede tomar las formas
n n n
pV" = cte = pV" = prVs

p1—n Tn = cte = p]—n 7—_/7 _ p;—n fn

L L

(59)

(56)

Las ecuaciones (54 a 56) representan las relaciones entre las variables p, V, T para una

transformacién politrépica de un gas perfecto.

Teniendo en cuenta el concepto de transformacidn politrdpica, se puede deducir facilmente

que las transformaciones isdcora, isobarica, isoterma y adiabdtica son casos particulares de

transformaciones politrépicas.

En efecto, teniendo en cuenta la definicion de indice de politropia dada por la ecuacién (51),

st se representa C, frente a n (figura 4), se obtiene una hipérbola equildtera, cuyas asintotas

deducidas de dicha expresidn son:

n="1 = C, =00

n =00 = C, = Cy

y las intersecciones con los ejes, corresponden a

isocorica

isobarica
n=

ey Micq

amébéffca

Fig. 4: G, frente a n Fig. 5: Diagrama p-V

11
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St ahora representamos la ecuacion de la politrépica en un diagrama p-V, obtendriamos

distintas curvas segun el valor del {ndice politrépico, tal como se muestra en la figura 5.

1.5 Mezcla de gases perfectos

Hasta aqul hemos analizado un sistema constituido por un gas ideal monocomponente. En
este apartado vamos a generalizar ese estudio a sistemas multicomponentes y homogéneos
constituidos por una mezcla de gases perfectos quimicamente inertes entre si, desarrollando
relaciones adecuadas que definan las propiedades de cualquier mezcla, stempre y cuando se

pueda definir su composicion y las propiedades de los gases constituyentes individuales.

Dado que en la ecuacién térmica de estado del gas ideal no aparecen pardmetros caracte-
risticos del gas, podemos admitir que dicha ecuacion térmica de estado también serd aplicable
a una mezcla de estos gases. Pues bien, se define mezcla ideal de gases perfectos a aquella

que verifica la ecuacion térmica de estado del gas ideal

/3=/7R7T= Zn[ R7T=Z(niRTT) (57)

i i

en donde n es el numero total de moles de los gases que la componen y el sumatorio esta
extendido al niumero de componentes de la mezcla, para la cual ademds debe verificarse que
su energla interna, a una temperatura dada, es la suma de la que tendrian los gases que la

constituyen, en estado puro y a la misma temperatura que la mezcla
U=> U= niuf (58)
[ i

en dénde u? representa la entalpta molar del componente i en estado puro y a la misma tem-

peratura de la mezcla.

Pues bien, se ha demostrado experimentalmente, que cuando se determinan las presiones
ejercidas por cantidades conocidas de distintos gases, introducidos por separado en un reci-
piente, y se comparan con la presidn obtenida cuando las mismas cantidades de los mismos
gases se introducen a la vez todos juntos en el mismo recipiente, el resultado es que la presidn
total ejercida por la mezcla de gases no reaccionantes es igual a la suma de las presiones que

cada componente ejerce por separado en las mismas condiciones de temperatura y volumen.

12
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La generalizacion de este resultado, fruto de la falta de precisién de las medidas, se conoce

como ley de Dalton o ley de las presiones parciales.

Se denomina presion parcial, p;, de un componente en una mezcla gaseosa a la presidon que
ejerceria ese gas si él s6lo ocupase el volumen total de la mezcla, en las mismas condiciones
de temperatura que ésta. Si notamos por T y V a la temperatura y volumen de la mezcla,
respectivamente, y por n; al ndmero de moles de cada uno de los gases presentes en la

mezcla, la presidn parcial que cada componente ejerce por separado viene dada por

RT

i = 59
pi=ni—~; (59)

y de acuerdo con la ley de Dalton la presién total de la mezcla gaseosa viene dada por

RT RT
pzZp[:Z(n[T)znv (60)

[
St dividimos entre si las expresiones (62) y (63), resulta

n;

pi=—p=xp (61)

n

en dénde x; = ni/n representa la fraccion molar del componente i en la mezcla.

El concepto de presidn parcial no es un mero concepto matematico, como vamos a visualizar
con los siguientes experimentos. Consideremos un recipiente de volumen 2V dividido median-
te un tabique en dos compartimentos de igual volumen V. En uno de los compartimentos se
introduce hidrégeno hasta que el mandmetro indique una presiéon de 1 atm, mientras que en
el otro compartimento se ha hecho el vacto. El conjunto se mantiene a temperatura constante
T. La entrada del mandmetro esta cubierta con una membrana de paladio, que es un material
permeable al hidrégeno pero impermeable al nitrégeno con el que luego se va a mezclar. EL

dispositivo se esquematiza en la figura 6.

Cuando se retira el tabique, una vez que se alcanza el equilibrio, la presion que indica el

mandmetro se reduce a la mitad de la inicial, pues el volumen que ocupa el gas se ha duplicado.

Se repite la experiencia, pero introduciendo ahora nitrégeno en el recipiente que antes
estaba vacio, hasta que la presién sea de 1 atm. El mandmetro conectado a esta parte del

recipiente tiene su entrada abierta. Al retirar el tabique se produce la mezcla de gases y una

13
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paladio paladio paladio paladio
SO tatm \*t@O,S atm \*I:@mtm \i:G)O,S atm
H, H, H,
Hy + N,
v T VAVARN \% T
, N, v T
vacio
v T (> 1atm =) 1atm

Fig. 6: Presién parcial

vez alcanzado el equilibrio, se comprueba que la presién que marca el mandmetro con la mem-
brana de paladio es la misma que en el experimento anterior, en tanto que la presion total
de la mezcla se mantiene constante. De esto se concluye que el hidrégeno se ha comportado

exactamente igual que si el nitrdgeno no estuviese presente.

Demostraremos ahora que para una mezcla de gases ideales inertes, tanto la entropta como
los potenciales termodindmicos son aditivos respecto de los gases que constituyen la mezcla.
Para ello, vamos a emplear un dispositivo que nos permite realizar la mezcla o la separacién
de los gases mediante un proceso reversible y que se conoce como recipiente de equilibro de

van 't Hoff

Consideremos un recipiente de seccidn recta y vo-

lumen 2V en el que existen tres paredes A, B y C. La / |

pared C estd fija en el centro del recipiente, de tal for-

ma que divide al recipiente en dos compartimentos de

igual volumen V. Las paredes A y B estdn ajustadas

al recipiente pero se pueden mover respecto al mismo
sin rozamiento, acopladas entre si, de tal forma que se

mueven a la vez, limitando entre ellas un volumen V.

Supongamos ahora que tenemos una mezcla de gases

ideales diferentes, que notamos por 1 y 2. Escojamos

A de modo que sea impermeable, B permeable al gas

2 pero no al gas 1y C permeable al gas 1 pero no al

gas 2. Al desplazar conjuntamente las paredes A y B,
, e Fig. 7: Recipiente de van’t Hoff
todo lo lento que se precise, nos permitird mezclar o

separar los dos gases de forma reversible.
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Empecemos el experimento con la mezcla gaseosa ocupando la mitad derecha del recipien-
te, figura 7 a), habiendo hecho el vacio en la otra mitad del mismo, y mantengamos el sistema

en conjunto a temperatura constante, T.

Desplazamos ahora el dispositivo que mantiene acoplados los pistones A y B hacia la
izquierda, con un movimiento infinitamente lento, de tal modo que en todo instante exista equi-
librio. El gas 1 pasa a través de C pero queda contenido entre A y C, mientras que el gas 2
pasa a través de B pasando asi a ocupar la parte del recipiente que ahora queda a la derecha
de B. El proceso de separacion descrito es isotérmico y reversible y ademas como el volumen
del sistema completo es constante, el Unico trabajo que puede realizarse sobre el mismo es
de la forma Fdx = pSdx, siendo dx el desplazamiento de los pistones mdviles y S el drea de
cualquiera de los pistones. Dado que existe equilibrio mecdnico en todo instante, la presidn
parcial del gas 1 en la mezcla debe ser igual a la presion que el mismo gas ejerce sobre el
lado izquierdo de la pared C y lo mismo sucede con el gas 2 en la pared B, con lo cual la
fuerza resultante que actiia sobre los pistones mdviles es nula y, en consecuencia, el trabajo

realizado sobre el sistema es nulo durante el proceso.

Ademas, teniendo en cuenta que el proceso es isotérmico y la energla interna de un gas
perfecto es sélo funcién de la temperatura, AU = 0, que el proceso es reversible y el calor

transferido es Q = TAS y que la temperatura no es nula se verifica

S =5 (62)

en dénde S; es la entropla del sistema inicialmente, es decir, la entropla de la mezcla a tem-
peratura T y ocupando un volumen V, mientras que S¢ es la entropla del sistema al final del
proceso, es decir, la suma de la entropla de los dos gases por separado, estando cada uno a la
misma temperatura y ocupando él solo el volumen V. St definimos la entropia parcial de cada
uno de los gases de una mezcla como la que tendria dicho gas si ocupase él solo el volumen de
la mezcla y a la misma temperatura que ésta, podemos generalizar el razonamiento anterior
para mas de dos gases, concluyendo que la entropia de una mezcla de gases perfectos no
reaccionantes es siempre igual a la suma de las entropias parciales, resultado que se conoce

como teorema de Gibbs.

El teorema de Gibbs es también vélido para cualquier potencial termodindmico, como vamos
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a justificar de forma sencilla. Asi, teniendo en cuenta que para la mezcla ideal se verifican las
ecuaciones (57) y (58), la variacion de entalpla en el proceso de mezcla (o separacion) antes

descrito es nula, AH = 0, y por lo tanto H; = H;.

Para el potencial de Gibbs, se puede escribir
AG=AH—-TAS =0 = G = Gy (63)
y de forma andloga para el potencial de Helmholtz
AF =AU—-TAS =0 = Fi=Fy (64)

en donde los subindices f e i indican, respectivamente, después de producirse la mezcla y antes

de la mezcla.

Como ejemplo de utilizacién del teorema de Gibbs, vamos a determinar la variacion de
entropla que tiene lugar al mezclar varios gases perfectos inertes entre si. Consideremos un
reciplente dividido por un tabique en dos regiones de volimenes V; y V, , que contienen
dos gases distintos 1 y 2, ambos a la misma temperatura T y presién p. St se elimina el
tabique existira equilibrio mecanico y térmico entre ambos gases, pero tendra lugar la difusidn
entre ellos, de modo que un tiempo después el recipiente contendrd una mezcla uniforme de
ambos gases. Este es un proceso irreversible y serla de esperar que viniese acompanado de

un incremento de entropla.

\

Teorema T
p T . p T p T de Gibbs T V . \
—> —_
n+n, = n, P, n, P

Fig. 8: Mezcla a T y p constantes

Sean ny y ny el nimero de moles de cada uno de los gases presentes en la mezcla. Teniendo
en cuenta la expresidn para la entropla de un gas perfecto, la entropla del sistema antes de

la mezcla viene dada por

Siniciat = M1 (€ INT = Rnp +s01) + n (cpoln T — Rlnp + spy) (65)
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y la entropla de la mezcla de gases, seguin el teorema de Gibbs, es la suma de las entroplas

parciales en el estado final, es decir
Stinat = M (1 InT = Rlnpy 4 so1) + 02 (cpoIn T — Rnpy + s02) (66)

siendo p1 y p2 las presiones parciales de los gases que componen la mezcla, dado que la
entropla parcial de cada uno de los gases de la mezcla es la que tendria dicho gas si ocupase
él solo el volumen de la mezcla y a la misma temperatura de ésta. Si tenemos en cuenta ahora
que la presion parcial de cada componente se puede expresar como p; = x; p, la variacidon de

entropla debida al proceso de mezcla, o entropia de mezcla, resulta ser
M
S™ = Stinat — Siniciat = —R (n1 Inxy + na lnxy) (67)

expresion que se puede generalizar y que nos permite concluir que la variacién de entropia

debida a la interdifusién de un ndimero cualquiera de gases perfectos viene dada por

SM—_R Z n; n x; (68)

i

en donde ahora el subindice i representa cada uno de los constituyentes de la mezcla.

Teniendo en cuenta que las fracciones molares pueden tomar un valor comprendido entre 0
y 1, su logaritmo serd negativo, por lo que la expresion anterior toma un valor positivo, tal como
tenla que suceder al tratarse de un proceso irreversible, dado que la variacién de entropta del

entorno es nula.

Vamos a analizar ahora la variacion que se produce en el potencial de Gibbs al mezclar
dos gases perfectos inertes entre s(, a la misma presion, p, y temperatura, T. En el caso de una
mezcla ideal, podemos calcular el volumen molar parcial de cada componente en la mezcla

(69)

Vi

_(av _RT

ani ) T,p.njg P

Con lo cual la variacién de volumen que tiene lugar al producirse la mezcla anterior (gases
tit t L L ' lici | T L 1 la VM, serd
constituyentes y mezcla en las mismas condiciones de p y T), o volumen de mezcla VV', serd

nula puesto que

VM = Viinat = Viniciat = ()_niv) — ()_niv?) = 0 (70)
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en dénde V0 representa el volumen molar de cada uno de los gases constituyentes, en estado
puro y a la misma presidn y temperatura de la mezcla y, para la ultima igualdad, hemos tenido
en cuenta la ecuacion (69). Teniendo esto en cuenta y que durante el proceso de mezcla la
presion no varla, se verifica

HY = UM 4+ pvM =0 (71)

Por otra parte, sabemos que para este proceso
CM=H" - TSM=_TsSM (72)

con lo cual es inmediato concluir, teniendo en cuenta la igualdad (71), que la variacidon del
potencial de Gibbs al producirse la mezcla de gases, o potencial de Gibbs de mezcla, GM,

viene dada por

GM=RT ) (ninx) (73)

de dénde resulta inmediato comprobar que, en este caso, GM < 0.

Por ultimo, vamos a analizar el potencial quimico de un componente en una mezcla de gases

ideales. Para ello consideremos que en un recinto de volumen V disponemos de una mezcla
. .. . B " " C

de gases ideales en unas condiciones determinadas de p y T. Podemos expresar n =3 =, n;,

siendo c el nimero de gases que constituyen la mezcla. Ademas, al tratarse de una mezcla

tdeal también se verifica p =) ;_,pi. Por otra parte, sabemos que el potencial quimico del

componente i en dicha mezcla viene dado por

/“I[ - (@) :LI[(T,/J,/71,"' rnC) (74)
ani T.p.nj

Determinemos ahora como se modifica p; al variar la presion del sistema, manteniendo

constante el resto de variables

dy; = (Z—Z’) dp (75)
T.n
Teniendo en cuenta que

Oh) |9 [9C _ |2 (9% _ (v (76)

ap |, dp \dn; o | an; \dp |, . an; o,

' K N ! PN K
y que
RT aVv RT
V:(/71+"'+/7[+"‘+/7C)/T: = (%) :/T (77)
i T.p.n;
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resulta
du;=RT dp (78)
p
La ecuacidn anterior puede expresarse de forma mas conveniente en funcién de la presidn
parcial del componente i, sin mds que tener en cuenta que p; =x.p = dp; = x dp, lo que

llevado a la ecuacion anterior nos conduce a

di = RT 2P0 Z RT dnp, (79)
Pi

La integracién de la expresién anterior (de una forma no obvia) nos conduce a

i (T p.oxi)=p’(T,p)+ RT lnx (80)

en donde el potencial quimico t; se expresa en funcion de un estado de referencia correspon-

diente al componente i puro en las mismas condiciones de T y p que la mezcla.
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